1LE.S. RUIZ GUON QUIMICA 2% HILLERATO
REDOX: POTENCIALES DE ELECTRODOS. PILAS
SOLUCIONES B¥ON° 13

QUIMICA 2° BACHILLERATO

HOJA N° 13
SOLUCIONES
REACCIONES DE TRANSFERENCIA DE ELECTRONES:
POTENCIALES DE ELECTRODOS. PILAS.

1./ a)1,56 V.  b) Anodo (-): Zn ; Catodo (+): Ag ¢)Zn+2Ag —> Zn*" +2 Ag

2.-/ a) AE%i,=0,78 V Anodo (-): Fe ; Catodo (+): Cu b) Fe + 2 HCl — FeCl, + H,
¢) No hay reaccion d) Cu+1,—— Cul, ¢) No hay reaccion.

3./ a)AE%5,=1,10V  b) Anodo (-): Zn ; Catodo (+): Cu  ¢) Zn+ Cu*"—— Zn*" + Cu
4/ a) AE°, =124V

5.-/  a) Mas Oxidante: Ag" ; Menos Oxidante: Mg**
b) Mas Reductora: Mg ; Menos Reductora: Ag ¢) AgNOj3 ; CuSOy4

6.-/ a)MnO, b) Na
7.-/  a) Espontanea, AE°=0,83 V>0
8.-/ a)E°(cd/icd)=-0,40V
9.-/  a) Espontineo, AE°=0,78 V>0: Fe+ Cu?*—> Fe* + Cu
b) No espontaneo, AE°=—-2,11 V<0
¢) Espontaneo, AE°=1,13V>0: Cr,0;> +3 805> +8H — Cr’" +3 S04 + 4 H,0
10.-/ a) Espontaneo, AE°=2,01 V>0 b) Espontaneo, AE°= 0,62 V>0
¢) El F, es muy oxidante (£° = 2,86 V) d) No Espontaneo, AE°=-0,34 V<0 (HCI)
Espontaneo, AE°=0,47 V>0 (HNO3)

e) Si, lareaccion es espontanea, AE°=0,27V >0

11.-/ a) Izquierda b) Derecha ¢) Derecha.
Mayor Poder Oxidante: Hg>*
Mayor Poder Redunctor: Cu

12.-/ a) El Fe se oxida a Fe** b) El Mg se oxida a Mg®" y se desprende hidrégeno, Ha.

13.-/ a) Oxidacién = Anodo (-): Al ; Reduccion = Catodo (+): Cu

b)2 Al+3 Cu*' —> 2 AP"+3 Cu ¢) AE%i, =201 V
14.-/ a) Espontaneo, AE°=0,59 V>0 b) No hay reaccion, AE°=-0,23 V<0
15.-/ a)Pb+ Cu*' — Pb*" + Cu b) AE°yi, = 0,47 V

Anodo (-): Pb ; Cétodo (+): Cu

16.-/ a) Espontaneo, AE°=0,44V >0 b) No hay reaccion, AE°=-0,34 V<0
¢) Espontaneo, AE°=0,78 V>0
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17.-/ a) Anodo (-): Fe*'/Fe ; Catodo (+): Sn**/Sn* ; Fe + Sn*" —— Fe?" + Sn**

18.-/ a) Si, proceso espontianeo, AE° =271 V>0 b) No hay reacciéon, AE°=-0,34 V<0
¢) Si, proceso espontaneo, AE°=3,05V >0

19.-/ a) No hay reaccion, AE°=—-0,04 V<0 b) Proceso espontaneo, AE°=0,32 V>0

20.-/ a)Cu+Hg” ——> Cu*" + Hg b) Anodo (-): Cu ; Catodo (+): Hg
21.-/ a)F,+21 —>2F +1, b) E° (FF)=2,83 V
22.-/ a) Proceso Redox (ver teoria) b) Zn + Cu*'—> Zn*" + Cu

23.-/ a) Oxidacion = Anodo (-): Al ; Reduccion = Catodo (+): Cu b) AE%i. = 1,99 V
24.-/ a) E° (zn*/zn)=—-0,76 V b) E° (cv*'/Cu) = 0,34 V

