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QUIMICA - BLOQUE 2 - REACCIONES QUIMICAS

2.6 Redox y Electroquimica

La electroquimica estudia la interconversién entre energia eléctrica y energia
guimica a través de reacciones de transferencia de electrones (reacciones redox). El
tema abarca el ajuste de ecuaciones redox, las pilas, la electrélisis y el cdlculo de
masas depositadas.

2.6.1 - Numeros de Oxidacidon y Concepto Redox

El nimero de oxidacion (n.o.) es la carga hipotética que tendria un atomo si los
enlaces se rompieran de forma idnica. Permite identificar qué atomo se oxida y cual
se reduce.

Reglas de asignacion del n.o.:

1. Elemento puro: n.o. = 0 (Zn, 02, Fe, CI2...)

2. lon monoatémico: n.o. = carga del ion (Na® => +1, CI" => -1)
3. O en compuestos: n.o. = -2 (excepto en HZO2 = -1, OF2 = +2)
4. H en compuestos: n.o. = +1 (excepto hidruros metalicos = -1)
5. Compuesto neutro: suma de n.o. = 0

6. lon poliatémico: suma de n.o. = carga del ion

Oxidacion y reduccion: la oxidacién es la pérdida de electrones (aumento del
n.o.); la reduccion es la ganancia de electrones (disminucion del n.o.). Siempre
ocurren simultdneamente.



Oxidacion: n.o. aumenta => pierde e => agente reductor

Reduccién: n.o. disminuye => gana e => agente oxidante

Ejemplo: Zn + CuSO4 - ZnSO4 + Cu
Zn: 0 » +2 (se oxida, es el reductor)

Cu: +2 - 0 (se reduce, es el oxidante)

2.6.2 - Ajuste por el Método del lon-Electron

El método del ion-electrén (o método del electrodo) ajusta reacciones redox en
medio acuoso separandolas en semirreacciones de oxidacién y reduccion.

Pasos para ajustar en MEDIO ACIDO:

. Separar en semirreaccion de oxidacion y de reduccion.
. Ajustar los atomos que cambian n.o.

. Ajustar O anadiendo H,0 al lado deficiente.

. Ajustar H afihadiendo H* al lado deficiente.

. Ajustar la carga anadiendo e al lado mas positivo.

. Igualar los e en ambas semirreacciones (multiplicar).

N o0 u A W N M

. Sumar las semirreacciones y simplificar.

Pasos para ajustar en MEDIO BASICO:

1. Ajustar primero como en medio acido: O con HZO, H con HY,

cargas con e’.
2. Ilgualar los e entre semirreacciones y sumarlas.

3. Ahadir tantos OH™ a AMBOS lados como H* aparezcan en la

ecuacion.



4. Combinar HY + OH™ => HZO en el mismo lado; simplificar HZO

repetidas.

Resultado: la ecuacién final no contiene H*, solo OH" y H,0 si

procede.

Truco. En medio acido: O se equilibra con HZO, H se equilibra con H*. En medio
basico: lo mismo pero los H sobrantes se neutralizan con OH". La carga final de
cada semirreaccidon siempre se balancea con e'.

2.6.3 * Potenciales Estandar de Reduccion y Fuerza
Electromotriz

El potencial estandar de reduccion E° mide la tendencia de un par redox a
reducirse en condiciones estandar (25 °C, presién estdndar de 1 bar,
concentraciones 1 mol/L), respecto al electrodo estdndar de hidrégeno (SHE, E° =
0,00 V).

