Quimica

Redox, Piles i electrolisi

Solucions - 94 exercicis

Proves d'accés a la universitat (PAU) de Catalunya. Ordenats del més recent al més antic.
Retalls dels examens i pautes oficials (selecat.cat / universitats.gencat.cat).



1. PAU 2026 - Juny - Série 5 - Exercici 1

Exercici 1.1 [1,25 punts]

« Tractament al ferro de la medalla

La peca de ferro s’ha de tractar perque sind podria patir un procés de corrosio, en qué el ferro s’oxida
a oxids de ferro.

[0,15 punts]

Els principals agents de la corrosid del ferro sén 'oxigen de l'aire i I'aigua.

[0,10 punts]

e Descripcid del procés electrolitic

La corona de plata ha de actuar com a catode de la cel-la electrolitica, perqué el procés
d’electrodeposicio que s'hi ha de produir és la reduccié del catio Au®* a Au®.

[0,25 punts]
« Dibuix esquematic del procés electrolitic i reaccié d’electrodeposicié

Esquema de la cel'la d’electrolisi:

+ | -
|
| |
ANODE [} CATODE
Polaritat (+) Polaritat (-)
4
cr Liad— . =
cr CE CI, b < //"
Au3+ Ct Au3+
cl
HZO cl Cl

[0,50 punts]

Reaccid d’electrodeposicio (reduccid):

La reaccid que té lloc a la medalla és la reaccié de reduccié de 'or en solucio:

Au**(aq) +3 e — Au(s) [0,25 punts]



Exercici 1.2 [1,25 punts]

« Durada del procés d’electrolisi
Corrent aplicat (I) =0,30 A =0,30 C s
Massa d'or a reduir a cada medalla: 6 g

Massa atomica de I'or: 196,97 g mol-!

Calcul de la carreqga necessaria:

Reaccid de reduccio per dur a terme |'electrolisi: Au®*(aq) + 3 e — Au(s)

1 mol Au 3mole _ 96500 C

Carrega (Q)=6,0 g x T9697g X TmolAn Tmole - 8818,60C
[0,65 punts]
Calcul del temps:
Q=Ixt
_ Q_881860C _
t= T 03A 29395,339 s
_ 1min 1h _
t=2939,339 s 505 50 min—8,165 h

[0,60 punts]



2. PAU 2024 - Juny - Série 1 - Exercici 5

Problema 5a

Dibuix de la pila i del material necessari

e- e-
‘ - fil conductor q

ANODE | | | cCATODE
- Cu Ag +
pont sali
o 1,0M Ag' 1,0M
semi cel-la anode semi cel-la catode

A més de dues lamines de Cu i Ag i de les dues solucions dels ions corresponents (Cu?* i
Ag"), el material necessari per muntar la pila és:

v 2 vasos de precipitats que facin la funcié de semicel-les electroquimiques

v' 1 fil conductor que connectara els dos eléctrodes per un circuit extern

v" 1 pont sali que tancara el circuit [0,75 p.]

Escriure les semireaccions i la reaccio global

Anode (oxidaci6) Cu(s) » Cu?*(aq)+2e¢ [0,15 p.]
Catode (reduccid) 2x(Ag'(aq)+ 1e — Ag(s)) [0,20 p.]

Reaccio global Cu(s) + 2 Ag*(aq) — Cu?*(aq) + 2 Ag(s) [0,15 p.]




Pregunta 5b

Calcul FEM estandard de la pila
E (pila) = E? catode — E” anode = 0,80 V - (0,34 V) =+ 0,46 V
=  E(pila)=046V [0,40 p.]

e [Es considerara correcte si es calcula la FEM com E (pila) = E’reduccié +
Eloxidacié = 0,80V + (-0,34 V) = + 0,46 V

Notacié esquematica de la pila
L’anode s’escriu a ’esquerra i el catode a la dreta:

= Cu(s) | Cu?*(aq, 1,0 M) || Ag*(aq, 1,0 M) | Ag(s) [0,40 p.]

Queé succeeix amb la lamina de coure?
La lamina de coure (Cu) en aquesta pila té la funcié d’anode.
En I’anode sempre es produeix la semireacciéo d’oxidacio. En aquesta pila la reaccio
d’oxidaci6 que té lloc és:

Cu(s) » Cu?**(aq) + 2 ¢
Com el coure de ’eléctrode s’oxida i es transforma en catié coure(Il), la quantitat de coure
metal-lic de I’cléctrode disminueix a la vegada que la concentracié d’i6 coure(1l) en solucio
augmenta.

= La massa de I’eléctrode de coure (Cu) disminueix quan avanca la reaccio.

[0,45 p.]



3. PAU 2023 - Setembre - Série 2 - Exercici 6

Problema 6a
Electrolisi de I'aigua
Catode

Semireacci6 de reduccié: 2 H.O(l) + 2 e- — Hx(g)+ 2 OH(aq)

[0,30 p]
e També es considerara correcte: H20(l) + e- — 2 HZ2(g) + OH-(aq)
Anode
Semireaccié d’'oxidacié: 2 H.O(l) — Oz(g) + 4 H*(aq) + 4 e
[0,30 p]
e També es considerara correcte: H20() — 72 Oz(g) + 2H*(aq) + 2 €
Reaccio global
2 x (2 H20(l) + 2 e- — Hz(g)+ 2 OH(aq))
2 H20(l) — O2(g) + 4 H'(aq) + 4 &
6 H-0(l) — O2(g) + 2 H2(g) + 4 H*(aq) + 4 OH (aq)
2 H>0(l) — Ox(g) + 2 Hx(g)
[0,35 p]

e« També es considerara correcte altres possibles igualacions de la reaccié global,
sempre gque I'estequiometria sigui correcta, per exemple:

H20() — 2 02(g) + H2(g)
Justifigueu en quin dels dos eléctrodes s’allibera meés gas

Segons la reaccid global per cada 2 mols d’aigua que reaccionen, en el catode s’alliberen
dos mol de Hz i en I'anode s’allibera un mol de O:.

= En el catode s’allibera més gas perqué es forma el doble d’hidrogen en el catode que
d’oxigen en I'anode

[0,30 p]



Problema 6b
Semireaccié de reduccio: 2 H20(l) + 2 e- —» Hz2 + 2 OH(aq)
Célcul de la Q

1=1,0A
t=2h=>t=2h%=72005

Q=1Ixt =Q=10A4x7200s=7200C

= Q=7200C
[0,40 p]
Volum d’hidrogen produit
Mols de HZ:
7200 ¢ Mot e Imol Hﬁ = 0,0373 mol H,
96500C Zmole
= S’han produit 0,0373 mol d’hidrogen
[0,45 p]

El resultat sera el mateix si utilitzen la reaccio de reduccio igualada:
H>O(l) + e- — % H>+ OH(aq)

Volum de Hz:

P=1,0atm

T=20°C=293K

0,0373 ol H, - 0,082 atm L K™Y mol™1-293 K
PV=nRT = V = o atm = 0,896 L de H,

= S’han produit 0,896 L d’hidrogen

[0,40 p]



4. PAU 2023 - Juny - Série 1 - Exercici 7

Problema 7a
Reacci6 d’electrodeposicio
Cr¥*(aqg) + 3 e — Cr(s)
[0,20 p.]
Durada de I’electrolisi

Calcul del volum per cobrir amb crom:

Superficie = 1.400 cm?
Gruix = 0,1 mm = 0,01 cm
V=sxh=1400cm?x0,01 cm = 14 cm?
= V=14 cm?
[0,15 p.]

Calcul de la Q necessaria:

3 7,1g 1molCr 3mole” 96500C
cm?® 5209 1molCr 1mole”

14 cm =553390,38 C

= Q=553390,38C
[0,45 p.]

Calcul del temps:

l=20,0A

Q _ 55339038C
Q=Ixt = t=—~=2"""——=127669,52s
I 20,04

= t=27669,52 s (1 h/ 3600 s) = 7,68 h

[0,45 p.]



Problema 7b
Justifiqueu quins metalls podrien utilitzar-se com a anodes de sacrifici

Per protegir el ferro (Fe) caldria utilitzar metalls que s’oxiden abans que el ferro, és a dir,
que tinguin potencials estandard de reduccié menors que el ferro.

= El ferro té un potencial estandard de reducci6: E° (Fe?'/Fe)=-0,44V

= El ferro es podria protegir amb zinc, alumini o magnesi perqué tenen E°
menors:

= E° (Zn*/Zn)=-0,76 V < E°(Fe*/Fe)=-0,44V
= E°(AP*/A)=-166V < E°(Fe*/Fe)=-0,44V
= E° (Mg?/ Mg) =-2,37V < E°(Fe*/Fe)=-0,44V
[0,60 p.]
Definicio d’oxidant i de reductor

Oxidant és una espécie quimica que es redueix, és a dir, que capta electrons d’'una altra
espéecie que s'oxida.

Opcional: M™(aq) + n e- — M(s)
[0,25 p.]

Reductor és una espécie quimica que s’oxida, és a dir, que cedeix electrons a una altra
espécie que es redueix.

Opcional: N(s) — N™(aq) + m e-
[0,25p.]
Agents responsables de la corrosio dels metalls
Els principals agents causants de la corrosié sén I'oxigen de l'aire i I'aigua.

[0,15p.]



5. PAU 2023 - Juny - Série 5 - Exercici 2

Pregunta 2a

Formulacidé. Sulfat de coure(ll): CuSO; i Clorur d’alumini: AICI;
[- 0,5 p si no formulen bé]

Justificar quin eléctrode fara de catode i quin d’anode

La reaccio que tindra lloc espontaniament sera la que doni una FEM positiva (E°> 0).
[0,2 p]

Opcional: si E°> 0 la variacié d’energia lliure (AG°) sera negativa.

Per tenir una FEM positiva cal que la diferéncia de potencials de reduccié entre el catode
(reduccid) i 'anode (oxidacio) sigui positiva.

E° = E°catope - E°Anope> 0  Dades: E°(Cu®'/ Cu) > E°(APP+/ Al)
El coure ha de ser el catode = degut a que té el potencial estandard més alt

L’alumini ha de ser 'anode = degut a que té el potencial més baix

[0,2 p]
Escriure les semireaccions i la reaccio ionica global
Semireaccions: Catode: Cu?(aq) + 2e - Cu(s)
Anode: Al(s) - APlP*(aq) + 3¢
[0,2 p]
Multiplicant la reaccio del catode per 3 i la de I'anode per 2 (per igualar els electrons):
3 x (Cu**(aq) + 2e — Cu(s))
2 x (Al(s) — APR*(aqg) + 3 e)
Sumem i obtenim la reacci6 ionica global:
3 Cu? (aq) + 2Al(s) - 3 Cu(s) + 2 AP (aq)
[0,2 p]
Notacié de la pila
Al(s) | AP*(ag, 1,0 M) | | Cu?(aq, 1,0 M) | Cu(s)
[0,2 p]

= Es correcte si enlloc dels ions, escriuen les sals (CuSOq4 i AlCls).

