POTENCIAIS REDOX

1. Indica razoadamente se a 25 °, son verdadeiras ou falsas as afirmaciéns seguintes: a) O acido
sulfurico diluido reacciona co cobre e despréndese hidroxeno. Datos: E°(Cu?*/Cu) = +0,34 V;
E°(Cu*/Cu)=+0,52V e E°(H*/H,) =0 V. b) O sodio é moi redutor. e o flior un poderoso oxidante.
Datos: E°(Na*/Na) =-2,71V e E°(F2/F") = +2,87 V. (P.A.U. Xufio 06)

2. Utilizando os valores dos potenciais de reducién estdndar seguintes: E°(Fe**/Fe) = -0,44 V;
E°(Cd**/Cd) = -0,40 V; E°(Cu?*/Cu) = +0,34 V, xustifica cal ou cales das seguintes reaccions
produciranse de maneira espontanea: a) Fe?*(aq) + Cu(s) > Fe(s) + Cu?*(aq) b) Cu?*(aqg) + Cd(s)
- Cu(s) + Cd**(aq) (P.A.U. Set. 15)

3. a) O potencial de reducion estandar do Au3*/Au € 1,3 V. Indica se a 25 ° o acido clorhidrico
reacciona co ouro. Escribe a reaccién que teria lugar. Dato: E°(H*/H,) =0,00V (P.A.U. Xufio 15)

4. a) Xustifica, con axuda das semirreaccions, se o 0,(g) oxidara ao Cl7(aq) a Cl»(g) en medio
acido, con formacion de auga. Datos: E°(0,/H,0) = +1,23 V; E°(Cl,/CI") =+1,36 V (P.A.U. Xufio 16)

5. a) Que sucederia se utilizase unha culler de aluminio para axitar unha disolucién de nitrato
de ferro(ll)? Datos: E°(Fe?*/Fe) = —-0,44 V; E°(AI**/Al) = -1,76 V (P.A.U. Xufio 11)

6. Indica razoadamente se é verdadeira ou falsa a afirmacion seguinte: a) En disolucion acuosa,
a 25 °, os idns Fe3* oxidan aos iéns I~ a |, mentres se reducen a Fe?*. Datos: E°(Fe3*/Fe?*) = +0,77
V; E°(I/1") = +0,53 V (P.A.U. Xufio 13)

7. a) Deduce, a partir dos potenciais de reducién estandar se a seguinte reaccién: 2 Fe?*(aq) +
Cly(g) > 2 Fe3**(aq) + 2 Cl~(aq) tera lugar nese sentido ou no inverso. Datos: E°(Fe3*/Fe?*) =
+0,77 V; E°(Clo/CI") = +1,36 V (P.A.U. Set. 13)

8. Indica razoadamente o que sucederd se a unha disolucion de FeSO4 engadimoslle: a) Anacos
de cinc. b) Limaduras de cobre. Datos: E°(Fe?*/Fe) = -0,44 V; E°(Zn?**/Zn) = -0,76 V; E°(Cu?®*/Cu) =
+0,34V (P.A.U. Xufio 10)

9. Unha disolucidon acuosa contén ioduro de sodio e cloruro de sodio, Nal e NaCl. Se todas as
especies estan en condicidns estandar e engadese Br,(l), razoa: a) Se o bromo oxida os ions 17(aq)
a Iy(s) b) Se o bromo oxida aos idns Cl~(aq) a Cl,(g) Datos E°(l/17) = +0,53 V; E°(Br,/Br~) = +1,07
V; E°(Cl,/CI") = +1,36 V (P.A.U. Set. 09)



10.Cos seguintes datos E°(Fe?*/Fe) = -0,44 V e E °(Ag*/Ag) = +0,80 V, indica razoadamente: a) As
reacciéns que se producen nos eléctrodos indicando o dnodo e o catodo. b) A reaccién global e
o potencial estandar da pila formada con estes eléctrodos. (P.A.U. Xufio 12)

