1.£.5. RUIZ GON QUIMICA 2° BACHILLERATO
REDOX: POTENCIALES DE ELECTRODOS. PILAS
SOLUCIONES HOJA N° 13

QUIMICA 2° BACHILLERATO

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

1./ a)1,56V.  b) Anodo (-): Zn; Catodo (+): Ag ¢)Zn+2Agt——> Zn*>" +2 Ag
2./ a) AE%ia=0,78 V ; Anodo (-): Fe; Catodo (+): Cu b) Fe + 2 HCl—— FeCl; + Hz
¢) No hay reaccion d) Cu+I,—— Cul, e) No hay reaccion.

3./  a)AE%i.=1,10V b)Anodo (-): Zn ; Citodo (+): Cu  ¢)Zn+ Cu**  — Zn>" + Cu
4-'/ a) AEoplla = 1,24 V

5.-/  a) Mas Oxidante: Ag*; Menos Oxidante: Mg?*
b) Mas Reductora: Mg; Menos Reductora: Ag
¢) AgNOs 5 CuSOg4

6.-/ a)MnOs b) Na
7.-/  a) Espontanea, AE°=0,83 V>0
8.-/ a) E°(cd*/cd)=-0,40V

9.-/ a) Espontianeo, AE°=0,78 V>0: Fe+ Cu** —— Fe?’"+Cu
b) No espontaneo, AE°=—-2,11 V<0
¢) Espontaneo, AE°=1,13V>0: Cr,07* +3 S0 + 8 H' —— Cr’" + 3 SO4* + 4 H,0

10.-/ a) Espontaneo, AE°=2,01 V>0 b) Espontaneo, AE°= 0,62 V>0
¢) El F> es muy oxidante (E° = 2,86 V) d) No Espontaneo, AE°=-0,34 V<0 (HC])
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 Reductor: Cu

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

13.-/ a) Oxidacion = Anedo (-): Al; Reduccién = Catodo (+): Cu

b)2 Al+3 Cu*"—> 2 A"+ 3 Cu ¢) AE%in=2,01 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%ii. = 0,47V

Anodo (-): Pb; Catodo (+): Cu
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16.-/ a) Espontaneo, AE°=0,44V >0
b) No hay reaccion, AE°=-0,34 V<0
¢) Espontaneo, AE°=0,78 V>0

17.-/ a) Anodo (-): Fe?*/Fe ; Catodo (+): Sn**/Sn**; Fe + Sn*" —— Fe?" + Sn*"
b) AE®piia = 0,60 V

18.-/ a) Si, proceso espontaneo, AE®°=2,71 V>0
b) No hay reaccion, 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
c) AEopila = 0,61 V

21-/ a)F,+21 —>2F +D
b) E° (F2F)=2,83 V

22.-/ a) Proceso Redox (ver teoria)
b) Zn + Cu** —— Zn*" + Cu

23.-/ a) Oxidacion = Anodo (-): Al; Reduccion = Catodo (+): Cu
b) AE%iia = 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 AI**+ 3 Cu; Ag. Oxidante: Cu?*, Ag. Reductor: Al
¢) Espontanea, AE°=1,99V>0— AG*<0

28.-/ a) Verdadera b) Falsa ¢) Falsa
29.-/ a)Cu+Hg? —— Cu*' +Hg

b) Anodo (-): Cu; Catodo (+): Hg
¢) AE%iia = 0,61 V; Ande O Cu/ Cu(1 M) || Hg2"(1 M) / Hg Citodo ()

30.-/ a) AE°iin=1,05V

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

Anodo O) Nj (s) / Ni2*(1 M) || Ag*(1 M) / Ag (s)Citodo ()
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31.-/