25.-/ a) Verdadera b) Verdadera ¢) Falsa

26.-/ a) Falso b) Verdadero ¢) Verdadero

27-/ a) Al —> AP’ +3e¢ (Oxidacion)
Cu®"+2¢ —> Cu (Reduccion)

b) 2 Al+3 Cu’" ——> 2 A" +3 Cu ; Ag. Oxidante: Cu®", Ag. Reductor: Al
¢) Espontanea, AE°=199V>0— AG°<0

28.-/ a) Verdadera b) Falsa ¢) Falsa

29.-/ a)Cu+Hg" — Cu”" + Hg b) Anodo (-): Cu ; Catodo (+): Hg
¢) AE®1, = 0,61 V 5 4O Cu/Cu*(1 M) || Hg™ (1 M) / Hg <

30.-/ a) AE%,=1,05V

b) Ni ——> Ni**+2¢  (Oxidacién): Anodo (-) = Ni
2(Ag +1e —> Ag) (Reduccion): Catodo (+) = Ag
Ni+2Ag"— > Ni*" +2 Ag

Anodo -) Ni (S) / Ni2+(1 M) ” Ag+(1 M) /Ag (s)(‘,émdo +)

31.-/ a)El Cu se oxida a Cu2+, AE°=0,46 V>0 b) No hay reacciéon, AE°=—-0,70 V<0
¢)2Ag" +Cu —> 2 Ag+Cu*

32.-/ a)Mas Oxidante: Ag'. Mas Reductora: Mg. b) AgNO; ; CuSOq4

33.-/ a) Mas Oxidante: Cl, b) Espontanea, AE°=0,82 V>0 — AG°<0
¢) No Espontanea, AE°=—-0,53 V<0 — AG°>0

34-/ a) 2(Al —— AP" + 3¢)  (Oxidacion): Anodo (-) = Al
3(Cu*" + 2¢¢ —> Cu) (Reduccion): Ciatodo (+) = Cu
2Al+3Cu —> 2 AP +3Cu

b) A" OAI(s)/ AP M) || Cu™ (1 M)/ Cu () 5 By = 2,02V
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a) Espontanea. Ac®° = 0,33 Vb) No espontanea. Ac®° =— 0,24 V ¢) Espontanea. Ac°=0,02 V

a) No espontanea. Ae°=—-0,78 V
b) Espontanea. Ac®= 0,74 V
¢) No espontanea. Ae®°=-0,04 V

a) Mas Oxidante: Cl, . Mas Reductora: K
b) Anodo(-) : K'/K (el de menor potencial de reduccion). Catodo(+): Cl/C1™ (el de mayor).

Eia =428V

¢ 2K —— K'+e)  (Oxidacién): Anodo (-)
Cl, + 2¢ —> 2Cl (Reduccidon): Catodo (+)

2K+ClL,— 2K +2CI”

a) Espontanea. AE°=0,78 V ; Fe + CuSO4—— FeSO4 + Cu
b) Espontanea. AE°=0,24 V ; Ni+2 HCl—— NiCl, + H;
¢) Espontanea. AE°=293V ;2K +2 H,0— 2 KOH + H,

a) No espontianea. AE°= — 0,38 V ; Fe*" + Cu—> No hay reaccion
b) No espontinea. AE°= — 0,18 V ; Fe*" + Ni ——> No hay reaccion
¢) Espontanea. AE°=1,53 V ;2 Fe* + Zn—— 2 Fe*' + Zn*

a) Fe (anodo -) y Ag (catodo +). E®=1,24 V
b)Pb+2 Ag'——> Pb* +2 Ag
¢) Ag’. La mas oxidante es la que tenga el potencial de reduccion mas alto.

a) AP"/AL Tiene el menor potencial de reduccion y el signo de la f.e.m. sera positivo.
b) Cu** + 26— Cu Reduccién (ctodo +)

Al—> AP" + 3¢ Oxidacién (4nodo —)
¢) AE°=2,01V

a) Verdadera. El anodo es el electrodo en el que se produce la oxidacién y es el de menor
potencial normal de reduccion (Cu) y el catodo en el que se produce la reduccién y es del
mayor potencial normal de reduccion (Ag).
b) Falsa. AEopila = EO(Camdo) — Eo(gmodo) = 0,80 — 0,34 = 0,46 V.
¢) Falsa. En el anodo de la pila (Cu) tiene lugar la oxidacién del reductor.