PILAS

11.Unha pila esta formada polos eléctrodos: AP*/Al (E° = 1,67 V) e por Au*/Au (E° = 1,42 V).
Indica: a) Semirreaccidns que tefien lugar en cada eléctrodo. b) Reaccion global. c) Forza
electromotriz da pila. d) Representacion simbdlica da pila. (P.A.U. Set. 04)

12. Escribe as reaccidns que tefien lugar no dnodo e no catodo (indicando o tipo de proceso
que ocorre) e calcula a forza electromotriz da seguinte pila: Cd(s) | Cd**(ag, 1 mol/dm3) Ag*(aq,
1 mol/dm3) | Ag(s) : Datos: E°(Cd?*/Cd) = -0,40 V; E°(Ag*/Ag) = +0,80 V. (P.A.U. Xufio 07)

13. Tendo en conta os potenciais de reducién estandar dos pares E°(Ag*/Ag) = +0,80 V;
E°(Ni%*/Ni) =-0,25 V e razoando as respostas, indica: a) Cal é a forza electromotriz, en condicions
estandar, da pila que se poderia construir? b) Escribe a notacién da pila e as reaccidns que tefien
lugar. (P.A.U. Set. 11)

LABORATORIO

14.Indica o material e reactivos necesarios e como procederia para construir no laboratorio
unha pila con eléctrodos de cinc e cobre. Fai o debuxo correspondente e indica as reacciéns que
se producen, asi como o sentido de circulacidn dos electréns. E°(Zn?*/Zn) = -0,76 V; E°(Cu?*/Cu)
=+0,34V (P.A.U. Set. 12, Set. 11, Set. 08, Xufio 08)

15. Constrdese unha pila cos elementos Cu?*/Cu e AI**/Al, dos que os potenciais estandar de
reducién son E°=+0,34 V e -1,66 V, respectivamente. a) Escribe as reacciéns que tefien lugar en
cada un dos eléctrodos e a reaccion global da pila. b) Fai un esquema desta pila, indicando todos
os elementos necesarios para o seu funcionamento. En que sentido circulan os electréns?
(P.A.U. Set. 10)

16. Describe a pila ou cela galvanica formada por un eléctrodo de cobre mergullado nunha
disolucién de sulfato de cobre(ll) de concentraciéon 1 mol/dm3; e un eléctrodo de prata
mergullado nunha disolucién de nitrato de prata de concentracién 1 mol/dm3. Indica: a) A
reaccion que se produce en cada eléctrodo e a reaccion total, indicando o catodo e o anodo. b)
O sentido do fluxo de electrdns polo circuito externo. c) E° da pila. d) A especie que se oxida e a
que se reduce, asi como os axentes oxidante e redutor. Datos: E°(Cu?*/Cu) = +0,34 V; E°(Ag*/Ag)
=+0,84 V. (P.A.U. Set. 06)



17. A 25 ° e empregando un eléctrodo de prata e outro de cinc, disoluciéns de Zn%**(de
concentracion 1,0 mol/dm3) e Ag*(de concentracion 1,0 mol/dm?3) e unha disolucién de KNOs de
concentracién 2,0 mol/dm3 como ponte salina, constriese no laboratorio a seguinte pila: Zn(s)
| Zn**(aq) Ag*(aq) | Ag(s). i a) Escribe as semirreacciéns que ocorren en cada eléctrodo e a
ecuacion da reaccion idnica global, calculando tamén a forza electromotriz da pila. b) Fai un
debuxo-esquema detallado da pila, indica o dnodo e catodo, e o sentido no que circulan os
electréns, asQui como os idns da ponte salina. Datos: E°(Zn?*/Zn) = -0,76 V; E°(Ag*/Ag) = +0,80
V. (P.A.U. Xuiio 14, Set. 13, Set. 09)



SOLUCIONS

1. a) A relacion matemética entre a enerxia libre AG de Gibbs e o potencial electroguimico E, é
AG=-n-F-E

na que n é o nimero de electrons intercambiados por cada mol de especie reducida ou oxidada, F é 1 Fara-
day que corresponde a carga dun mol de electrons e E € o potencial electroguimico do proceso.