32.-/

33.-/

34.-/

35.-/

36.-/

37.-/

38.-/

39.-/

40.-/

41.-/
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a) El Cu se oxida a Cu*", AE°=0,46 V>0
b) No hay reaccion, AE°=—-0,70 V<0
¢©)2Ag"+Cu —> 2Ag+Cu*

a) Mas Oxidante: Ag*. Mas Reductora: Mg.
b) AgNOs3 5 CuSO4

a) Mas Oxidante: Cl2
b) Espontanea, AE°=0,82 V>0 — AG®°<0
¢) No Espontanea, AE°=—-0,53 V<0 — AG°>0

a) 2(Al —— AP" + 3e)  (Oxidaciéon): Anodo () = Al
3(Cu*" + 2 —— Cu) (Reduccion): Catodo (+) = Cu
2A1+3Cu* —> 2 AP +3 Cu

b) Anodo OAJ (s) / AB*(1 M) || Cu2*(1 M) / Cu (s)Citde ) : Fora = 2,02 V

a) Espontanea. Ac°=0,33 V
b) No espontanea. Ac®=—-0,24 V
¢) Espontanea. Ae°=0,02 V

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

a) Mas Oxidante: Clz . Més Reductora: K
b) Anodo(-) : K*/K (el de menor potencial de reduccion). Catodo(+): Cl/CI” (el de mayor).
E%ila =428V
¢) 2(K — K'+e) (Oxidacién): Anodo (-)
Cl, + 26 —> 2Cl (Reduccidén): Catodo (+)
2K+Ch—2K"+2Cl

a) Espontanea. AE°=0,78 V ; Fe + CuSO4—— FeSQ4 + Cu
b) Espontanea. AE° = 0,24 V ; Ni + 2 HCl — NiClL: + Hz
¢) Espontanea. AE°=293V ;2 K+2 H20—— 2 KOH + Hz

a) No espontanea. AE° =— 0,38 V; Fe* + Cu—— No hay reaccion
b) No espontanea. 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 Agt*—— Pb*" +2 Ag
¢) Ag*. La mas oxidante es la que tenga el potencial de reduccion mas alto.

a) APY/Al Tiene el menor potencial de reduccion y el signo de la f.e.m. sera positivo.
b) Cu?** + 2¢-—— Cu Reduccién (catodo +)

Al—— AP* + 3¢~ Oxidacion (4nodo -)
¢)AE° =201V
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42.-/ 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 reduccion, y es del
mayor potencial normal de reduccion (Ag).

b) Falsa. AE®siia = E°citodo) — E°@nodo) = 0,80 — 0,34 = 0,46 V.

¢) Falsa. En el anodo de la pila (Cu) tiene lugar la oxidacion del reductor.
Reductor Cu—— Cu?* + 2¢” Oxidaciéon (dnodo —)
Oxidante Ag" +e ——> Ag Reduccién (cdtodo +)

43.-/ a) Verdadera. Mg + Pb** —— Mg?* + Pb. Espontanea. AE®=2,231V.
b) Verdadera. Sn + 2 H" —— Sn?** + Hz2. Espontanea. AE°=0,137 V.
¢) Verdadera. SO4> + 4 H* + Sn** —— SOz + Sn** + 2 H20. Espontanea. AE°=0,016 V.

44.-/ a) Espontinea. Cl, +2 Fe** —— 2 CI” + 2 Fe*. AE°=0,59 V = AG°=-nFE°<(
b) AE® = 0,76 V
¢) E°(Cd*/Cd) = —0,403 V

45.-/ a) 2:(Al —— AP+ 3e)  (Oxidacion): Anodo (-) = Al (s)
3-(Cu*" + 2¢e —— Cu) (Reduccion): Catodo (+) = Cu (s)
2A1+3Cu*"—> 2 AP +3Cu
b) E°pita = 2,01 V ; Ancde OA] (5) | AB*(1 M) || Cu?*(1 M) | Cu (s)<tode )
¢) Espontianea. AE°=1,67V >0; 2 Al+ 3 H2SO4—— AL(SO4)3 + 3 H2 (g)
No Espontanea. AE®°=-0,34 V <0; Cu+ H2SO4—— No hay reaccion

46.-/ a) Sn ——> Sn*" + 2¢ (Oxidacién): Anodo (=) = Sn (s)
Cu”" +2¢ — Cu (Reduccion): Catodo (+) = Cu (s)
Sn + Cu** — Sn*" + Cu
b) Anodo ©Sn )| Sn2+(1 M) || Cu2+(1 M) | Cu (S)Czitodor(+)
Los electrones se mueven siempre del electrodo (—) Anodo al electrodo positivo (+) Catodo.