Calcular la FEM estandard

E° = E°catone - E’anope = E°(Cu?*/Cu) — E°(AIR+/A)
E°= (0,34)- (-1,68) = 2,02V
E= 2,02V

10



[0,25 p]

Pregunta 2b

Explicar el muntatge experimental de la pila (indicant material i altres substancies)

- Agafem dos vasos de precipitats: en un hi posem solucié de sulfat de coure(ll) 1,0 M
i en I'altra solucio de clorur d’alumini 1,0 M. A cada vas hi col-loquem,
respectivament, una placa metal-lica de Cu i una d’Al parcialment submergides
(electrodes).

[0,3 pl

- Es connecten les plaques metal-liques entre elles amb un fil conductor (opcionalment
es pot col-locar un voltimetre). El circuit es tanca amb un pont sali, tub que connecta
els dos vasos i que conté una solucio aguosa d’un electrolit.

[0,3 p]

= Es correcte si enlloc d'indicar que en els vasos s’hi posen solucions de les sals
(sulfat de coure(ll) i clorur d’alumini) indiquen les solucions dels ions (Cu? i AF?).

= Es correcte si enlloc de dir qué és un pont sali, n’indiquen algun exemple
(KCl(aqg), NaNOs(aq), ...).

Dibuix del muntatge experimental
[0,65 p]

Al Cu

* Enl'esquema (dibuix) de la pila, es pot posar el recipient que conté el parell
redox AP*/Al a la dreta i el parell redox Clu?*/Cu a l'esquerra.

= En el dibuix es poden indicar els ions (Cu** i AF¥) o les sals (sulfat de coure(ll) i
clorur d’alumini).

1"



6. PAU 2023 - Juny - Série 5 - Exercici 5

Pregunta 5a

Escriure la reaccio de I'ié hipoclorit en aiqua

ClO™ + H:O0 2 HCIO + OH

Calcular el pH de la solucié de NaCIO

Dades:[NaClO] = 0,1% en massa
Densitat de la solucié de NaCIO al 0,1% = 1,00 g/mL
Massa molecular (NaClO) = 74,5 g/mol

Calculem la concentracié inicial de NaClO (o de CIO) en mols/L

[NaClO], = (0,1 g NaCIO / 100 g solucid) x (1 mol NaCIO / 74,5 g NaCIO) x
x (1 g solucié / 1 mL solucié) x (1000 mL solucié / 1 L solucid)
= [NaClO], = [ClIO], = 0,0134 M

Calcul de la Kb

K-K=Ky, = Ky= 1,OX10714/3,2X1078
Ky = 3,1x10'7

Reaccio d’equilibri acid — base de l'id CIO- (suposem 1 L de solucio)

ClO~ + H:O0 2 HCIO + OH
Inicial 0,0134
Equilibri 0,0134 — x X X

Calcul de la [OH-]

Ky, = [HCIO] [OH] /[CIO7]

3,1x107 = [(x) - (x)]/ (0,0134 —x) (Equacio 1)

Suposant que 0,0134 — x=0,0134

= 3,1x107 = x2/0,0134 = x=(3,1x107x 0,0134)"? = x =6,45x 10°
= [OH]=6,45x10° M

[0,2 p]

[0,2 p]

[0,2 p]

[0,1 p]

[0,1 p]

[0,25 p]

12



Calcul del pH

Kw = [HsO*] - [OH] = 1,0-10°%
[HsO*] = 1,0-107"%/ 6,45 x 105 M
[HsO*] = 1,55 x 1010 M
pH = —log [HsO*] = —log (1,55 x 10719
= pH=9,8
[0,2 p]

= El procediment és correcte si despres de calcular la concentracio d’ions hidroxid,
calculen el pOH com pOH = — log [OH], i el pH amb l'equacio:

pH =14 — pOH.

Pregunta 5b

Concentracio de Cl. a la cel-la electrolitica

Dades inicials i transformacio d'unitats:

Volum solucié: V= 2,00 L

Faraday: F = 9,65 x 10* C /mol e

Intensitat: 1=4,00 A (4,0 C/s)

Temps: t =180 min x (60 s/ 1 min) = 10800 s

[0,1 p]

Calcul dels mols de Clz formats

Cal tenir en compte I'estequiometria de la reaccio per relacionar els mols d’electrons i els
mols de Cl. formats (2a 1).

Semireaccié: 2CF —» Cl2 + 2e”
n(Cl2) = 10800 s x (4,00 C/1s) x (1 mol d'e /9,65 x 10* C) x (1 mol Clz/ 2 mol d'e")

= n(Clz) = 0,224 mol Clz

[0,9 p]
» Es correcte si ho calculen per passos:
- primer la carrega eléctrica (Q=I- 1), [0,2 p]
- després els mols d’electrons amb el Faraday, [0,2 p]
- després els mols de clor amb I'estequiometria de la reaccid, [0,5 p]
Calcul de la concentracio6 de Cl2
[Clz) =n(Clz) /V =0,224 mol /2,00 L
= [Cl;]=0,112 M
[0,25 p]

* Sino indiquen les unitats (o son erronies) es penalitza 0,1 p.

13



7. PAU 2022 - Setembre - Série 3 - Exercici 6

Pregunta 6a

Un determinat clorur de ferro (FeCl,) s’introdueix en una cel-la electrolitica i s’hi fa passar
corrent durant 30 minuts.

Calcul del nombre de mols de CI2 ()

V=50mL=0,05L

P =1 atm

T=20°C =293 K

- Utilitzem I'equacié dungasideal PV=nRT:
_P-V_ 1atm - 0,050L
TR-T atm - L

0,0BZm - 293K

n = 2,08 x 1072 mol Cl,

= n=2,08 x 10 mol Cl,
[0,35 punts]

Calcul de la intensitat de corrent

- La semireaccié de l'i6 clorur és:
2Cl(agq) — Cl> (g) +2e
[0,20 punts]

- Calcul de la intensitat del corrent utilitzada tenint en compte que ha circulat durant 30
minuts (1.800 s):

2Zmole”™ 96.500C 1

=3 . ' '
2,08 x 10 mol C]2 1 mol C]z 1 mol e™ 1.800s

=0,223A

= 1=0,223 A
[0,40 punts]
Tipus d’eléctrode i polaritat
- Lareaccid de I'id clorur per donar clor és una reaccié d’oxidacio:
= l'eléctrode on té lloc la reaccié d’oxidacié és 'anode.
[0,20 punts]

- La polaritat (signe) de I'anode en una cel-la electrolitica és positiva.

[0,10 punts]

14



Pregunta 6b

Un determinat clorur de ferro (FeCl,) s’introdueix en una cel-la electrolitica, s’hi fa passar un
corrent de 2 A durant 30 minuts i es dipositen 693,78 mg de Fe.

Calculem els mols d’electrons consumits

I=2 A (les unitats de la intensitat sén amperes = coulombs / segon)
t=30 minuts = 1.800 s
Massa de ferro dipositada = 693,78 mg = 0,69378 g

2 coulombs 1 mol e™

1.800s - :
s 1segon  96.500 coulombs

= 0,0373 mol e™

= Ngiectrons = 0,0373 mol de e ~ que han circulat per la cel - la electrolitica
[0,35 punts]

Calculem els mols de FeCl, dipositats

Comprovem de quin clorur de ferro es tracta. Pot ser FeCl; o FeCls.

- Sies tracta de FeClp,:

S’ha de tenir en compte la reaccié de reduccié del Fe*':
Fe?* (aq)+ 2 e — Fe (s)
[0,10 punts]

55,8 grams de ferro
0,0373 molse™ - = 1,0406 grams de ferro
2mol e~

= S’han de dipositar 1,0406 grams de ferro.

[0,25 punts]

15



- Sies tracta de FeCla:

S’ha de tenir en compte la reaccié de reduccié del Fe®':

Fe® (aq)+ 3 e — Fe (s)

[0,10 punts]
55,8 grams de ferro
0,0373 molse™ - = 0,69378 grams de ferro
3 mole”
=S’han de dipositar 0, 69378 grams de ferro.
[0,25 punts]

Quin FeCl, és?

Els 0,69378 g obtinguts de Fe es corresponen amb els mols de e— necessaris per a
I'oxidacié de tot el Fe®* del FeCls; a Fe i son els 693,78 mg de I'enunciat.

= Es FeCls.

[0,20 punts]
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8. PAU 2022 - Juny - Série 2 - Exercici 7

Pregunta 7.a)

Escriure les semireaccions i la reaccié global

Anode reaccio d’'oxidacio Cd(s) — Cd? (aq) + 2 e
Catode reaccié de reducci6 Cu? (aq) +2e — Cu (s)
reaccio global Cd (s) + Cu? (aq) — Cd?* (aq) + Cu (s)

» No és necessari que explicitin els estats fisics de les substancies.

La reacci6 de reduccio es produeix en el catode.

Calcul FEM estandard de la pila
E (cel-la) = E° catode - E® anode = 0,34 - (-0,40 V) = + 0,74V

= E (cel-la)> 0

Muntatge experimental de la pila

[0,10 p]

(0,10 p]

[0,20 p]

[0,10 p]

(0.20 p]

[0,30 p]

- Caldra disposar de dos vasos de precipitats: en un s’hi posara la solucio de Cd®* 1 M

i s’hi submergira a mitja algada una lamina de Cd (anode, a I'esquerra), l'altre

s'omplira de la solucié de Cu®* 1 M i s’hi submergira a mitja algada una lamina de Cu

(catode, a la dreta).

- Es connectaran la lamina de Cd i la de Zn amb un fil conductor.

- El circuit es tancara col-locant un pont sali: tub que connecta els vasos i que conté

una solucié aquosa d’'un electrolit.

17



Dibuix esquematic:

fil conductor

ANODE

pont sali

Cu

CATODE

+

Cd* 1M

Cu* 1M

e Es considera correcte (perd no es necessari fer-ho) si es col-loca un
voltimetre (potenciostat) en el fil conductor que uneix I'eléctrode de Cd i

I'eléctrode de Cu

[0,25 p]
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Pregunta 7.b)

Calculem la carrega produida

El nombre d’electrons intercanviats en el procés redox és 2 electrons:

e (Carrega obtinguda per 2,00 g de Cd

1mol ca 2mole” 9,65x10*C
1124gCd 1 mol Cd 1mol e—

2,00gdeCd- =3434,16 C= Q=3434,16C

e Hores de funcionament

Sabemque Q=1-t,iquel=0,02 A

Per tant, 3434,16 C =0,02 A-t(s)ieltempst=3434,16/0,02 A=171708 s

Passem el temps a hores t = 171708 s/3600s h'=47,70h = t=47,70 h

Condicid reaccidé redox espontania

e Una reaccié redox sera espontania quan doni una FEM positiva (E° > 0).

e Opcional: si E °> 0 la variaci6 d’energia lliure (AG°) sera negativa.