S¢ o potencial de reducidon ¢ negativo, a variacion de enerxia libre de Gibbs é positiva e o proceso de redu-
cidn non sera espontaneo.
Existen diias posibilidades para o cobre, a partir dos potenciais que nos dan

Cu* +2e — Cu F=+034V

Cu® + ¢ — Cu F=+052V
Combinando a primeira delas coa de reducion do hidroxeno:

ZH +2e — H, E=000V

Cu — Cu*+2¢ EF=-034V

2H*+ Cu —Cu*+H, F=-03V
da un potencial de reaccion negativo, polo que o proceso non sera espontaneo.
O outro proceso posible tampouco € espontaneo pola mesma razdn,

b} O potencial de reducion do sodio:

Na*+ e — Na F=-21V
indicanos que o ion sodio non ten ningunha tendencia a reducirse. Escribindo a reaccion de oxidacion:
Na — Na™ + ¢ EF=+2T1V

que fai ver que a tendencia do sodio metalico ¢ a oxidarse (perder electrons) o que indica que actuara como
redutor. Para poder predicir se ¢ «moi» redutor, deberiamos poder comparar o seu potencial cos doutros
elementos ou compostos. Se relacionamos o poder redutor. coa tendencia a perder electrons podemos dicir
que o sodio, como todos os metais alcalinos son bos redutores.
O flior ten un potencial que nos indica que ten tendencia a reducirse

F,+2¢ —+2F F =287V
polo que actuara como oxidante. Isto esta de acordo coa electronegatividade do flior. Sabemos que o flior é
o elemento mais electronegativo, ou sexa, o que ten mais tendencia a «captars electrons doutros atomos.
Sera tamén o oxidante mais forte.

2. A condicién para que unha reaccion quimica sexa espontinea é que a variacion de enerxia libre de Gibbs
sexa negativa. A relacion matematica é:

AG=-n-F-E

AG € a variacion de enerxia libre de Gibbs, n é o ndmero de electrons intercambiados por cada mol de espe-
cie reducida ou oxidada, F (1 Faraday) ¢ a carga dun mol de electrons e E € o potencial electroguimico do
proceso.

Como AG e E son de signos opostos, a condicion para que unha reaccion sexa espontanea é que

E=0
a) Para a reaccion
Fe**(aq) + Cu(s) — Fe(s) + Cu®*(aq)

La s semirreaccions son:

Reducion: Fe* + 2 ¢ — Fe F=-044V
Oxidacion: Co —Cu*+2¢ EF=-034V
Fe* + Cu — Fe+Cu®™ F=-078V

O potencial da reaccion global sae negativo, por tanto, o proceso non sera espontaneo e non se producira
ningunha reaccion entre o ion Fe®* e o Cu.

b) Para a reaccién
b) Cu*(aq) + Cd(s) — Cu(s) + Cd*{aq)

La s semirreaccions son:
Reducidn: Cu*+2¢ — Cu F=+034V
Oxidacion: Cd —Cd*+2¢ EF=+040V
Cu® + Cd —Cu+Cd* F=+074V
O potencial da reaccion global sae positivo, por tanto, o proceso sera espontaneo e producirase a reaccidn
entre o ion Cu®* e o Cd.




3.  Supofiendo que a reaceién que ten lugar é (sen axustar)
Aufs) + HCl{aq) — AuCly(aq) + Hi(g)

¢ escribimos a semirreaccions:

Reducion: 2H +2¢ — H, E=00V AG =-2FE=0[]]
Oxidacion: Au — Au*+3e F=-13V AG=-3FF=39F[]]
Ainda que para axustar a reaccion idnica hai que multiplicar cada semirreaccion por un coeficiente, o po-
tencial vale 0 mesmo, posto que o que cambia ¢ a enerxia libre de Gibbs.

Multiplicase a primeira ecuacion por 3 e a segunda por 2

6H +6e — 3 H, E=00V AGi=-6FE=0]]]
2 Au — 2 Au™ +6e E=-13V AE=-6FE=78F[]]
6H*'+ 2Au —2Au*™+3H, E+E=13V AF=AG+AG=T78F]]]
Como
AG=-6FF
. AG _78F][]]
Er=—="—"==13V
—6F —6F ’

que coincide coa suma dos potenciais das reaccidns: E= F +
O potencial da reaccion global sae negativo, por tanto, o proceso non sera espontineo e non se producira
ningunha reaccion entre o ouro e o acido clorhidrico.