Reductor Cu——> Cu?" +2¢ Oxidacion (dnodo -)

Oxidante AgJr +e —> Ag Reduccion (cdatodo +)

a) Verdadera. Mg + Pb>* —— Mg?" + Pb. Espontanea. AE®=2,231V.
b) Verdadera. Sn +2 H' — Sn®" + H,. Espontanea. AE°=0,137 V.
¢) Verdadera. SO> + 4 H' + Sn” —— SO, + Sn*" + 2 H,0. Esponténea. AE®= 0,016 V.

a) Espontinea. Cl, + 2 Fe? — > 2 CI” +2 Fe. AE°=10,59 V = AG® =-nFE°<(
b) AE° = 0,76 V
¢) E°(Cd**/Cd) = -0,403 V
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45.-/ a) 2«(Al ——> AP" + 3¢’)  (Oxidacién): Anodo (-) = Al (s)
3(Cu”" + 2¢ —> Cu) (Reduccién): Catodo (+) = Cu (s)
2Al+3Cu" —5 2 AP +3Cu
b) E%pita = 2,01 V 5 4@ OAL (s) | AP (1 M) || Cu** (1 M) | Cu (5) " )
¢) Espontanea. AE°=1,67V >0; 2 Al + 3 H,SO;,—— AL(SOy4); + 3 H> (g)
No Espontianea. AE°=-0,34 V <0; Cu + H,SOs—— No hay reaccion

46.-/ a) Sn —> Sn*" + 2¢ (Oxidacién): Anodo (=) = Sn (s)
Cu*' + 2¢ —> Cu (Reduccién): Ciatodo (+) = Cu (s)
Sn+ Cu*" — Sn*" + Cu
Los electrones se mueven siempre del electrodo (=) Anodo al electrodo positivo (+) Catodo.

-V
<.

puente salino

+,

Sn™ Cu”

anodo catodo
¢) AE®i, = 0,48 V

47.-/ a) Fe** + Co—> Fe + Co”". Espontinea. AE°=0,68 V>0 = AG°=-nFE°<0
b) Fe>* + Zn —> Fe + Zn**. Espontianea. AE°=1,16V >0 = AG°=-nFE°<0
¢) Ocurriria lo mismo, pues las reacciones serian las mismas.

48.-/ a) 3(Cd —> Cd&*" + 2¢) (Oxidacién): Anodo () = Cd (s)
2:(Au’" + 3¢ — > Au) (Reduccion): Ciatodo (+) = Au (s)
3Cd+2Au’" ——3Cd* +2 Au
b) Se oxida: Cd; se reduce: Au’'. Oxidante: Au3+; Reductora: Cd

¢) 474 OCd (s) | Cd* (ag, 1M) || Au*(ag, IM) | Au (5“5 AEy, = 1,82V

49.-/ a) AP/AL El 4nodo debe ser el electrodo que tenga menor potencial de reduccion, ya que el
Eoé.nodo < Eocétodo
b) 2:(Al —> AP+ 3e") (Oxidacién): Anodo (<) = Al (s)
3(Ni*" + 2¢ —— Ni) (Reduccién): Catodo (+) = Ni (s)
2 A+ 3N —> 2 AP +3Ni
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a) Anodo (-): Ni*/Ni
Catodo (+): Ag'/Ag

Los electrones se mueven del electrodo (—) 4nodo al electrodo positivo (+) catodo y el sentido de la corriente es al
contrario. _~—-Sentido de la corriente I

51.-/

52.-/

53.-/

54.-/

55.-/

- S

Vi
PTUTENTE
SALING

CATODOD
REDICCTON

ANODO
OXTDACTON

b) Cl, + F —— No hay reaccion. No espontianea: AE°=-1,5V <0 = AG°=-nFE° > 0
¢) AE%iia = 2,68 V

a) El anodo (-) debe ser el electrodo que tenga menor potencial de reduccion (Cu) y en €l se
produce la semirreaccion de oxidacidon, mientras que el catodo (+) es el de mayor potencial
(Ag) y en €l se lleva a cabo la semirreaccion de reduccion:

Cu —> Cu* + 2¢ (Oxidacién): Anodo (=) = Cu (s)
2:(Ag" + 1l ——> Ag) (Reduccion): Catodo (+) = Ag (s)
Cu+2Ag' —> Cu* +2 Ag

Reductor: Cu; Oxidante: Ag’

b) Anodo (—)Cu (s) | Cu2+(1 M) ” Ag+(1 M) | Ag (S)Cﬁt()do +)
¢) AE iy = 0,46 V

a) Verdadera.