(0,10 p]

(0,30 p]

[0,10 p]

(0,40 p]

(0,10 p]

e Una reaccio redox sera espontania si el potencial de 'espécie que es redueix és més

gran que el potencial de I'espécie que s'oxida.

— E° catode > E° anode

» Només han de indicar una de les dues explicacions.

(0,25 p]
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9. PAU 2022 - Juny - Série 5 - Exercici 1

Pregunta 1a
Procediment experimental per muntar una pila (indicant reactius i material)
Reaccio: Zn(s) + CuSQ4(aq) — ZnS04(aq) + Cu(s)

Agafem dos vasos de precipitats: en un hi posem la solucié de ZnSQ i en I'altra la solucid
de CuSOs. Hi col-loquem, respectivament, una lamina de Zn i una lamina de Cu parcialment
submergits (eléctrodes).

[0,60 punts]

Es connecten les lamines entre elles amb un fil conductor (opcionalment es pot col-locar un
voltimetre). El circuit es tanca col-locant un pont sali (tub que connecta els dos vasos i que
conté una solucio d’'un electrolit —sal soluble-)

[0,65 punts]
e Sienlloc de ZnSO;, indiquen solucié de Zn** es penalitza 0,10 punts.
e Sienlloc de CuSQs indiquen solucié de Cu®* es penalitza 0,10 punts.

e Sino indiquen (breument) en qué consisteix el pont sali es penalitza 0,20 punts.

Opcional: Esquema de la pila (dibuix):

fil conductor

vasos de precipitats
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Pregunta 1b

Expressio per calcular la variacié de I’energia lliure estandard de la reaccio redox:

AG=-n-F- P

[0,20 punts]
On
n: nombre d’electrons intercanviats
F: constant de Faraday
E®: potencial estandard de la pila (a 25°C)

Nombre d’electrons intercanviats

En el procés redox s'intercanvien dos electrons = n=2

[0,20 punts]
Opcionalment:
Semireaccions:

Reduccié Cu* +2e — Cu(s)
Oxidacié Zn(s) — Zn* +2¢

Potencial de la pila

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

[0,25 punts]
Si no indiquen unitats (0 s6n erronies) es penalitza 0,1 punts.
Calcul de AG®

AG°=-n-F-EFP=-2x9,6510*x1,10
AG° =-212300J
(0 —212300 J/mol)

[0,30 punts]

Si no indiquen unitats (o0 sén erronies) es penalitza 0,1 punts.
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Justifiqueu si la reaccio és espontania o no en aquestes condicions

Perqué una reaccié sigui espontania, a p i T constant, cal que: AG® <0

AG°=-212300J <0

La reaccio redox proposada és espontania en condicions estandard i 25°C

[0,30 punts]

10. PAU 2022 - Juny - Serie 5 - Exercici 5

Pregunta 5a
Escriure les semireaccions que tenen lloc a I’anode i al catode

Reacci6 global: 2 NaCl(aq) + 2 Hz20(1) — 2 NaOH(aq) + Clz(g) + Ha(g)

Semireaccions en cada eléctrode:

Anode: 2Cl(aq) — Ch(g) + 2e"

[0,50 punts]
Catode 2H0() + 2e= — H2(g) + 20H(aq)

[0,50 punts]
(també acceptem com a correcte pel catode: 2 H*(ag) +2e~ — Hz(g))

Indicar la polaritat de cada eléctrode

Procés d’electrolisi:

Catode: polaritat negativa (-)

Anode: polaritat positiva (+)

[0,25 punts]
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Pregunta 5b

Calcular quantes hores hauria de funcionar aquest procés electrolitic

Calculem els mols de clor gas (Clo) que volem obtenir

Dades:

V(Clz) =10 L
T=22°C=295K
p=1,5atm

R=10,082 atm L / K mol

Equacié del gasos ideals:pV=nRT

n=PV/RT
n=(1,5x10)/(0,082 x 295)
n = 0,620 mol de Cl:

Calculem el temps del procés electrolitic

Dades:

I=5A (=5C/5s)
n (Clz) = 0,620 mol
F =9,65x10% C / mol

Semireaccié: CI +2e — Clp

[0,10 punts]

[0,35 punts]

0,620 mol Clz x (2 mols e /1 mol Clz) x (9,65x10*C /1 mole)x(1s/5C)x

(1h/3600s)=6,65h

= Necessitem 6,65 hores per omplir la bombona de 10 L amb Clx(g)

[0,80 punts]
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11. PAU 2021 - Setembre - Série 1 - Exercici 3

Pregunta 3a

Formulacio. Clorur de sodi: NacCl

Semireaccions a cada eléctrode

Anode: 2 Cl-(aq) —> Cl(g) + 2 &

Catode: 2 H20(l) + 2 e~ — Hz(g) + 2 OH(aq)

Reaccio global del procés electrolitic
Sumant les dues semireaccions tenim:

2 Cl(aq) + 2 H20(I) — Clz(g) + H2(g) + 2 OH (aq)

Polaritats de cada eléctrode

Catode: polaritat negativa (-)

Anode: polaritat positiva (+)

[- 0,5 p si no formulen bé]

(0,3p]

(0,3p]

(0,4p]

[0,25 p]
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Pregunta 3b
Calcul de la intensitat de corrent de la cel-la electrolitica
Dades inicials:
Volum d'aigua a la piscina. V = 50 m?
Temps.t=1h
Concentracié de Cl: generada. c= 0,24 mg/L
Transformacié d’unitats i altres dades.
[0,15 p]
Volum d’'aigua a la piscina. V = 50 m3 = 50000 dm?® = 50000 L
Temps.t=1h=3600s
Massa molecular Cl2= (2 x 35,45) = 70,9 g/mol
Calculem de la carrega electrica (Q) —en una hora de temps (1 h)—.

A partir del volum d’'aigua de la piscina i la concentracié generada de clor en aquest
temps (1 h), calculem la massa de Clz que s’obté en el procés electrolitic; i posteriorment
els mol de Cl..

A partir de la semireaccié d'anode (apartat “a”): 2 Cl(aq) — Clz(g) + 2 &~

i la relacio estequiometrica, calculem els mol d’electrons. | amb el valor del Faraday ho
transformem a carrega eléctrica (Q, en Coulombs).

50000 L x (0,24 mg Cl2/L) x (1 g Cl=/1000 mg Cl2) x (1 mol Cl2 /70,9 g Clz) x
(2 mol d’e= /1 mol Cl,) x (9,65x10* C /1 mol &) = 32665,73 C
= Carrega eléctrica: Q = 32665,73 C

[0.8p]
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Calculem la intensitat de corrent (Q en Coulombs i t en segons)

l=Q/t

= | =32665,73 /3600 = 9,07 A

La intensitat de corrent és 9,07 A

» Sino indiquen les unitats (o0 sén erronies) es penalitza 0,1 p.

e Ho podem fer per passos i/o emprant formules. La puntuacio seria:

v

v

Calcul dels grams de Cl2: 0,2 p
Calcul dels mol de Cl2: 0,1 p
Calcul dels mol d’electrons: 0,3 p
Calcul de la carrega (en C): 0,2 p

Calcul de la intensitat (en A): 0,3 p

(0.3 p]
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12. PAU 2021 - Juny - Série 2 - Exercici 4
Pregunta 4a
Escriure les semireaccions

Anode H20 — 2 02(g) +2H+ +2e-

(0.2 p]
Catode 2H20 + 2e- — H2(g) + 2 OH-
[0.2p]
otambé: 2H+ + 2e- — H2(g)
Dibuixar I'esquema del muntatge experimental de I'electrolisi
Possibles esquemes del muntatge experimental:
po T
o H.0 2H
H,0
Anode Cathode
Electode A Eiactrode B electrode pila electrode
Gas A: Oz, gas B: H2
Cal que en el dibuix surti:
- Recipient que conte l'aigua lleugerament acidulada (per exemple, cubeta)
[0.1p]
- Dos eléctrodes: catode i anode (no cal que indiquin de quin material son)
(0,2 p]
- Dos recipients que recullen els gasos: Hz i Oz (per exemple, tubs d’assaig)
[0.2p]

Pila o font d’alimentacié (amb cables que s’uneixen als eléctrodes)

(0,35 p]
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Pregunta 4b
Calcul de la pressio de I’'H2(g)
Reaccio (apartat a): 2 H.O + 2 e — Hx(g) + 20H 02 H* + 2 e — Hx(qg)
- Calcul dels mols d'H;
Dades.
Temps =20 h x (3600s/1h)=72000s
Intensitat=3A=3C/s
Reaccio. Estequiometria: 1 mol hidrogen necessita 2 mol d'electrons
72000 s x (3,0 C/s) x (1 mole /9,65 x 10* C) x (1 mol Hz2/ 2 mol &) = 1,11917 mol H:
(0.7 p]
- Ho podem fer per passos i/o emprant formules. La puntuacié seria:
o Calcul de la carrega (en C): 0,2 p
o Calcul dels mol d'electrons: 0,2 p
o Calcul dels mol d'Hz: 0,3 p
- Calcul de la pressio de I'Hz (gas ideal)
Dades.
V=0,10L
T=200K
pV=nRT = p=(nRT/V) = P=(1,11917 x 0,082 x 200) / 0,10
p = 183,5 atm
(0.3 p]
Si no indiquen les unitats (o son erronies) es penalitza 0,1 p.

Justificacio de la pressio real amb el model cinéticomolecular dels gasos
(0,25 p]

El model cinéticomolecular dels gasos considera el gas ideal format per particules
puntuals (és a dir, sense volum propi), en constant moviment, que xoquen entre si
elasticament i no exerceixen forces d’interaccio entre elles.

La pressio real de I'Hz2 es desvia una mica de la pressié calculada com a gas ideal, a

- ni el volum ocupat per les seves molécules,

- niles interaccions entre elles.
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13. PAU 2021 - Juny - Série 5 - Exercici 3

PREGUNTA 3a
(Polaritat negativa -) Catode Reduccié: Au3+(aq) + 3e- — Au(s)

Es produeix la reduccio i per tant Au3+(aq) passa a or solid. En aguest eléctrode s’ha de
col-locar la joia perqué es pugui recobrir d’or.

[0,5p]
(Polaritat positiva +) Anode Oxidacio:
Au(s) — Au3+(aq) + 3e-

Es produeix 'oxidacio i per tant I'or solid passa a Au3+(aq). En aquest eléctrode s’ha de
col-locar la barra d’or.

[0,5p]
!
catode - -+ anode +
| 1
1
4/:’;1 Au!‘
joia |
[0,25p]
PREGUNTA 3b
Per calcular la quantitat de carrega aplicada:
I=25A
t=7,5minx (60s/1min)=450s
Q=11t=25A-450s=1125C
[0,4p]
1125C 1mole 1molAu 197 gAu 0766 a A
96500C 3mole  1moldu /o7 94%
[0,6p]

Si el rendiment hagueés estat del 100% s’haurien dipositat 0,766 g d’or sobre la joia, pero
només s’han dipositat 0,650 g.