4.  Supofiendo que a reaccidén que ten lugar é (sen axustar)

0.(g) + Cl(ag) + H(aq) — Cly(g) + HO(1)
¢ escribimos a semirreaccions:

Reducion: O;,+4H +4e — 2 HO EF=123V
Oxidacion: 4 CI” — 2CL, +4¢ F=-136V
O;,+4H +4CI° — 2CL+2HO E=-013V

O potencial da reaccion global sae negativo, por tanto, o proceso non sera espontaneo ¢ non se producira
ningunha reaceion entre o osixeno e o ion cloruro.

5. As reaccions que poderian suceder son

Reducion 3Fe* + 6 ¢ — 3 Fe EF=-044V
Oxidacidn: 2 Al — 2APY+ 6 EF=1176V
Reaccion global: 3Fe* +2A1 —2AP"+3Fe EF=+132V

que ao ter un potencial positivo, é espontanea.
Oxidase o aluminio ¢ redicese o ién Fe* ata Fe metilico.
Ainda que para axustar a reaccion idnica hai que multiplicar cada semirreaceion por un coeficiente, o po-

tencial vale o mesmo, posto que o que cambia ¢ a enerxia libre de Gibbs. Por exemplo, para a reducion do
ion ferro(Il)

Fe* + 2 e — Fe E=-044V AG=-2FE=088F[]]
ao multiplicar por 3 queda 3Fe* +6¢  —3Fe AG"=3AG =264F[]]
pero a ecuacion AG = -n F E, queda agora AG” = -6 F E* (intercambianse 6 electrons). Despexando E
2,64F[]]
Ev'=—""—==—044V
—6F[C] '
6. As reacciéns que poderian suceder son
Reducidn 2Fe*™ + 2 ¢ —s 2 Fe* F=+077TV
Oxidacion: 2I° — [+ 2e F=-053V
Reaccion global: 2Fe*™ + 2T —s [ + 2 Fe®™ F=+024V

que ao ter un potencial positivo, é espontanea.
Oxidase o i6n ioduro e redicese o ion Fe* a ion Fe™.



Ainda que para axustar a reaccion idnica hai que multiplicar cada semirreaccion por un coeficiente, o po-
tencial vale o mesmo, posto que o que cambia é a enerxia libre de Gibbs. Por exemplo, para a reducion do
i6n ferro(III) a ion ferro(II)

Fe* + ¢ —s Fe™ EF=+077V AG=-FE=-077F[]]
ao multiplicar por 2 queda 2Fe™+2¢  — 2Fe™ A =2AG=-154F[]]
pero a ecuacion AG = -n F E, queda agora AG™ = -2 F E¥ (intercambianse 2 electrons). Despexando B
—1,54F[]]
Er'=————===077T V
—2F[c]

7. Areaccién proposta desddbrase en dias semirreaccions

Oxidacion: 2 Fe? —+ 2Fe™ +2¢ F=-07TV
Reducion: Cl,+2e — 2CI F=+136V
Reaceion global: Cl; + 2 Fe™ —+ 2Fe™ +2CI7 F=+059V

gue ao ter un potencial positivo, ¢ espontinea.
Oxidase o 10n Fe* a ion Fe™ ¢ o cloro rediicese a ion cloruroe.