Potenciales estandar de reduccion E° a 25 °C

Par redox (forma reduccion) E° (V) Tipo
Lit + e- - Li -3,04 Reductor muy fuerte
K+ + e- » K -2,92 Reductor muy fuerte
Ca?* + 2e- - Ca -2,87 Reductor muy fuerte
Na* + e- - Na -2,71 Reductor fuerte
Mg?+ + 2e- » Mg -2,37 Reductor fuerte
A+ + 3e- - Al -1,66 Reductor moderado
Zn2* + 2e- - Zn -0,76 Reductor moderado
Fe2+ + 2e- - Fe -0,44 Reductor débil
Pb2+ + 2e- - Pb -0,13 Reductor débil
2H* + 2e- - H2 0,00 Referencia (SHE)
Cu?* + 2e- - Cu +0,34 Oxidante moderado
Ag* + e- - Ag +0,80 Oxidante moderado
Au3* + 3e- - Au +1,50 Oxidante fuerte

E° mayor => mejor oxidante (catodo). E° menor => mejor reductor (dnodo). E°pila = E°cat - E°an > 0 => reaccién espontanea.

Tabla de consulta - potenciales estandar de reduccién de algunos pares, ordenados de menor a mayor E°.
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fem (fuerza electromotriz) de la pila:

E°pila = E°(catodo) - E°(anodo)

= E°(reduccion catodo) - E°(reduccion anodo)

Si E°pila > 0 => reaccion espontanea en condiciones estandar.

Si E°pila < 0 => no espontanea en condiciones estandar; el

sentido contrario es el espontaneo.

Escala de potenciales estandar de reducciéon E° (V) a 25 °C

E° mayor: mejor oxidante, se reduce, actta de CATODO
Au3t/Au == +1,50

Ag*/Ag =t= +0,80

CUu2*/CU === +0,34 -
2H*/H2 (SHE) == 0,00 E°pila = +0,34 - (-0,76)

Fe2t/Fe == -0,44 = 41,10 V (la pila Daniell)

Zn>/Zn —f— -0,76  ---------issoooooooes

AB*/Al == -1,66

Li*/Li === -3,04

v E° menor: mejor reductor, se oxida, actia de ANODO
La fem de una pila es la distancia entre sus dos escalones de la escala.
Figura 1 - Los pares redox colocados sobre el eje de E°, cada uno en su valor real. El que queda arriba se reduce y

hace de catodo; el que queda abajo se oxida y hace de anodo. La separacién entre los dos escalones es la fem de la
pila: entre el Zn y el Cu hay 1,10 V, que es justo la pila Daniell de la Figura 2.

Error tipico. E° siempre se tabula como potencial de REDUCCION. Para calcular
la fem de la pila, NUNCA cambies el signo del E° del anodo: usa siempre fem =
E°(reduccién catodo) - E°(reducciéon anodo). Un error tipico es cambiar el signo del
anodo antes de restar.
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2.6.4 - Pilas Galvanicas: Anodo, Catodo y Notacién

Una pila galvanica (celda voltaica) convierte energia quimica en energia eléctrica
de forma espontanea. Consta de dos semiceldas conectadas por un puente salino
(que mantiene la neutralidad eléctrica) y un circuito externo (por donde circulan los
electrones).

Anodo (-): semicelda donde ocurre la OXIDACION (pierde e").

Catodo (+): semicelda donde ocurre la REDUCCION (gana e’).

Los e circulan por el cable externo del dnodo al catodo.
Por el puente salino circulan los iones: los cationes van al catodo

y los aniones al anodo, y asi las dos semiceldas siguen neutras.

Notacién IUPAC: Anodo | ion anodo || ion catodo | Catodo

Ejemplo pila Daniell: Zn | Zn%*(ac) || Cu®*(ac) | Cu

Pila Daniell: celda galvanica espontanea

e- e-
Puente salino (KNOs)
Zn - Cu
Anodo (-) NOs- = Catodo (+)
ZnSO0a(ac) CuSOa(ac)
Oxidacién: Zn —» Zn2* + 2e- Reducciéon: Cu?* + 2e- -» Cu

E°pila = E°(Cu?*/Cu) - E°(Zn?*/Zn) = +0,34 - (-0,76) = +1,10 V

Figura 2 - Pila Daniell: el Zn (dnodo) se oxida y cede e” que reducen el cu?* en el catodo. El puente salino (KNO3)
llega hasta dentro de las dos disoluciones y cierra el circuito iénico: los NO3' hacia el dnodo y los K* hacia el cétodo.
El voltimetro (V) del circuito externo marca la fem, +1,10 V. En naranja el dnodo y su oxidacidn, en azul el catodo y

su reduccion.
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Regla para identificar anodo y catodo. El par redox con MENOR E° actua
como anodo (se oxida). El par redox con MAYOR E° actla como catodo (se
reduce). La diferencia E°cat - E°an debe ser positiva para que la pila sea
espontanea.