0,650gAu

Per determinar el rendiment:
0,766gAu

-100 = 84,86 % de rendiment

[0.25p]
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14. PAU 2020 - Setembre - Série 4 - Exercici 2
Pregunta 2a

Dibuix esquematic del procés electrolitic (i nom de les parts)

pila
Eléectrode +

=/

U J / Cel-la electrolitica

Eléctrode - -

MClx(aq) <
Dibuix esquematic: [0,4 p]
Nom de les parts (cel-la, eléctrodes, pila) [0,4 p]

Per a queé serveixen les diferents parts

Cel-la electrolitica:
Conté la solucié aquosa de MClo.
[0,1 p]

Electrodes (positiu i negatiu) —opcionalment anode i catode—
Lloc on es produeixen les reaccions redox (oxidacio i reduccid), és a dir, les
transferéncies d’electrons.

[0,1 p]

Pila:
Aporta energia (o corrent eléctric o electrons al procés redox).
Serveix per forcar que la reaccié quimica es produeixi, ja que sense la pila no
seria espontania.
[0,25 p]

30



Pregunta 2b

Quin metall de la taula conté MClz

Dades:
Temps, t = 300 min
Intensitat, [ = 3,25 A (3,25 C/s)
Massa de M(s) obtinguda, m = 19,820 g
Constant de Faraday, F = 9,65x10* C/mol

Semireaccio: M** + 2e — M(s)

Per identificar el metall, M, cal saber quina €s la seva massa molecular.

Calculem primer els mols de M(s) obtinguts:

300 minx (60 s/ 1 min)x (3,25 C/1s)x (1 mole /9,65x10* C) x
x (1 mol M(s) / 2 mols ) = 0,3031 mols obtinguts de M(s)

Calculem la massa molecular de M(s)

Massa molecular de M = massa obtinguda / mols obtinguts
Massa molecular de M = 19,820/ 0,3031

Massa molecular de M = 65,39 g/mol

= Segons la taula: la sal MCl2 conté el zinc (Zn)

[0,75 p]

[0,5 p]
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15. PAU 2020 - Setembre - Série 4 - Exercici 7

Pregunta 7a

Escriure les semireaccions que tenen lloc a I’anode i al catode de la pila liti-iode

Semireaccions en els eléctrodes:

Anode: Li > Lit + le [0,25 p]

Catode: Ib + 2 =5 2T [0,25 p]

Escriure la reaccié global de la pila liti-iode

Multipliquem la reaccio de I’anode per 2 per a igualar el nombre d’electrons
bescanviats, 1 sumem les dues semireaccions:

Anode: 2x (Li —» Lit + le)
Catode: L + 2 —5 2T
Reacci6 global: 2 Li +I2 —» 2Li* +2T [0,25 p]
Justificar que és espontania en condicions estandard i 25° C [0,5 p]

Raonament |

La reacci6 redox sera espontania si la forca electromotriu de la pila €s positiva: E° >0.
E° = E°citopE — E°Anope=E° (I, / T) — E°(Li*/Li)
E°=(0,54) —(-3,02)=3,56V

E°> 0 = Reaccio espontania

Raonament 2

Perque la reaccid sigui espontania cal que el potencial de reduccio del parell que es
redueix (I / I') sigui més gran que el que s’oxida (Li*/ Li).

E°(I2/T) > E°(Li*/Li) = Reacci6 espontania
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Pregunta 7b

Calcular el temps (hores) que el marcapassos podria funcionar sense interrupcio
[0,5 p]

Dades:
Intensitat, I=0,100 A (o 0,100 C/s)
Carrega electrica (maxima), Q = 6480 C
Raonament 1
6480 Cx(1s/0,100C)x (1 h/3600s)=18,0h
Raonament 2

1=Q/t = t=Q/I

t=6480C /0,100 A = 64800 s
t=64800sx (1 h/3600s)=18h

= temps maxim que podria funcionar el marcapassos: 18 hores

Massa minima de liti que ha de contenir la pila per funcionar durant aquest temps

Dades:
Carrega electrica (maxima), Q = 6480 C  (temps=18 h; Intensitat=0,100 A)
Faraday, F = 9.65x10* C/mol
Reaccié: Li — Lit + le
Massa atomica Li = 6,94 g/mol

6480 C x (1 mol d’e/9,65x10* C) x (1 mol Li/ 1 mol d’e") x (6,94 g Li/ 1 mol Li)=
= 0,466 g de Li [0,75 p]
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16. PAU 2020 - Juny - Série 1 - Exercici 7

PREGUNTA 7a

Semireaccions, reaccions, eléctrodes i potencial sofre

16 e + Sg —> 8 §*
16 x (Li — Li* + le)

Sg+ 16 Li > 88> + 16 Li* [0,3 p]

Sofre: catode, polaritat +
Liti: anode, polaritat — [0,4 p]

o

Eﬂ pila = Eocﬁtode -E anode

2,23 = E'catode— (-3,05)

E catode = - 0,82 A\ [0555 p]
PREGUNTA 7b

Grams de liti per a 10 h de descarrega d’una pila

10 hores = 36000 segons

I=q/t:0,5A=q/36000s;q= 18000 C [0,5 p]

18000 C x (1 mol /96500 C) x (1 mol Li/ 1 mole ) x (6,94 g/ 1 mol Li) =1,29 g Li

[0,75 p]
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17. PAU 2020 - Juny - Série 3 - Exercici 7

PREGUNTA 7a

Formulacid.
sulfat coure (II) CuSOs ; sulfat de zinc (II) ZnSO4

Calcul de la forca electromotriu de la pila
Perque la pila sigui possible, la reaccié redox que es produeix ha de ser espontania, i cal que la

forca electromotriu de la pila sigui positiva, és a dir:
E" = E%catode) - E°(anode) > 0 [0,35 p]

En aquest cas haura de ser

Cu®*/Cuel procés de reduccid (catode)
i

Zn** / Zn el procés d’oxidacié (anode):

E" = E%Cu®* / Cu) - EXZn** / Zn)
E’=0,34-(-0,76)=1.10 V>0 [0,5 p]

Notacio esquematica de la pila
Zn) | ZnSOu4(aq, IM) || Cu SO4 (aq, 1M) | Cu(s)
Anode(-) Catode (+) [0,4 p]

També es consideraran correctes les notacions esquematiques segiients:
Zn(s) | Zn**(ag, IM) || Cu**(aq, IM) | Cu(s)
Zn(s) | Zn**(aq) || Cu**(aq) | Cu(s)
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PREGUNTA 7b

Semirea\ccions anode i catode
Anode (oxidacid) Zn(s) — Zn’*(aq) + 2e
Catode (reduccio) Cu’*(aq) + 2e~ — Cu(s)

Reaccio global de la pila:
Zn(s) + CuSO4(aq) — Cu(s) + ZnSOas(aq)
[0,6 p]

Procediment experimental de construccio d’una pila:

Muntatge experimental de la pila:

-Caldra disposar de dos vasos de precipitats: en un s hi posara la solucié de ZnSO4 1M 1 s’hi
submergira a mitja alcada una lamina de Zn (anode, a I’esquerra), I’altre s’omplira de la solucio
de CuSO4 1 M i s’hi submergira a mitja algada una lamina de Cu (catode, a dreta).

-Es connectaran la lamina de Cu i la de Zn amb un fil conductor.

-El circuit es tancara col-locant el pont sali: tub que connecta els vasos i que conté la soluci6 de
KNOs; 3 M

[0,65 p]
El dibuix esquematic és opcional:
&
[r— Fil conductor
Anode - Catode +

in | KNO, 3M | Cu
-~ | ™~
] a |

ZnS0O, 1M CuSO, 1M

o

Es considera correcte (perd no es necessari fer-ho) si es col-loca un voltimetre (potencidometre)
en el fil conductor que uneix [’eléctrode de Zn i I’electrode de Cu.
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18. PAU 2019 - Setembre - Série 5 - Exercici 7

Pregunta 7a

Reaccié:  Al(s) + Cr.07%(aq) + H'(aq) — AlLOs(s) + Cr*(aq) + H20(1)

Justificacid que és una reaccid redox [0,2 p]

Raonament 1 (nombre d’oxidacid)
En una reaccio redox, en passar de reactius a productes, un element augmenta de
nombre d’oxidacié i un altra disminueix de nombre d’oxidacié.

Al: passa de nombre d’oxidacié 0 (Al) a +3 (AlLO3) Al: s’oxida
Cr: passa de nombre d’oxidacié -6 (Cr207%) a +3 (Cr**) Cr: es redueix
= Es tracta d’una reaccio redox

» Considerem correcte si indiquen que l'oxidacio és d’Al a AP*.
Raonament 2 (intercanvi d’electrons)

En una reaccio redox sempre es produeix un intercanvi d’electrons. Un compost
cedeix electrons (s’oxida) i un altra els accepta (es redueix).

Cal escriure les dues semireaccions (Al a A,O3 i Cr077a Cr**) i que es visualitzi
I’intercanvi dels electrons (les semireaccions estan a continuacio).

Semireaccions de reduccid 1 oxidacid [0,4 p]
Reduccié: Cr207%(aq) + 14 H(aq) + 6 ¢ — 2 Cr**(aq) + 7 H20(1)
Oxidacio: 2 Al(s) + 3 H20(1) — ALOs(s) + 6 H(ag) + 6 ¢

* Cada semireaccio puntua 0,2 p.

Reaccié global [0,2 p]
Sumant les dues semireaccions:

2 Al(s) + Cr207*(aq) + 8 H*(aq) — ALOs(s) + 2 Cr**(aq) + 4 H20(1)

Reactiu oxidant [0,2 p]
El reactiu oxidant és aquell que n’oxida un altre (i ell es redueix).
El reactiu oxidant és 1’ié Cr.0+%, ja que oxida I’alumini, transformant-lo de Al a Al,Os.

Pregunta 7b

S’entén per corrosié 1’oxidacié indesitjable dels metalls per causa d’una reaccié redox
espontania causada per factors ambientals. [0,4 p]

Els principals factors ambientals de corrosio sén 1’oxigen i ’aigua. [0,2 p]
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Raonar quin metall, Al o Mg, sera més facilment corroit: [0,4 p]

Com més baix (considerant el signe) sigui el potencial de reduccié del metall, més
susceptible sera el metall de ser oxidat (ser corroit).

El metall que es corroeix fa d’anode (ja que s’oxida):
Oxidaci6 del metall:  M(s) —» M™ +ne E°m

E° = E°catopE — E°aNoDE = E°caToDE - E°M
Com més petit é€s E°v = més alt sera el valor de E° = més facil la corrosio.
= En les mateixes condicions ambientals, es corroeix més facilment el magnesi

(E°=-2.37 V) que I’alumini (E°= -1,66 V).