-V
=5

puente salino

+,

Sn™ Cu”

anodo catodo
¢) AE®pia = 0,48 V

47.-/ a) Fe?* + Co—— Fe + Co**. Espontanea. AE°=0,68 V>0 = AG°=-nFE°<0
b) Fe?* + Zn —> Fe + Zn*'. Espontanea. AE°=1,16 V>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*' +3e — Au) (Reduccion): Catodo (+) = Au (s)
3Cd+2 A" ——3Cd*+2Au
b) Se oxida: Cd; se reduce: Au’*. Oxidante: Au*"; Reductora: Cd

¢) Anodo OCd (s) | Cd?*(aq, IM) || Au**(ag, 1M) | Au (s)C50%° ) 3 AE®pita = 1,82 V
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49.-/ a) AP'/AL El 4nodo debe ser el electrodo que tenga menor potencial de reduccion, ya que el
E®nodo < Ecatodo
b) 2-(Al — AP+ 3e)) (Oxidacion): Anodo (-) = Al (s)
3-(Ni*" + 2¢¢ —— Ni) (Reduccién): Catodo (+) = Ni (s)
2 Al+3Ni*" —> 2 AP*+3Ni

¢) Anede OAL (s) | AF*(aq, 1M) || Ni**(aq, 1M) | Ni (5)4% @) 5 AE"pina = 1,41 V

50.-/ a) Anodo (-): Ni**/Ni

Catodo (+): Ag'/Ag
Los electrones se mueven del electrodo (—) anodo al electrodo positivo (+) citodo y el sentido de la corriente es, al
contrario. ’,_.Qentido de la corriente (I)

- 6=

PUTENTE
SALINO

CATODO
REDUCCION

ANODO
OXIDACTON

b) Cl2 + F —— No hay reaccion. No espontanea: AE°=-1,5V <0 ® AG°=-nFE° > (
¢) AE%ila = 2,68 V

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

Cu —> Cu®* + 2e (Oxidacién): Anodo (=) = Cu (s)
2:(Agt + 1lee ——> Ag) (Reduccién): Catodo (+) = Ag (s)
Cu+2Ag —> Cu*' +2 Ag

Reductor: Cu; Oxidante: Ag*

b) Anodo OCu (s) | Cu2+(1 M) ” Ag+(1 M) | Ag (S)Czitodo )
¢) AE%ia=0,46 V

52.-/ a) Verdadera.
2 Al+3 Cu** —— 2 AP" + 3 Cu. Espontanea. AE°=2,0V >0 = AG’=-nFE°<0
b) Verdadera.
4 Fe**+ 02:+4 H'—— 4 Fe’" + 2 H20. Espontanea. AE°=0,46 V>0 = AG°=-nFE°<(
¢) Verdadera.
Cu + 2 H"—— No hay reaccién. No espontanea. AE°=-0,34 V<0 = AG°=-nFE° >0
Cu+2NO3 +4H"—— Cu?" +2NO2+2 H20. Espontianea. AE°=046V >0 =

AG*=-nFE’<0(

53.-/ a)Zn —— Zn*" +2e Oxidacién: Anodo (-) = Zn (s)
b) E°(Zn?*/Zn) = —0,76 V. AEia = Eitodo) — Etinodoy; 1,10 = 0,34 — E°(Zn2"/Zn);
Eo(Zn?*/Zn) = 0,34 — 1,10 =—0,76 V.
¢) El potencial disminuye. AE°iia = E°citodo) — E°Gnodo) = 0,34 — (—0,13) = 0,47 V < 1,10 V.