Error tipico. Confundir el signo del dnodo/catodo segln el tipo de celda.
SIEMPRE: Anodo = OXIDACION | Catodo = REDUCCION. El SIGNO cambia segun el
tipo: Pila galvanica => anodo (-), catodo (+). Electrélisis => anodo (+) [polo +
fuente], catodo (-) [polo - fuente]. El proceso (oxidacién/reduccién) NO cambia; lo
que cambia es el signo.

2.6.5 * Energia Libre y Constante de Equilibrio

La fuerza electromotriz de la pila estd relacionada con la energia libre de Gibbs y
con la constante de equilibrio K de la reaccién redox:

AG° = -n - F - E°pila

n = electrones transferidos por la reaccion ajustada (valor

estequiométrico, sin unidades)

F = constante de Faraday = 96 485 C/mol (aprox. 96 500 C/mol)
SiE°>0 => AG° <0 => espontanea en condiciones estandar.

Relacion con K (a 25 °C):
InK=n-F-E°/(R-T)=n-E°/0,02569

log K=n-E°/0,0592

Truco. Recuerda: n es el nUmero de electrones transferidos (el minimo comun
multiplo al igualar las semirreacciones). Para la pila Daniell Zn/Cu, n = 2. Con E° =
+1,10 V: AG® = -2 x 96485 x 1,10 = -212 k] => muy espontanea.
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2.6.6 ' Electrdlisis y Leyes de Faraday

La electrdlisis usa energia eléctrica para forzar una reaccién quimica no
espontanea. La fuente DC impone el polo positivo al anodo (oxidacién) y el negativo
al catodo (reduccion). La masa depositada o liberada se calcula con las leyes de
Faraday.

12 Ley de Faraday: la masa (m) depositada es proporcional a la
carga (q =1 - t).
22 Ley de Faraday: a igual carga, m es proporcional a M/n

(equivalente gramo).

Formula combinada:

m=M-1-t)/(n-F)

m = masa depositada (g)

M = masa molar del elemento (g/mol)
| = intensidad de corriente (A = C/s)
t = tiempo (s)

n = e transferidos POR ION segun la semirreaccidn utilizada:

Agt + e - Ag =>n=1
Cu?t + 2e" - Cu =>n=2
ARPT + 3e - Al =>n=3

F = 96 485 C/mol



Celda electrolitica: energia eléctrica - reaccion quimica no espontanea

Catodo (-) Anodo (+)

e - FUENTEDC +

7 3
;A

ELECTROLITO

Cationes (+) - catodo

A

Aniones (-) » anodo

[
— L —

Reduccién Oxidacién

Ley de Faraday: m=(M-1-t)/(n-F) [meng,lenA, tens, n=electrones porion, F =96 485 C/mol]

Figura 3 - Celda electrolitica: los cationes van al catodo y los aniones al anodo, igual que en la pila. Mismos colores
que en la Figura 2: naranja el dnodo, azul el catodo; lo Unico que cambia son los signos.

Aplicaciones industriales. Electrélisis del NaCl fundido (proceso Downs):
produce Na metalico y CI2 gas. Electrélisis de AI203 fundido (proceso
Hall-Héroult): produce Al. Galvanoplastia: recubrir objetos con capas metélicas
(niquelado, cromado, plateado).