19. PAU 2019 - Juny - Série 1 - Exercici 2

Pregunta 2a
Reaccio redox: Zn(s) + 2 AgNOs(aq) — Zn(NOs3)2(aq) + 2 Ag(s)

Semireaccions en cada eléctrode

7Zn(s) — Zn**(aq) + 2¢ [0,2 p]
Agt(aq) + 1 — Ag(s) (0,2 p]
Anode: Zn(s) [0,1 p]
Catode: Ag(s) [0,1 p]

e Esconsidera correcte, encara que no s’expliciti [’estat fisic de les substancies
(solids o solucions aquoses).

Notacio de la pila

Zn(s) | Zn(NOs):(aq) | | AgNOs(aq) | Ag(s) [0,4 p]

e [Esconsidera correcte, encara que no expliciten [’estat fisic de les substancies
(solids o solucions aquoses):

Zn | Zn(NO3): | | AgNOs | Ag

e [Es considera correcte si enlloc de les sals AgNOs3 i Zn(NQOa)2 escriuen només
els ions Ag* i Zn’*, indicant [’estat fisic o no:

Zn(s) | Zn**(ag) | | Ag*(aq) | Ag(s)

an Zn2+| | Ag" |Ag



Pregunta 2b
Formulacio. Nitrat de potassi KNO3 [- 0,5 p si no el formulen bé]

e No és obligatori formular-lo, pero si ho fan i la formula és incorrecta es
penalitzara 0,5 p en aquesta pregunta 2b.

Justificar el moviment dels ions del pont sali

Pont sali: KNO3 KNO; — K* + NO5

En el catode disminueixen les carregues positives per la reaccié:
Agh+1e — Ag(s)

Per tant: els ions K* es mouen cap el catode per compensar el deficit de carregues
positives (i aixi la solucié seguira sent eléctricament neutra).

[0,3 p]

En I’anode augmenten les carregues positives per la reaccio:
Zn(s) = Zn**(aq) + 2 ¢

Per tant, els ions NO3™ es mouen cap a I’Anode per compensar I’excés de carregues
positives (i aixi la solucid continuara sent eléctricament neutra).

[0,3 p]

e La puntuacio és de 0 p (sobre 0,6 p) si no justifiquen el moviment dels ions.

Calcul de la forca electromotriu de la pila

E° = E cAtope — E°ANODE
E° = E° (Ag*/Ag) — E° (Zn**/Zn) [0,2 p]
E° = (+0,80) — (-0,76)

E°=156V [0,2 p]

® Si no indiquen unitats (o son erronies), es penalitza 0,1 p.
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20. PAU 2019 - Juny - Série 1 - Exercici 6

Pregunta 6a

En _qué consisteix el procés de corrosié d’un metall [0,3 p]

S’entén per corrosié 'oxidacid indesitjable dels metalls a causa d’una reaccié redox
espontania causada per factors ambientals (oxigen i aigua).

Reaccio opcional:
Oxidacio del metall:  M(s) > M"" +ne

Per que el magnesi protegeix les canonades de ferro subterranies? [0,7 p]

Tots els metalls amb un potencial estandard de reduccié baix s’oxiden, és a dir, es
corroeixen.

Opcional
Potencial estandard de reduccié baix: potencial inferior al potencial estandard de

reduccio de l'oxigen (l'oxigen fa de catode, es redueix, i el metall fa d’anode,
s oxida-)

= Com més baix (considerant el signe) sigui el potencial de reduccio d’un metall, més
susceptible sera aquest metall de ser oxidat (ser corroit).

Tenim: E°(Fe**/Fe)= 0,44 V; E°X(Mg**/Mg)=-2,34 V.
E°(Mg*/Mg) < E°(Fe**/Fe)
= El magnesi és més facil d’oxidar (corroir) que el ferro, i per aixo en soldar trossos

de magnesi a una canonada de ferro es protegeix aquest metall de la corrosio, ja que
s’oxida abans el magnesi que el ferro.
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Pregunta 6b
Formulacio. Clorur de magnesi MgCl» [- 0,5 p si no el formulen bé]
e No és obligatori formular-lo, pero si ho fan i la formula és incorrecta es

penalitzara 0,5 p en aquesta pregunta 6b.

Substancia que es produeix a ’anode en P’electrolisi de MgCl: fos (justificacio)

La sal fosa conté els ions Mg?* i CI. A I’anode es produeix el clor gasés (Cl), per la
oxidacio de 1’16 clorur a clor.

[0,2 p]

e La justificacio també es pot fer escrivint la reaccié d’oxidacio:
2C1 - Cbh + 2¢

Quin volum d’aquest gas obtindrem

Primer, calculem el nombre de mol de clor que obtenim:

Dades: Intensitat. =25 A (02,5 C/s)
Temps. t =550 min x (60 s/ 1 min) =33000 s
Faraday. F =9,65x10* C/mol
Reaccio: 2CIT — Cl + 2e

33000s x(2,5C/1s)x (1 mold’e /9,65-10* C) x (1 mol Cla/ 2 mol d’e”) =
= 0,42746 mol de Cl: [0,5 p]
= Es correcte si ho calculen per passos:
- primer la carrega electrica (Q=1-1) [0, p]
- després els mols d’electrons amb el Faraday [0,1 p]
- després els mols de clor amb [’estequiometria de la reaccio [0,3 p]

Després, calculem el volum format de clor gasds a partir de I’equacio dels gasos ideals:
Dades: Pressi6, p = 2,0 atm
Temperatura, T = 25°C =298 K
Constant dels gasos ideals, R = 0,082 atm L/K mol
Equacié dels gasos ideals: pV =nR T
V=mnRT/p)=(0,42746 x 0,082 x 298) / (2)
V=522L [0,3 p]

= Sino indiguen les unitats (o son erronies) es penalitza 0,1 p.
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21. PAU 2019 - Juny - Série 4 - Exercici 2

Pregunta 2a .
Formulacio: Acid clorhidric: HCI [- 0,5 p si no el formulen bé]

Possibles reaccions de cada metall amb HCI:
Mg(s) + 2 HCl(aq) — MgClx(aq) + Ha(g)
Cu(s) + 2 HCl(aq) — CuClx(aq) + Ha(g)
O també es poden posar:
Mg(s) + 2H'(aq) — Mg**(aq) + Ha(g)
Cu(s) + 2H'(aq) — Cu®**(aq) + Ha(g)

Justificacio de si alguna de de les dues reaccions sén espontanies
Per saber si la reaccié redox és espontania es pot calcular la for¢a electromotriu de la pila on
tingués lloc aquesta reaccié en condicions estandard (E°). Tenim:
Si E°>0 = reaccio redox espontania [0,2 p]
(opcionalment: Si E°>0 = AG°<(0 = reaccid redox espontania )

Calculem el valor de E°.
El catode és H*/H» (reduccid). L’anode és o el parell Mg**/Mg o el parell Cu**/Cu (oxidacié)

Reacci6 del Mg amb HCI:
E° = E°catopE - E°Anope = EY(H*/H2) — E°(Mg**/Mg) = (0,00)— (-2,37)=+237V
E°>0 = Lareaccié del Mg amb HCI és espontania [0,3 p]

Reacci6 del Cu amb HCI:
E° = E°catopE - E°anope= EY(H*/Hz2) — E°(Cu**/Cu) = (0,00) — (0,34)=-0,34V
E° <0 = Lareacci6 del Cuamb HCI no és espontania [0,3 p]

= No és necessari que obtinguin el valor concret de potencial (E°); és suficient que
diguin que aquest valor surt positiu o negatiu en fer la resta dels dos potencials.

Justificacio alternativa.
Es pot raonar que la reaccio espontania amb HCI és la del Mg, i no la del Cu, sense
calcular els potencials de la pila. Es pot raonar indicant que el potencial de
reduccié del parell que es redueix (H*/Hz, catode) hauria de ser més gran que
el que s’oxida (Mg?*/Mg o Cu?**/Cu, anode) perqueé la reaccié sigui espontania.

[0,4 p]
Tenim: E°(H*/Hz) > E'Mg>*/Mg) 6  Eleaode > Elanode
= La reacci6 del Mg(s) amb HCI és espontania. [0,2 p]
Tenim: E°H*/H2) < E°Cu**/Cu) 6  Elatode < Elanode
= La reacci6 del Cu(s) amb HCI no és espontania. [0,2 p]

Reaccié
Queda justificat que NOMES UNA reaccié té lloc (és espontania), i que el metall que reacciona
amb I’acid ¢s el Mg. La reacci6 és:

Mg(s) + 2 HCl(aq) — MgCl(aq) + H2(g) [0,2 p]
També es poden posar: Mg(s) + 2 H'(aq) — Mg**(aq) + Ha(g)
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= No és necessari que explicitin els estats “aquos, “solid” o “gasos” de reactius
i productes.

Pregunta 2b

Reaccions de la pila

Catode. Semireacci6 de reduccié:  Cu**(aq) + 2¢- — Cu(s) [0,2 p]

Anode. Semireaccié d’oxidacio: Mg (s) — Mg**(aq) + 2¢ [0,2 p]

Sumant les dues semireaccions s’obté la reaccié ionica global:

Cu?*(aq) + Mg(s) — Cu(s) + Mg**(aq) [0,2 p]

=  No és necessari que explicitin els estats “aquos o “solid” de reactius i
productes, tant en les semireaccions com en la reaccio ionica global.

Calcul de la forca electromotriu de la pila

Eopilﬂ = E°atode - £ anode = E° (CU2+/CU) —E° (Mg2+/Mg)
E%ila =(0,34) — (-2,37) =271 V
Forca electromotriu de la pila= 2,71V [0,4 p]

* Si no indiquen les unitats de la forca electromotriu (o son erronies) es
penalitzara 0,2 p
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22. PAU 2019 - Juny - Série 4 - Exercici 7
Pregunta 7a

Electrolisi de 1’aigua.
Equaci6 subministrada (un electrode): 2 HoO(l) — Ox(g) + 4 H'(aq) + 4 €

Semireaccio que té lloc en Paltra electrode:

2H20() + 2e¢ — Ha(g) + 20H(aq) [0,3 p]
»  També és correcte: 2 HY(aq) + 2e¢ — Hi(g)

»  No és necessari que explicitin els estats “aquos”, “gasos” o “liquid” de
reactius i productes

Polaritat de cada eléctrode [0,2 p]
Anode: polaritat positiva
Catode: polaritat negativa

Justificar quin gas que es produeix en ’anode i en el catode [0,3 p]

Anode: ¢ lloc la semireaccié que allibera electrons
= es produeix oxigen (O2)

Catode: té lloc la semireaccié que necessita electrons
= es produeix hidrogen (H2)

En tots els processos electrolitics cal una pila que ens aporti energia?

Si, ja que la reaccié redox que es produeix en un procés electrolitic és sempre una reaccié no
espontania.

Si no aportem energia, mitjancant una pila externa, la reaccié no es produeix.
[0,2 p]
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Pregunta 7b

Dades:
1=20A=2C/s
t = 60 min

Voxigen gasés = 419 mL = 0,419 L
p=L1,0atm

T=273K

R =0,082 atm L K'! mol!