54.-/ a) Pb —— Pb* + 2e (Oxidacién): Anodo (=) = Pb (s)
2:(Agt + 1le —— Ag) (Reduccion): Catodo (+) = Ag (s)
Pb+2 Agt—— Pb*" +2 Ag

b) 'AEopila = Eo(cétodo) - Eo(énodo) = 0,80 - (_0;13) = 0993 Vv
¢) AnedeOPb (s) | P** (A M) || Ag"A M) | Ag (s)“0 )

5
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55.-/ a) No es espontanea la reacciéon. AE°=-2,71 V<0 = AG°®=-nFE° >0
b) AE pita = E°(catodo) — E°anodo) = 0,34 — (-0,25) = 0,59 V
¢) Cu?*. El poder oxidante de un par aumenta con el potencial estindar de reduccion, por lo
tanto, el cation Cu®* es el mas oxidante al tener el potencial estandar de reduccion mas alto.

56.-/ a)PbyZn.

Pb + 2H* —— Pb** + Ha. Espontanea. AE°=0,13 V>0 = AG°=-nFE°<0

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

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

b)Zn —— Zn*" + 2e (Oxidacién): Anodo (=) = Zn () - EI de menor E° de reduccion
Pb** + 2¢- —— Pb (Reduccion): Catodo (+) = Pb (8) - El de mayor E° de reduccion

Zn + Pb** —— Zn** + Pb

C) Anodo (—)Zn (S) | Zn2+(1 M) ” Pb2+(1 M) | Pb (S)Czitodo +)

AE’pita = E°(citodo) — E°anodo) = —0,13 — (-0,76) = 0,63 V

57.-/ a) APP*/ALl El anodo es el electrodo de menor potencial en el que se produce la semirreaccion
de oxidacion, por lo tanto tiene que tener un E° < a E°%(Cu?*/Cu) = 0,34 V, por ello sera el Al
b) 2:(Al —> AP*+ 3e) Oxidacion: Anodo () = Al (s) - El de menor E° de reduccion
3:(Cu’* + 2¢- —— Cu) Reduccion: Catodo (+) = Cu (S) - El de mayor E° de reduccion
2A1+3 Cu**—— 2 AP*+3 Cu
¢) AEpita = E°catodo) — E°@nodo) = 0,34 — (-1,67) = 2,01 V

58.-/ a) Anodo (-): Cu. El 4nodo es el electrodo de menor potencial de reduccion, en él se
producird la semirreaccion de oxidacion.
Catodo (+): Ag. El catodo es el electrodo de mayor potencial de reduccion, en €l se
producird la semirreaccion de reduccion.
b) Cu —— Cu?* + 2e  (Oxidacion)
2-(Ag"+ 1le ——> Ag)  (Reduccion)
Cu +2Ag"—— Cu** +2Ag
Anodo OCu(s) | Cu**(1 M) || Ag*(1 M) | Ag(s)Citodo )
Los electrones se mueven del anodo (-) al catodo (+).
¢) ) AEpita = E°citodo) — E°(anodo) = 0,80 — 0,34 = 0,46 V

59.-/ a)2-(Al —> AP+ 3¢) Oxidacion: Anodo (=) = Al (s) - £ de menor E° de reduccion
3:(Cu’* + 2¢¢ —— Cu) Reduccién: Catodo (+) = Cu (S) - £l de mayor E° de reduccion
2A1+3Cu**—> 2 AP +3 Cu
b) AEopila = Eo(cétodo) - Eo(énodo) = 0,34 - (_1a66) = 2500 \%
¢) El anodo (-) seria ahora el Cu que es el electrodo de menor potencial de reduccion, y el
catodo (+) serd la Ag, al tener mayor potencial de reduccion:
Cu — Cu’+ 2¢ Oxidacion = Anodo (-)
2-(Ag"+ 1le- ——> Ag)  Reduccién = Catodo (+)
Cu+2Ag"——> Cu’" +2Ag AE®pila = E°cstodo) — E°énodo) = 0,80 — 0,34 = 0,46 V

60.-/ a) Zn, Al y Mg. En una pila galvanica, el catodo es el electrodo con mayor potencial normal de
reduccion, por lo tanto, se pueden usar como anodos de sacrificio aquellos metales que tengan un
potencial de reduccion mayor al del hierro, E° > —0,04 V, por consiguiente, el Zn, Al y Mg.
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