PAU - Atencidn. En PAU pueden pedir: (a) ajustar la ecuacién redox, (b) calcular
fem, (c) calcular AG o K, (d) calcular masa en electrdlisis, (e) calcular masa o
moles por estequiometria redox, (f) valoraciébn redox para hallar una
concentracién desconocida. Lee bien el enunciado para identificar qué férmula y
relacion molar aplicar.

2.6.7 - Estequiometria de Reacciones Redox

Una vez ajustada la ecuacién redox por ion-electrén, los coeficientes
estequiométricos dan la relacién molar entre reactivos y productos. Esa relacion
permite calcular masas, moles, volimenes o concentraciones igual que en cualquier
célculo estequiométrico.
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Procedimiento general:

1. Ajustar la ecuacion redox por ion-electron.

2. Leer la relaciéon molar de los coeficientes ajustados.

3. Calcular moles del dato conocido:n=m/M o n=C - V.

4. Aplicar la proporcion estequiométrica => moles del buscado.

5. Convertir a masa (m = n - M), volumen o concentracion.

Si hay dos reactivos con cantidad conocida => identificar el

limitante.

Truco. La relacién molar sale directo de los coeficientes ajustados. Ejemplo:

- + 2+ _ ' 2 . -
2MnO4 + 5H2C204 + 6H" - 2Mn + 1OCO2 + 8H20 => relacién 2:5 (MnO4 :

H2C204). Para n mol de MnO4' se necesitan 2,5n mol de H2C204.

2.6.8 - Valoraciones Redox (Volumetrias Redox)

Una valoracién redox (titulaciéon redox) es un andlisis volumétrico en el que una
reaccion de transferencia de electrones permite determinar la concentracién de una
especie desconocida. El agente valorante (concentracién conocida) reacciona
cuantitativamente con el analito hasta el punto de equivalencia, donde la relacién
estequiométrica se cumple exactamente.




En el punto de equivalencia:

n(oxidante) / coef(oxidante) = n(reductor) / coef(reductor)

Procedimiento:
1. Ajustar la ecuacion redox por ion-electron.
2. Moles del valorante: n = C(valorante) - V(valorante en L).

3. Moles del analito: usar la relacion molar de la ecuacion

ajustada.

4. Concentracion del analito: C = n(analito) / V(analito en L).

Dos valorantes redox. KMnO4 en medio acido: MnO4' + 8HY + 5e > Mn?t +
4H20 (color purpura desaparece en el p.e.). K2Cr207 en medio &cido: Cr2072' +
14HY + 6e » 2¢r3t + 7H20 (naranja a verde en el p.e.).

2.6.9 - Aplicaciones de las Reacciones Redox

Los procesos redox tienen aplicaciones esenciales en la industria, la tecnologia y la
vida cotidiana.

Corrosion de metales:

Fe -» Fe?* + 2e (el hierro se oxida con el O2 y la humedad y da

herrumbre, 6xido de hierro(lll) hidratado Fe203-nH20).

La corrosion es favorecida por electrolitos (agua salada) y pares

galvanicos.

Prevencion de la corrosion:

- Galvanizado: capa de Zn sobre acero (Zn se oxida

preferentemente => protege el Fe).

- Anodo de sacrificio: bloque de Zn o0 Mg conectado eléctricamente

a la estructura.




- Proteccion catddica: corriente externa convierte la estructura en

catodo.

Pilas y baterias:
Reaccion redox espontdanea (AG < 0) => energia eléctrica.

Bateria recargable: al cargar se fuerza la reaccion inversa

(electrodlisis).

Pilas de combustible (basico):
H, + 0, - H,0. Anodo: H, - 2HY + 2e” (oxidacién).
Catodo: O, + 4H' + 4e™ > 2H,0 (reduccién).

No se agotan mientras se suministre H,; el unico residuo es agua.



Ejercicios Resueltos

Seleccidén de problemas tipo PAU con resolucién paso a paso. Cubren numeros de oxidacion,
ajuste redox, pilas galvanicas y electrdlisis.