Calculem el nombre de mols d’Ox(g)

pV=nRT = nan=(@{p-V)/(R-T)
n=(1x0419)/(0,082 x 273)

n = 0,0187170 mol O2

Calculem el nombre de mols d’electrons que s’alliberen

Semireaccio en qué es genera [’oxigen: 2 H20(l) — O2(g) + 4 H(aq) + 4 ¢
=  Estequiometria: 4 mols d’electrons per cada 1 mol d’O;

0,0187170 mol O2 x (4 mol e/ 1 mol O2) = 0,0748682 mol e’

Calculem els electrons que han circulat per generar 419 mL d’oxigen

60minx (60s/1min)x 2C/1s)x (1e~/1,60x10" C) =4,5x10% ¢

Calculem el nombre d’Avogadro (Na)

Na = (nombre d’electrons) / (mols d’electrons)
Na = (4,5x107%) / (0,0748682)

Na = 6,01x10% (6 Na = 6,01x102* mol™)

[0,2 p]

[0,3 p]

[0,2 p]

[0,3 p]
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23. PAU 2018 - Setembre - Série 3 - Exercici 2

Pregunta 2a

Reaccid de valoracioé:
5 Fe™*(aq) + MnOy4 (aq) + 8 H'(aq) — 5 Fe’*(aq) + Mn™*(aq) + 4 H,O(1)

Justificacié que es tracta d’una reaccio redox [0,4 p]

Raonament 1
Nombres d’oxidacio:

Reactius: Fe?* Fe: nombre d’oxidacio = +2
MnO, Mn: nombre d’oxidacio = +7

Productes: Fe*t Fe: nombre d’oxidacido =+ 3
Mn** Mn: nombre d’oxidacio = +2

L’atom de Fe augmenta de nombre d’oxidacio (+2 a +3): s’oxida.
L’atom de Mn disminueix de nombre d’oxidacio (+7 a +2): es redueix.

= Es una reaccio redox, ja que una espécie s’oxida i una altra es redueix.

Raonament 2
Escrivim les semireaccions:
Fe* — Fe'* + le
MnO, +8H'+5¢ — 2Mn** +4 H,0

= Es una reaccio redox ja que es produeix una transferéncia d’electrons.

Justificacio de I’espontaneitat de la reaccio [0,4 p]

Raonament 1

La reacci6 redox sera espontania si la forga electromotriu és positiva: E” >0
E° = E°citope — E anope = E° (MnOy / Mn™) — E° (Fe** / Fe™) =
E°=(1,51)-(0,77)=0,74 V
E°>0 = Reaccié espontania

Raonament 2
Perque la reaccid sigui espontania cal que el potencial de reduccié del parell que
es redueix (MnOy4 / Mn™") sigui més gran que el que s’oxida (Fe** / Fe™).

E°(MnOy /Mn*") > E°(Fe’*/Fe**) = Reaccié espontania

Indicar, raonadament, quin reactiu és I’oxidant [0,2 p]

El reactiu oxidant és aquella substancia que oxida a una altra, i ella es redueix.
= reactiu oxidant: MnO4 (o0 KMnQOy)

= oxida el Fe** a Fe™*, a la vegada que el Mn es redueix de MnO4 a Mn**



Pregunta 2b

Reaccio de valoracio:
5 Fe**(aq) + MnOy (aq) + 8 H'(aq) — 5 Fe’(aq) + Mn**(aq) + 4 H,0O(1)

Dades: V (KMnQO,) =30,1 mL =0,031 L

C (KMnOy4) = 0,0108 M
Massa d’un comprimit = 105,0 mg = 0,1050 g

Calculem la massa (en g 0 mg de Fe en el comprimit)

0,0301 L KMnQOy4 x (0,0108 mols KMnO4/ 1 L KMnQOy) x (1 mol MnOy / 1 mol KMnQy) x
x (5 mol Fe* / 1 mol MnOy’) x (1 mol Fe / 1 mol Fe**) x (55,8 g Fe / 1 mol Fe) =

= 0,090697 g de Fe (0 90,697 mg)

[0,7 p]

»  Agquest calcul es pot fer per passos: primer calcular els mols de KMnOy4 (0,1p);

després, els mols de Fe** (0,5 p), i finalment els g (0 mg) de Fe (0,1 p).

Calculem el % en massa de Fe al comprimit

% = [(massa de Fe) / (massa comprimit)] x 100
% = (0,090697 / 0,1050) x 100

= % = 86,4 [0,3 p]

47



24. PAU 2018 - Setembre - Série 3 - Exercici 4
Pregunta 4a
Muntatge experimental de la pila, material i reactius:

- Agafem dos vasos de precipitats: en un hi posem la solucié de Znt 1M 1, en
I’altre, la solucid de Cu’* 1 M. Hi col-loquem, respectivament, una lamina de

Zn i una de Cu parcialment submergits (electrodes). [0,4 p]

- Es connecten les lamines amb un fil conductor, 1 es col-loca un voltimetre
(potenciometre) entre les dues lamines. [0,3 p]

- El circuit es tanca col-locant un pont sali; tub que connecta els dos vasos i que
conté una solucié aquosa d’un electrolit (sal soluble). [0,3 p]

Opcional (dibuix):

voltimetre
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Pregunta 4b
Potencial estandard d’un pila: E° = E°i0de = E anode
Polaritats en una pila:

Pol negatiu: anode
Pol positiu: catode

Relacionem el potencial de cada pila amb els potencials d’eléctrode

Pila 1: E° = E°(Zn**/Zn) - E°(Mg**/Mg)

1,62 = E°(Zn**/Zn) - E°(Mg™*/Mg)

Pila2: E°= E°(Cu**/Cu) - E°(Zn**/Zn)

1,10 = E° (Cu**/Cu) - E°(Zn**/Zn)

Pila 3: E° = E°(Cu*"/Cu) - E°(H'/H,)

0,34 = E° (Cu**/Cu) - E°(H'/H>)

Calculem el potencial de I’eléctrode de magnesi

Sabem que: E°(H'/H;) = 0,00 V  (conveni)
De la pila 3 podem deduir que:
0,34 = E° (Cu**/Cu) — 0,00 — E°(Cu®*/Cu)=034 V

De la pila 2 podem deduir que:
1,10 = 0,34 — E° (Zn*'/Zn) = E°(Zn**/Zn)=-0,76 V

De la pila 1 podem deduir que:
1,62=- 0,76 — E° (Mg**/Mg) = E°(Mg**/Mg)=-2,38V

[0,1 p]

[0,3 p]

[0,2 p]

[0,2 p]

[0,2 p]
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25. PAU 2018 - Juny - Série 1 - Exercici 4

Pregunta 4a

Dibuix esquematic del procés d’electrolisi [0,4 p]
Nom i polaritat dels eléctrodes [0,2 p]
| |
| |
ANODE

Polaritat \ l J:
positiva (+)

Polaritat negativa (-)

» Al dibuix esquematic s’ha de visualitzar una cel-la amb iodur de cobalt(ll), dos
electrodes i una pila externa connectada als dos electrodes.

» No és necessari indicar en quin electrode es forma el Co(s) i en quin el iode.
» El iodur de cobali(ll) es pot escriure en forma de sal (Col;) o en forma

dissociada en ions (Co** i I).

Semireaccio en 'eléctrode de polaritat positiva [0,4 p]

2> I, + 2¢
» Sila semireaccio no esta ben igualada es penalitza 0,3 p.

= Si indiquen la reaccié que té lloc en laltre eléctrode (Co®* a Co) no es
puntuara cap decima (0 p de 0,4 p).

50



Pregunta 4.b)
Dades del procés electrolitic:
Temps = 90 minuts

Intensitat de corrent=1,8 A=1,8C/s
Reaccid per dipositar el cobalt: Co** +2e — Co(s)

Procediment 1 (factors de conversio)

90 minx (60s/1min)x(1,8C/1s)x(1mole/ 9,65x10* C) x
x (1 mol Co/ 2mole) x (59,0 g Co/ 1 mol Co) = 2,9713 g de Co

Massa de cobalt = 2,97 g
» Sino indiquen les unitats (o0 sén erronies) es penalitzara 0,2 p.
»  Sino utilitzen la relacié estequiometrica 1 a 2 entre mol de Co i mol
d’electrons, es penalitza 0,5 p.
Procediment 2
carrega electrica =90 min x (60s/1min) x(1,8C/1s)=9720C
mols d'electrons = 9720 C x (1 mol e / 9,65x10* C) = 0,1007253886 mols e’

massa de cobalt = 0,1007253886 mols e x (1 mol Co /2 mol €') x
x (59,0 g Co/1 mol Co) =2,9713 g de Co

Massa de cobalt = 2,97 ¢

» Sino indiquen les unitats (o son erronies) es penalitzara 0,2 p.

1,0 p]

[0,3 p]
[0,2 p]

[0,5 p]
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26. PAU 2018 - Juny - Série 5 - Exercici 3
Pregunta 3a

Muntatge experimental del procés electrolitic, eléctrodes i polaritats [0,7 p]

barra metal-lica que volem

recobrir de plata electrode inert (+),

. 2 — ila externa
electrode (-), CATODE | t—/ P / ANODE

AgNOs(aq)

Cel-la electrolitica

= Cal que es visualitzi la cel-la electrolitica amb: un eléctrode inert, la barra
metal-lica que fa d’electrode, la dissolucié aquosa de AgNQOj i la pila externa
(o bateria) connectada als dos electrodes.

= Cal que es visualitzin les polaritats dels eléctrodes i s’indiqui quin eléctrode és
el catode i quin 'anode.

Eléctrode on col-loguem la barra metal-lica per recobrir-la de plata (justificacio) [0,3 p]

Volem que la reduccio de I'ié Ag* a Ag es produeixi en I’eléctrode on hi tenim la
barra metal-lica.

= una reaccid de reduccio sempre té lloc en el catode
= La barra metal-lica la col-loquem en el catode.

= També és correcte si justifiquen que la barra ha d’estar en l'eléctrode negatiu
ja que per la reaccié Ag* a Ag necessitem electrons.
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Pregunta 3b

Massa de Ag que volem depositar en el catode

Superficie de la barra = 20 cm?
Gruix que volem depositar = 2 mm = 0,2 cm
Densitat de la Ag = 10,5 g/cm®

Massa de Ag = (20 cm? x 0,2 cm) x (10,5g/1cm?) =42,0 g

Temps per a dur a terme del procés electrolitic:

I=5A=5C/s

Massa a dipositar de Ag =42,0 g
Massa atomica (Ag) = 107,8 g / mol
F =9,65x10* C / mol

Reacci6 de reduccio: Ag® +1e — Ag

42,0 g Ag x (1 mol Ag/ 107,8 g Ag) x (1 mol e’/ 1 mol Ag) x (9,65-10° C /1 mol ) x
x(1s/5C)=75195s

= Necessitem 7519,5 segons

[0,3 p]

[0,7 p]
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27. PAU 2018 - Juny - Série 5 - Exercici 5
Pregunta 5a

Muntatge experimental de la pila i material necessari:

Pels reactius que tenim hem de muntar una pila amb els parells redox Ag*/Ag i Ni?*/Ni.