Ainda que para axustar a reaccion ionica hai que multiplicar cada semirreaccion por un coeficiente, o po-
tencial vale o mesmo, posto que o que cambia ¢ a enerxia libre de Gibbs. Por exemplo, para a reducion do

ion ferro(1ll) a ién ferro(II)

Fe* + e — Fe™ F=+077TV AG=-FE=-077F[]]
ao multiplicar por 2 queda 2Fe™ +2¢ — 2Fe™ AG"=2AG =-154F[]]
pero a ecuacion AG = -n F E, queda agora AG” = -2 F E” (intercambianse 2 electrons). Despexando E
—1,54F[]]
Ev=—""__d=p77 V
—2F[C]

8.  Poderiase reducir o ion Fe® ata Fe metilico se o potencial da reaccion global fose positivo.

Para o primeiro caso as reaccions que poderian producirse son

Reducidn Fe?t + 2 ¢ — Fe F=-044V
Oxidacion: £n —In*+2¢ F=+070V
Reaccion global: Fe* + Zn — In* +Fe F=+032V

que ao ter un potencial positivo, & espontinea.
MNeste caso oxidase o cine e rediecese o i6n Fe® ata Fe metilico.

No segundo caso as reaccions que poderian producirse son

Reducion Fe* + 2 ¢ — Fe F=-044V
Oxidacion: Cu —Cu*+2¢ F=-034V
Reaccion global: Fe® + Cu —Cu*+Fe F=-070V

que ao ter un potencial negativo, non é espontanea.
Neste caso non se producird ningunha reaccion.

9. O proceso entre o bromo(l) e os iéns ioduro, pédese descomporier en dilas semirreaccions:

Oxidacion: 2 I(aq) — Li{ag) + 2 ¢ EF=-053V
Reducion: Bryl) + 2 ¢ — 2 Br(aqg) EF=+107V
Proceso global: Bry(l) + 2I"(aq) — Liaq) + 2 Bri(ag) FE=+054V

Como o signo do potencial € positivo, o da enerxia libre de Gibbs serd negativo e o proceso sera esponta-
neo.



b} O proceso entre o bromo(l) e 0s ions cloruro, podese descompofier en dias semirreaccions:

Oxidacion: 2 Cl(aq) — Cly(ag) + 2 ¢ F=-136V
Reducion: Bril) + 2 e —+ 2 Braq) F=+107V
Proceso global: Bry(l) + 2 Cl{aq)— Cli{ag) + 2 Bri(ag) E=-0,29V

Como o signo do potencial é negativo, o da enerxia libre de Gibbs sera positivo e o proceso non sera espon-
taneo, & dicir, o bromo non oxidara aos idns cloruro.

10. No anodo ocorre a oxidacion: Fe — Fe*+2¢ F=044V
Mo catodo a reducion: Agtse — Ag E=080V
b) Fe — Fe+2¢ F=044V
2Ag +2¢ — 2 Ag E=080V
Reaceion global: Fe + 2 Ag’ — Fe+Ag EF=124V

11. a) catodo: Au™ + 3 ¢ — Au ; dnodo: Al — AP + 3¢ ;b)) Au* + Al — A" + Aug
¢) E =3,09V: d) Al | AP*(aq) : Au*(aq) | Au

12. anodo (oxidacién): Cd — Cd ** + 2 ¢ ; catodo (reducién): Ag® + ¢ — Ag; E=120V
13. A forza electromotriz podese calcular como a diferenza de potenciais:

E=080V-(-025V)=1,05V

As reaccions que ocorren nos eléctrodos son:

Catodo (reducion): 2AgT+2e  —2Ag E=08V
Anodo (oxidacién): Ni — Ni** + 2¢” F=+025V
Reaccion global: 2 Ag*+Ni —Ni*+2Ag F=+105V

que ao ter un potencial positivo, ¢ espontanea.
Oxidase o niquel ata ion niquel(Il} e redicese o ion prata ata prata metilica.

Ainda que para axustar a reaccion ionica hai que multiplicar cada semirreaceion por un coeficiente, o po-
tencial vale o mesmo, posto que o que cambia € a enerxia libre de Gibbs.
Isto podese comprobar caleulando a enerxia libre de Gibbs para o proceso.