1. Indica el numero de oxidacion del Mn en KMnO4, del Cr en K2Cr207 y del
S en H2504.

Aplicar las reglas: n.o.(K) = +1, n.o.(O) = -2; suma total = 0 para compuestos neutros.
KMnO4: (+1) + n.o.(Mn) + 4(-2) =0 => n.o.(Mn) = +7

K2Cr207: 2(+1) + 2:n.0.(Cr) + 7(-2) =0 => 2n.0.(Cr) =12 => n.o.(Cr) = +6

HZSO4: 2(+1) + n.o.(S) + 4(-2) =0 => n.o.(S) = +6

Solucion: n.o.(Mn) en KMnO4 = +7 | n.o.(Cr) en K2Cr207 = +6 | n.o.(S) en

H,SO, = +6

2. Ajusta la siguiente reaccién en MEDIO ACIDO por el método del
ion-electroén: Mn04' + Fe?* 5 Mn?* + Fe3*

Mn pasa de +7 a +2 (reduccion, gana 5e’). Fe pasa de +2 a +3 (oxidacion, pierde 1¢e).
Semirreaccién de reduccion (Mn): MnO4' - Mn2*

Ajustar O con H,0: MnO, - Mn?* + 4H,0
Ajustar H con H™: MnO,” + 8H™ - Mn?* + 4H,0
Ajustar carga con e: MnO,” + 8H" + 5e” - Mn2* + 4H,0
Semirreaccién de oxidacién (Fe): Fe2t - Fe3 + e (x5)
5Fe?* - 5Fe3* + 5e°
Suma (los 5e” se cancelan):
Mno,” + 5Fe’* + 8H* - Mn?* + 5Fe®* + 4H,0

Comprobacién: Mn1 =1,Fe5=5,04 =4, H8 = 8. Cargas: izq. (-1) + 5(+2) + 8(+1) =
+17; der. (+2) + 5(+3) + 0 = +17. Y los electrones cuadran: se ganan 5 y se pierden 5x1
= 5.

Solucién: MnO,” + 5Fe?* + 8H* » Mn?" + 5Fe3* + 4H,0
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3. Ajusta la siguiente reaccién en MEDIO BASICO: MnO,” + 5032' - Mn042'
+50,%

Mn: +7 a +6 (reduccién, 1e cada uno). S: +4 a +6 (oxidacidn, 2e’). Multiplicar para igualar
e.
Semirreacciéon reduccién: MnO,” +e - MnO42' (x2)

2MnO,” + 2e” - 2MnO, >’
Semirreacciéon oxidacién (ajustar O con H,O, H con H*, luego convertir a basico):
SO,% + H,0 » S0,% + 2H" + 2¢°

Neutralizar H* con OH™: SO_*" + 20H™ > S0,% + H,0 + 2¢
Suma (2e” se cancelan):

2MnO,” + SO_% + 20H" - 2Mn0,* + 50,%" + H,0

Comprobacion: atomos O 8 + 3 + 2 = 13 a los dos lados y H 2 a los dos lados. Cargas: izq.
2(-1) + (-2) + 2(-1) = -6, der. 2(-2) + (-2) + 0 = -6. Y los electrones cuadran: se ganan 2x1
=2 y se pierden 1x2 = 2.

Solucién: 2MnO,” + SO, + 20H" » 2Mn0,?> + SO, + H,0

P

4. Calcula la fem de la pila formada por los pares Zn%*/zn y cu?*/Cu. Indica
el anodo y el catodo. E°(Zn?*/Zn) = -0,76 V; E°(Cu?*/Cu) = +0,34 V.

El par con menor E° es el anodo (Zn); el de mayor E° es el catodo (Cu).
Anodo (oxidacién): Zn —» Zn?* + 2e” (E° = -0,76 V)

Catodo (reduccién): Cu?t + 2e - Cu (E° = +0,34 V)
E°pila = E°(catodo) - E°(anodo) = +0,34 - (-0,76) = +1,10 V

Como E°pila > 0, la reaccidén es espontanea.