- Necessitem dos vasos de precipitats: en un hi posem la solucié de AgNO; 1.0 M i en
I'altra la solucié de Ni(NOs), 1.0 M.Hi col-loquem, respectivament, una lamina de Ag i

una lamina de Ni parcialment submergits (eléctrodes). [0,4 p]

- Es connecten la lamina de Ag i la lamina de Ni mitjancant un fil conductor.

[0,1 p]
- El circuit es tanca col-locant un pont sali: tub que connecta els dos vasos i que conté
la solucié de KNO5 3,0 M. [0,3 p]

El dibuix segtient és opcional.

Fil conductor
Ag T

AgNO; 1,0M Ni(NO3), 1,0 M

*» Es considera correcte (perd no €s necessari fer-ho) si es col-loca un
voltimetre (potenciometre) en el fil conductor que uneix I'eléctrode de Ag i
'eléctrode de Ni.

Nomenclatura dels eléctrodes i semireaccions: [0,2 p]

Catode (lamina de plata): Ag" + € — Ag(s)

Anode (lamina de Ni): ~ Ni(s) — Ni#* + 2¢
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Pregunta 5b

Reactius per formar Sn(s)

Per obtenir Sn solid cal fer reaccionar la solucié de Sn(NO;z). amb Ni(s) o Ag(s).  [0,2 p]
Reaccions possibles:

Sn®* + Ni(s) — Sn(s) + Ni*

Sn** + Ag(s) — Sn(s) + Ag* (reaccié no igualada)

» [ es reaccions es poden escriure amb l'io Sn®* 0 amb la sal Sn(NO3)..
Justificacio: Cal saber el signe de E°
Si E°> 0 = reaccio6 espontania [0,2 p]
Possibilitat 1: Calcular els valor de E° per les dues reaccions
Per la primera reaccié (Sn** amb Ni):

E° = E°catope - Eanope = E°(Sn®/Sn) - E°(Ni#*/Ni)
E°= (-0,14)- (-0,26) =0,12V >0 = Espontania

Per la segona reacci6 (Sn** amb Ag):
E° = EOCATODE - EGANODE = EO(SHZVSH) - E%Agt’Ag)
E°= (-0,14) - (0,80) =- 0,94V <0 = No espontania

Cal fer reaccionar Sn(NO3), amb Ni(s) [0,4 p]

Possibilitat 2: Perqué E° sigui positiu cal que I'espécie que es redueix (Sn) tingui un
potencial més alt que la que s'oxida (Ni o Ag). Aixo succeeix amb el niquel.

E°(Sn**/Sn) > E°(Ni**/Ni) = reacci6 espontania
E°(Sn*/Sn) < E°(Ag*/Ag) = reaccid no espontania

Cal fer reaccionar Sn(NO3), amb Ni(s) [0,4 p]

Equaci6 de la reaccié per formar Sn(s)

Sn** + Ni(s) > Sn(s) + Ni* [0,2 p]

(6 també: Sn(NOs;). + Ni(s) — Sn(s) + Ni(NO3),)

55



28. PAU 2017 - Setembre - Série 2 - Exercici 2
Pregunta 2a

Reactius 1 materials necessaris (a part de la lamina de Ni1d’Ag) [0,3 p]

- Solucié de Ni*" 1 M

- Solucio d’Ag’ I M

- Solucid aquosa d’un electrolit (sal soluble) —per al pont sali—
- Dos vasos de precipitats

- Fil conductor

- Tub que connecta els dos vasos — per introduir-hi el pont sali—

Esquema de la pila (dibuix): [0,3 p]

Semireaccions: [0,2 p]

Eléctrode d’Ag: Ag™ +e¢ — Ag (opcional: catode)

Eléctrode de Nitr Ni — Ni*" +2¢  (opcional: anode)

Reaccio global: [0,2 p]

Sumem les dues semireaccions, perd multiplicant per dos la del catode per igualar el nombre
d’electrons intercanviats.

2Ag" +Ni — 2Ag + Ni*"

56



Pregunta 2b
Calculem el potencial de la pila formada pels eléctrodes Ag i Ni:

E° = Eocétode - Eozlnode
E°=E°(Ag'/Ag) - E° (Ni*'/Ni)

E° = (0,80) — (-0,23)= 1,03 V [0,3 p]

El potencial de la pila és 1,03 V; aquest valor és inferior al potencial necessari
perqué el LED emeti llum (el valor minim és 1,4 V). [0,2 p]

Amb els valors de la taula, veiem que podriem canviar algun dels dos eléctrodes per un de Pb
o de Zn.

= Per aconseguir el maxim potencial de la pila cal canviar I’eléctrode de Ni pel de Zn
10,2 p]
Justificaci0. El potencial d’aquesta pila seria:

EO = Eocz‘ltode - Eozlnode
E°=E°(Ag'/Ag) - E°(Zn*"/Zn)

E° = (0,80) — (-0,76) = 1,56 V

El potencial de la pila és 1,56 V; aquest valor és superior al potencial necessari
perqué el LED emeti llum (el valor minim és 1,4 V). El LED emet llum. [0,3 p]
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29. PAU 2017 - Juny - Série 1 - Exercici 2
Pregunta 2.a)

Procediment experimental per a construir la pila: material i reactius:

- Necessitem dos vasos de precipitats: un que contingui una solucié de Ag* 1 M
i un altra que contingui una soluci6 de Zn** 1 M. [0,2 p]

- Hi col-loquem, respectivament, una lamina (o fil) de Ag i una lamina de Zn
parcialment submergides (eléctrodes). [0,2 p]

- Es connecten les lamines mitjangant un fil conductor a un potenciometre (4

voltimetre). [0,3 p]

- El circuit es tanca col-locant un pont sali: tub que connecta els dos vasos i
que conté una solucié d’un electrolit inert (0 una solucio d'una sal soluble).[0,3 p]

El dibuix seglient és opcional.

_[ potencidometre ]7/

Ag Zn

fil conductor

El calcul de la forca electromotriu de la pila no es demana en aquest exercici i,
per tant, no és necessari per tenir la maxima puntuacié de la pregunta 2a.
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Pregunta 2.b)

Formulacié. Nitrat de coure(ll): Cu(NO3), [penalitzacio: -0,5 punts]

Les possibles reaccions (no igualades) en els vasos serien:

Vas 1: Zn(s) + Cu®*(aq) — Zn*(aq) + Cu(s)
0 Zn(s) + Cu(NOs3)2(aq) — Zn(NOs)2(aq) + Cu(s)

Vas 2: Ag(s) + Cu®*(aq) — Ag'(ag) + Cu(s)
0 Ag(s) + Cu(NOs3)2(aq) — AgNOs(ag) + Cu(s)

Justificar si hi haura reaccié. Cal raonar si les reaccions son espontanies.

Raonament 1:

Per saber si la reaccid redox és espontania cal calcular la forga electromotriu
de la pila en qué tingués lloc aquesta reaccié en condicions estandard (E°).
Tenim:

E°>0 = reaccio redox espontania [0,4 p]
(opcional: reaccié espontania = AG=-nFE°<0)

Calculem el valor de E°.

El catode és sempre el Cu®*/Cu —reducci6— i 'anode és el Zn**/Zn (vas
1) o el Ag*/Ag (vas 2) —oxidacio-.

Vas 1:  E°= E°%Aarope - E°Anope = E%(Cu?*/Cu) - E%(Zn**/Zn)
E°= (+0,34) — (-0,76)=+1,10V >0
E° > 0 Reaccio espontania. Hi haura reaccio [0,2 p]
Vas 2: E° = E°catope - Eanope= E°(Cu?*/Cu) - E°(Ag*/Ag)
E°= (+0,34) — (+0,80)=-0,46V <0

E° <0 Reaccio no espontania. No hi haura reaccié  [0,2 p]
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Raonament 2:

També es pot raonar indicant que el potencial de reduccio del parell que es

redueix (Cu®*/Cu, catode) hauria de ser més gran que el que s’oxida (Zn®*/Zn

o Ag*/Ag, anode) perqué la reaccid sigui espontania. [0,4 p]
Tenim:

Reaccio espontania. Hi haura reaccio [0,2 p]

Vas 2: E%Cu®/Cu) < E°(Ag'/Ag) 0  E’aiode < Elanode
Reaccio no espontania. No hi haura reaccio [0,2 p]

lgualacié de la reaccié que es produeix (vas 1):

Reacci6 igualada (vas 1):
Zn(s) + Cu**(aq) » Zn**(aq) + Cu(s) [0,2 p]
otambé: Zn(s) + Cu(NOs)2 (agq) — Zn(NO3)> + Cu(s)

» En la reaccio igualada, no és necessari que indiquin els estats fisics de
reactius i productes per tenir la maxima puntuacio (0,2 p).

30. PAU 2017 - Juny - Série 5 - Exercici 2

Pregunta 2
a)
Mgz+ MH+2e - Mg(D Semireaccié de reduccid. Catode (pol —)
2CIN () » Clh(g+2e Semireaccié d’oxidacié. Anode (pol +)
Mg2+ MH+2CI (1)—> Mg +Cla(g) Reacci6 ionica global
Semireaccions: (0,4 punts)
Reaccid idnica global: (0,2 punts)
Nom eléctrodes: (0,2 punts)
Polaritat: (0,2 punts)
b) Quantitat d’electricitat: Q =1- t = (200 A) (18 x 3600 s) = 1,296 x 157 @ (0,2 punts)

(1,296 x 10" C) (1 mol e/ 96500 C) (1 mol Mg/2mole ) (24,3 g Mg/ 1 mol Mg) = 1631,75

g Mg
m= 1632 g Mg (0,8 punts)
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31. PAU 2016 - Setembre - Série 1 - Exercici 7

7. ELECTROLISI

a) Dispositiu experimental

Medalla (catode, pol negatiu) Pila eléctrode inert (anode, pol positiu)

NOTA: dibuix: (0,3 punts); noms dels eléctrodes: (0,2 punts); polaritat: (0,2 punts)

Rh**(aq) + 3 e — Rh(s) (semireaccié de reduccid) (0,3 punts)

b) Q= I-t=(10 A) (10 x 60 s) = 6000 C (0,3 punts)

(6000 C) (1 mol e / 96500 C) (1 mol Rh / 3 mol e) (102,9 g Rh / 1 mol Rh) =
2,132642487 g (0,5 punts)

S’han dipositat 2,13 g (> 2,0 g) = S’ha obtingut un bon recobriment. (0,2 punts)

COMENTARIS GENERALS

- Si no posen les unitats o sén incorrectes, descompteu el 20% de la seccid
corresponent.

- Si una equacié quimica esta mal ajustada (o senzillament no esta ajustada),
descompteu el 50% de la seccié corresponent.