2 Al+3 Cu®* — 2 AP** + 3 Cu. Espontinea. AE°=2,0 V>0 = AG°=-nFE° <0

b) Verdadera.

4Fe* +0,+4 H —> 4 Fe*" + 2 H,0. Espontanea. AE°=0,46 V>0 = AG®=-nFE° <0

¢) Verdadera.

Cu +2 H —— No hay reaccién. No espontianea. AE°=-0,34V <0 = AG®=-nFE°> 0

Cu+2NO; +4 H —> Cu* +2 NO, + 2 H,0. Espontanea. AE° =046V >0 =
AG®=-nFE° <0

a)Zn —> Zn* +2¢ Oxidacién: Anodo () = Zn (s)

b) E°(Zn2+/Zn) =—0,76 V. AE%iia = E°citodo) — Eanodoy; 1,10 = 0,34 — E°(Zn*"/Zn),
E°(Zn*'/Zn) = 0,34 - 1,10 =-0,76 V.

¢) El potencial disminuye. AE°niia = E°catodo) — E°(anodo) = 0,34 — (=0,13) = 0,47 V < 1,10 V.

a) Pb ——> Pb* + 2¢ (Oxidacién): Anodo (=) = Pb (s)
2-(Ag" + le ——> Ag) (Reduccién): Catodo (+) = Ag (s)
Pb+2Ag"'— Pb* +2 Ag

b) ,AEopila = Eo(catodo) - Eo(a'modo) =0,80 - (-0,13) - 0,93V
¢) """ OPb (s) | Pb*(1 M) || Ag'(1 M) | Ag (9"

a) No es espontanea la reaccion. AE°=-2,71 V<0 = AG°=-nFE° >0

b) AE®pita = E°(citodo) — E(anodo) = 0,34 — (-0,25) = 0,59 V

¢) Cu®". El poder oxidante de un par aumenta con el potencial estandar de reduccion, por lo
tanto el catién Cu®" es el mas oxidante al tener el potencial estandar de reduccion mas alto.
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a) Pby Zn.

Pb +2H"—— Pb** + H,. Espontinea. AE°=0,13 V>0 = AG®=-nFE° <0

Zn +2H" — Zn*" + H,. Espontinea. AE°=0,76 V>0 = AG®=-nFE°<0

Cu +2 H" —— No hay reaccién. No espontinea. AE°=-0,34 V<0 = AG®=-nFE°> 0

b)Zn —> Zn*" + 2¢-  (Oxidacién): Anodo (=) = Zn (s) - £ de menor E° de reduccion
Pb* + 2¢ — > Pb (Reduccion): Catodo (+) = Pb (s) - El de mayor E° de reduccion

Zn + Pb** —— Zn*" + Pb

c) Anodo (—)Zn (S) | an+(1 M) ” sz+(1 M) | Pb (S)(‘,étodo +)

AEOpila = Eo(catodo) - Eo(a'modo) =-0,13-(-0,76)= 0,63 V

a) AP/AL El 4nodo es el electrodo de menor potencial en el que se produce la semirreaccion
de oxidacién, por lo tanto tiene que tener un E° < a E°(Cu®*/Cu) = 0,34 V, por ello seré el Al.

b) 2:(Al —> AP'+ 3¢) Oxidacién: Anodo (=) = Al (S) - £ de menor E° de reduccién
3«(Cu** + 2¢ — > Cu) Reducciéon: Catodo (+) = Cu (8) - £l de mayor E° de reduccién
2A1+3Cu*” —> 2 AP +3 Cu

c) AEOpila = Eo(catodo) - Eo(a'modo) =0,34-(-1,67)=2,01V
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