Notacién: Zn | Zn?*(ac) || Cu®*(ac) | Cu

Solucién: Anodo: Zn | Catodo: Cu | E°pila = +1,10 V (espontanea)
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5. Para la pila Zn/Cu del ejercicio anterior, calcula AG a 25 °C. Indica si la

reaccion es espontanea. F = 96 485 C/mol.

AG® = -nFE°. Con E° = +1,10 Vy n = 2 (los 2 electrones transferidos).
n = 2 (se transfieren 2 e por férmula unitaria)

AG°=-n-F-E°=-2-96485-1,10
AG° = -212 267 ) = -212,3 k)

AG° < 0 => la reaccidn es espontanea en condiciones estandar.

Solucion: AG° = -212,3 k] (espontanea)

6. Calcula la constante de equilibrio K de la reaccién Zn + cu?t <=> zn?* +

Cu a 25 °C. E°pila = +1,10 V.

Usar log K = n-E°/0,0592 a 25 °C.
n=2, E°=+1,10V

logK=n-E°/0,0592 =2-1,10/0,0592 = 2,20/ 0,0592 = 37,16
K =1037'16 = 1 45 x 1037

K enorme => el equilibrio esta practicamente desplazado hacia los productos.

Solucién: K = 1,45 x 1037

7. Se construye una pila con los pares Ag*/Ag y cu?*/Cu. E°(Ag*/Ag) =
+0,80 V; E°(Cu?*/Cu) = +0,34 V. Indica danodo y catodo, escribe las

semirreacciones y calcula la fem.

El par con mayor E° es el catodo (Ag+/Ag). Cu actua como anodo.
Anodo (Cu): Cu -» Cu?t + 2¢”

Catodo (Ag): Ag™ + e » Ag (x2 para igualar e)
Reaccién global: Cu + 2Ag™ - Cu?™ + 2Ag

E°pila = +0,80 - (+0,34) = +0,46 V (espontanea)
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Notacién: Cu | Cu®*(ac) || Ag™(ac) | Ag

Solucién: Anodo: Cu | Catodo: Ag | E°pila = +0,46 V

8. Se electroliza una disolucién de CuSO4 con una intensidad de 2,5 A
durante 30 minutos. Calcula la masa de Cu depositada en el catodo. M(Cu)

= 63,5 g/mol.

Aplicar la ley de Faraday: m = (M-I-t)/(n-F). Cu’t +2e > Cu n=2.
t=30min=30-60=1800s

n(e” por ion Cu?*) =2
m=M-I1-t)/(n-F)=(63,5-2,5-1800) /(296 485)

m = 285 750/192970=1,48¢g

Solucion: m(Cu) = 1,48 g

9. Se quieren depositar 0,540 g de plata (Ag) en un objeto mediante
galvanoplastia. La intensidad empleada es de 0,80 A. Calcula el tiempo

necesario. M(Ag) = 107,9 g/mol.

Despejar t de la ley de Faraday. Ag* + e - Ag, n = 1.
m=M:-1-t)/(n-F) =>t=(mM-n-F)/(M-1I)

t=(0,540-1-96 485)/(107,9 - 0,80)

t=52102/86,32 = 603,6 s = 604 s = 10,1 min

Solucion: t = 604 s (10,1 min)

10. En la electrdlisis industrial del NaCl fundido (proceso Downs), se aplica
una corriente de 1000 A durante 2 horas. Calcula la masa de Na producida
en el catodo y el volumen de CI2 obtenido en el dnodo (a 25 °Cy 1 atm).

M(Na) = 23 g/mol; M(CI) = 35,5 g/mol.