Para a prata
Agt+e — Ag EF=080V AGi=-1-F-F=-080F([]]
Para o niquel
Ni** + 2 ¢” — Ni E®=-025V AGi=-2-F-F=050F][]]
Para obter a reaccion global temos que multiplicar a primeira ecuacion por 2, a segunda por ™
2Ag +2e —2Ag AG,"=2-AGi=-1,60F []]
Ni — Ni** +2e” AG;"=-AG=-050F []]
¢ sumar 2 Ag' +Ni — Ni*" + 2 Ag AG =-210F []]

Na ecuacion AG = -z F E, agora z = 2, porque se intercambian 2 electrons. Despexando E

—-2,10F[J]
—2F[C]

A notacién da pila é dnodo(oxidacion) : catodo(reducion)
Ni |Ni**: Ag' | Ag

E='= =105V



14.

15.

16.

17.

Material: Vasos de precipitados de 100 cm® (2), tubo en O, cables con pin-
zas, voltimetro.
Reactivos: laminas de cobre e cine puidas, disolucions de sulfato de cine de

concentracion 1 mol/dm® e sulfato de cobre(Il) de concentracion
1 mol/dm®. Disolucion de cloruro de potasio para a ponte salina.

(Catodo +) reducion: Cu® +2 e —Cu EF=034V
{Anodo -) oxidacion: Zn —Zn*+2e E=076V
Reaccion global: £n + Cu®* —Zn*"+Cu EF=110V

Os electrons circulan do polo negative (anodo Zn) ao pole positivo (catodo Cu)

a) Reducion: Cu*+2e — Cu F=034V (Catodo +)
Oxidacion: Al — Al*+3e =166V {Anodo -)
Reaccion global: 2Al+3Cu" - 2A1"+3Cu F=200V
e
b} Material: Vasos de precipitados de 100 cm® (2), tubo en O, cables con J_- . + J_
pinzas, voltimetro. Al Cu
Reactivos: laminas de cobre e aluminio puidas, disolucions de sulfato de
aluminio de concentracion 1 mol/dm?* e sulfato de cobre(ll) de concentra- l J
cion 1 mol/dm®. Disolucion de cloruro de potasio para a ponte salina. \
CI K |
Os electrons circulan do polo negativo (dnodo Al) ao polo positive (catodo N " {
CU} Al Cu
C—
Material: Vasos de precipitados de 100 cm® (2), tubo en O, cables con pin- J_ - +

zas, voltimetro. Cul

Reactivos: laminas de cobre e prata puidas, disolucions de nitrato de prata

de concentracion 1 mol/dm® e sulfato de cobre(ll) de concentracion

p—
1 mol/dm®. Disolucion de cloruro de potasio para a ponte salina. \ I l
Cr *
b} Os electrons circulan do anodo de Cu (-) cara ao catodo de Ag (+) polo I\

EH

£
i /]
circuito exterior. Cu™ Ag
a, ec) Oxidacién: Cu — Cu+2¢ EF=-034V (Anodo-)
Reducion : ZAgt+2e — 2 Ag EF=084V (Catodo +)
Reaccion global: 2Ag + Cu™ — 2Ag+ Co™ E=050V
d) Oxidase o cobre (metalico) e redicese o idn prata Ag’.
O axente oxidante € o ién prata Ag* e o axente redutor, o cobre Cu.
C—
Material: Vasos de precipitados de 100 em?® (2), tubo en O, cables con pin- _J_ - N + J_
zas, voltimetro. Zn Ag
Reactivos: laminas de prata e cinc puidas, disolucidons de sulfato de cine de
concentracion 1 mol/dm® e nitrato de prata de concentracién 1 mol/dm?®. I l

Disolucion de nitrato de potasio de concentracién 2 mol/dm® para a ponte \

salina. NO3 A
\ /1

(Catodo +) reducién: 2 Ag*+2e  — 2 Ag F=080V Zn™ Ag

{Anodo -) oxidacién:  Zn —Zn*+2e¢ E=076V

Reaccion global: Zn + 2 Ag’ —In"+2Ag =15V

Os electrons circulan do polo negativo (anodo Zn) ao polo positive (catodo Ag).

Na ponte salina, os cations K* circulan cara a disolucion gque contén 16ns prata (para compensar a perda de
idns prata que se depositaron) e os anidns NO; dirixense cara 4 disolucion que contén idns cine (que estin
€N eXceso).