Cétodo: Na* + e - Na (n=1). Anodo: 2CI" - Cl2 + 2e” (n=2 por mol Clz).
t=2h=7200s

Masa de Na (catodo, n = 1):
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m(Na) = (23 - 1000 - 7200) / (1 - 96 485) = 165 600 000 / 96 485 = 1716 g =
1,716 kg

Moles de Na: n(Na) = 1716 /23 = 74,6 mol
La reaccién global 2NaCl -» 2Na + CI2 indica que n(CIz) = n(Na)/2 = 37,3 mol

V(CL,)=n-R-T/P=37,3-0,08206-298/1=9121L

El mismo volumen sale aplicando Faraday directamente al cloro, y sirve de comprobacidn:
m(CIZ) = (71 -1000 -7200) /(2 -96 485) = 2649 g; n(CIz) =2649/71 = 37,3 mol.

Solucion: m(Na) = 1716 g (1,72 kg) | V(CI2) =912 L

11. El permanganato de potasio (KMn04) oxida al acido oxalico (H2C204) en
medio acido. (a) Ajusta la ecuacion redox por ion-electrén en medio acido.
(b) Calcula la masa de acido oxdlico que reacciona con 0,500 g de KMnO,.
M(KMnO,) = 158 g/mol; M(H,C,0,) =90 g/mol.

Mn: +7 - +2 (reduccidn, 5¢€’). C en H,C,0,: +3 » +4 en CO, (oxidacién, 2e” por molécula).
Semirreaccion reduccién: MnO,” + 8H' + 5¢ - Mn?* + 4H,0

Semirreaccién oxidacién: H,C,0, —» 2CO, + 2HT + 2e” (x5 para igualar)
Multiplicar: x2 reduccién + x5 oxidaciéon (LCM de 5y 2 = 10):
- + 2+
2Mn04 + 5H2C204 + 6H" -» 2Mn“" + 10CO2 + 8H20

Comprobacién de dtomos: Mn2 =2; C10 =10, 0 (8 + 20 =28) = (20 + 8 = 28); H (10 +
6 =16) = 16.

Comprobacion de cargas: izq. 2(-1) + 0 + 6(+1) = +4; der. 2(+2) + 0 + 0 = +4. Y los

electrones cuadran: se ganan 2x5 = 10 y se pierden 5x2 = 10.

(b) Estequiometria:
n(KMnO,) = 0,500 g / 158 g/mol = 3,165 x 107> mol

De la ecuacién ajustada: 2 mol de MnO4' reaccionan con 5 mol de H2C204, es decir,

2,5 mol de acido por cada mol de permanganato.

n(H,C,0,) = (5/2) x 3,165 x 103 = 7,91 x 10" mol
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m(H,C,0,) = 7,91 x 10”> mol x 90 g/mol = 0,712 g

Solucién: Ecuacién ajustada: 2MnO,” + 5H,C,0, + 6H" - 2Mn%* + 10CO, +

8H,0 | m(H,C,0,) = 0,712 g

12. Se valoran 25,0 mL de una disolucion de FeSO4 con KMnO4 de
concentracion 0,0200 mol/L. El punto de equivalencia se alcanza al gastar
20,0 mL de KMnO4. Calcula la concentracion de Fe2*.

Valoracién redox: se aplica la estequiometria de la ecuacién ya ajustada en el ejercicio 2.
Ecuaciéon redox ajustada (del ejercicio 2):

MnO,” + 5Fe’* + 8H* - Mn?* + 5Fe®* + 4H,0
Relacion molar: 1 mol MnO, reacciona con 5 mol Fe?t
Moles de KMnO4 gastados:

n(KMnO4) =CxV=0,0200 mol/L x 0,0200 L = 4,00 x 10 mol
Moles de Fe’* en el punto de equivalencia:

n(Fe’*) =5 x n(MnO,") = 5 x 4,00 x 10* = 2,00 x 10" mol
Concentracién de Fe?*:

C(Fe?*) =n/V = 2,00 x 10”3 mol / 0,0250 L = 0,0800 mol/L

Solucién: C(Fe?*) = 0,0800 mol/L = 0,0800 M
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