- Si en una equacié quimica no indiquen l'estat (s, |, g 0 aq), descompteu el 20% de la
seccio corresponent.

- Siel procediment és correcte, perd han comeés un error de calcul, descompteu el 20%
de la seccio corresponent.

- Si posen incorrectament el signe de reaccid reversible (dues fletxes) o reaccio
irreversible (una fletxa), descompteu el 10% de la seccié corresponent.
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32. PAU 2016 - Juny - Série 3 - Exercici 3

3. ELECTROLISI

a)
3(2CI - Cl, + 2¢7) Semireaccio d’oxidacio (anode)
2 (Au* + 3e — Au) Semireacci6 de reduccio (catode) (0,25 punts)
6 Cl" (aq) + 2 Au®* (aq) — 3 Clz(g) + 2 Au(s) Reaccié global (0,25 punts)
Font corrent
e continu e-
H{I]
e + 3 e
Anode —\Pt Pt (| catode

(+) (-]

i
- -
RN A —_,
o u
. -\ Au?'* /’ @
c
Disolucic de (0,5 punts)
Auclg

b) (1 mol ") (1 mol Au/3 mol ") (6,023 x 10* atoms Au/ 1 mol Au) =
=2,0076666... x 10 2,01 x 10%® atoms d’Au (0,5 punts)

(1 mole’) (1 mol Clz/ 2 mol e) (6,023 x 10*® molécules Cl, / 1 mol Cl,) =
=3,0115x 10%® 3,01 x 10® molécules de Cl, (0,5 punts)
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33. PAU 2016 - Juny - Série 5 - Exercici 2

Pregunta 2a
Formulacio. Clorur de coure(ll): CuCl, [-0,5 punts si no formulen bé]

Semireaccions
Anode: 2CI" > Cl, + 2 e

Catode: Cu** +2e- — Cu [0,4 punts]
Polaritat

Anode: positiu (+)

Catode: negatiu (—) [0,2 punts]

Tipus de reaccid
Anode: oxidacié
Catode: reduccié [0,2 punts]

Equacid quimica global

Sumem les dues semireaccions:
Cu® +2C- — Cu+Cl, [0,2 punts]
(també és correcte: CuCl, — Cu+ Cl,)

Pregunta 2b

Dades:
t =60 min x (60 s/ 1 min) = 3600 s
I=1,3A

m =1,54 g de Cu
F=9,65x10"C (mol e-)-!
Reaccié: Cu”* +2e- — Cu

Calcul dels mols de Cu:
Q=1t=(1,3A)(3600s)= 4680 C
(4680 C) x (1 mol e~/ 9,65 x10* C) x (1 mol Cu/ 2 mol e-) = 2,425 x 10~ mol Cu

[0,7 punts]
= g puntuacio per passos seria:
v" Calcul de la carrega (en C): 0,2 punts
v" Calcul dels mols d’electrons: 0,2 punts
v" Calcul dels mols de Cu: 0,3 punts
Calcul de la massa atomica (o pes molecular) del Cu:
P (Cu)=m/n=(1,54g)/ (2,425 x 10-* mol)
P.,=63,5g /mol [0,3 punts]

= Considerem correcte el valor de la massa atomica encara que I'expressin sense
unitats: M = 63,5.
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34. PAU 2015 - Setembre - Série 5 - Exercici 4
Pregunta 4a

Muntatge experimental del procés electrolitic [0,5 p]

reproduccio del trofeu

(eléctrode) — ‘+/\I)ikleﬂerja/ eléctrode inert
® "."‘}‘
J AuCls(aq)

Cel-la electrolitica

Eléctrode on col-loguem la reproduccio del trofeu i polaritat

La reproduccié del trofeu la col-loquem en el catode. [0,2 p]

La polaritat d’aquest eléctrode: negativa (). [0,1 p]

Semireaccid de deposicid de 1’or sobre la reproduccid del trofeu

Semireaccié: Au'" + 3e— - Au [0,2 p]
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Pregunta 4b

Dades inicials:
m(Au)=23,16¢g
F=9,65x10%C /mol &
M (Au) = 197,0 g / mol

Transformem el temps de minuts a segons:
t=105 min x (60 s/ 1 min) = 6300 s [0,1 p]

Calcul de la carrega eléctrica:

Reaccio: AT + 3e- - Au

23,16 g Aux (1 mol Au/ 197,0 g Au) x (3 mold’e /1 mol Au) x
x (9,65x10% C/ 1 mol d’e’) = 34034,6 C

[0,6 p]

e La puntuacio per passos seria:
v" Calcul de mol Au: 0,1 p
v" Calcul dels mols d’electrons: 0,3 p
v" Calcul de la carrega (en C): 0,2 p

o Si no es plantegen ['estequiometria entre ['Au i els mols d’electrons, o

suposen que és la 1, es penalitzen 0,3 punts. La resta d’apartats es segueixen
puntuant.

Calcul de la intensitat de corrent:

Intensitat: 1=Q/t

I=34034,6 / 6300

= 1=54A 10,3 p]

e Sinoindiquen les unitats (o0 son erronies) es penalitza 0,1 punts.
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35. PAU 2015 - Juny - Série 2 - Exercici 2

Pregunta 2a
La forga electromotriu (E”) es calcula com: E° = E°catopk - £ ANODE.

Perque la pila construida tingui la maxima forca electromotriu cal que E°cCATODE
sigui el més gran possible i el E°\nopg el més petit possible.

Dels 3 parells redox de que disposem :
- el que té el potencial més alt és el Cu**/Cu (+0,34 V)
- el que té el potencial més baix és el Fe™*/Fe (-0,44 V).

La pila amb la maxima forca electromotriu sera la formada pels parells redox:
Cu™/Cu i Fe*'/Fe.

[0,6 p]
Calculem la forga electromotriu d’aquesta pila:
E° = E°catopk - E anopE= E° (CU2+/CU) - E° (F32+/ Fe)
E°= (40,34) — (-0,44)=+0,78 V
La forca electromotriu és de 0,78 V [0,4 p]

»  Si lalumne calcula correctament la forca electromotriu de totes les
possibles piles (Cu/Ni 0,59 V, Cu/Fe 0,78 V i Ni/Fe 0,19 V), i conclou amb
aquests valors calculats que la pila formada per Cu i Fe té la maxima forga

electromotriu, la subpregunta 2a té la maxima puntuacio (1 p).
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Pregunta 2b

Muntatge experimental de la pila, material i reactius:

- Agafem dos vasos de precipitats: en un hi posem la solucié de Ni’* 1 Mien
I’altra la solucié de Fe** 1 M. Hi col-loquem, respectivament, una lamina de Ni
1 de Fe parcialment submergits (eléctrodes). [0,3 p]

- Es connecten les lamines entre elles amb un fil conductor (opcionalment es pot
col-locar un voltimetre). El circuit es tanca col-locant un pont sali, tub que
connecta els dos vasos 1 que conté la solucid aquosa de KCL. [0,3 p]

= Sino indiquen que el pont sali és KCl(aq) es penalitza 0,2 p.

Esquema de la pila (dibuix): [0,3 p]

Ni Fe

Polaritats dels eléctrodes (poden estar en el dibuix anterior) [0,1 p]
Ni: té polaritat positiva (+)
Fe: té polaritat negativa (-)
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36. PAU 2015 - Juny - Série 4 - Exercici 5

Pregunta Sa

Eléctrodes (semireaccions en la pila) [0,3 p]

Semireaccio al catode: CoO; + Li* + ¢ > LiCo0O,
Semireaccié a I’anode: LiCq—> 6 C+Li" + e

Justificacio:
En el catode sempre té lloc la semireaccié de reduccid, és a dir, es guanyen electrons; en
I’anode té lloc la semireaccid d’oxidacid, és a dir, es perden electrons.

» Sino fan cap justificacio, o és totalment incorrecte, es penalitzen 0,3 p.

Reaccid global de la pila

Sumem les dues semireaccions (simplifiquem e i Li")

Co0; + LiCs — LiCoO; +6C [0,2 p]

Forca electromotriu de la pila

Relacio entre la variacié d’energia lliure i la forga electromotriu d’una pila:
= AG=-nFE [0,2 p]

Dades: AG=-357 k] =-357000 ]
n=1 (unelectrd)

F=9,65x10* C / mol

E=-AG/nF=-(-357000) /(1 x 9,65x10%
E=37V

= La forca electromotriu de la pila és 3,7 V [0,3 p]

» Si no indiquen les unitats de la for¢a electromotriu, o son erronies, es
penalitza 0,1 p.
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Pregunta 5b

Procés electrolitic (carrega de la bateria)

Reaccié en el catode: 6 C+ Li" +e — LiCg

Dades. 1=0,50A=050C/s
F=9,64x10* C/mol
M (LiCe) = (6,9) + (6 x 12,0) = 78,9 g/ mol

Transformacio de les unitats de temps i calcul de la massa molecular:
t=2,5hx(60min/1h) x (60s/1 min)=9000s
M (LiCg) = (6,9) + (6 x 12,0) = 78,9 g/ mol

Calcul de la massa de LiCe:

9000 s x (0,50 C /s) x (1 mol d’¢”/9,64x10" C) x (1 mol LiCq / 1 mol d’¢) x
x (78,9 g LiCq / 1 mol LiCq) = 3,68 g LiCs

= Massa que es formara de LiCs = 3,68 g

» La puntuacio per passos seria:
v Cilcul de la carrega (en C): 0,2 p
v" Cilcul dels mol d’electrons: 0,2 p
v" Calcul dels mol de LiCg : 0,2 p
v Calcul dels g de LiCg : 0,3 p

[0,1 p]

[0,9 p]
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37. PAU 2014 - Setembre - Série 5 - Exercici 4
Pregunta 4
a) Ens donen la notacio segiient de la pila:
Fe(s) | Fe’"(ag, 1 M) || Cu®(aq, 1 M) | Cu(s)

Per la notaci6 de la pila sabem que primer es posa I’anode (oxidacio) i després el
catode (reduccio).

Semireaccions en els electrodes: [0,2 p]
Anode: Fe — Fe'" + 3¢
Catode: Cu*" + 2¢ > Cu

Polaritats dels eléctrodes: [0,1 p]

Anode, polaritat negativa (-):
Catode, polaritat positiva (+)

Reaccio global de la pila:
Multipliquem la reaccio de I’anode per 2 i la del catode per 3, per igualar el
nombre d’clectrons bescanviats, i sumem les dues semireaccions:

Anode: 2x (Fe — Fe’" + 3¢)
Catode: 3x(Cu™™ + 2¢° - Cu)
Reacci6 global: 2 Fe +3 Cu** — 2 Fe’ +3 Cu [0,3 p]

Calculem la forga electromotriu de la pila (E):
E°= E°Catode = E®Anode [0,1 p]
E° = E°(Cu*'/Cu) - E° (Fe''/Fe)
E°=0,34 - (-0,04)=0,38 V

Forca electromotriu de la pila (FEM) = 0,38 V [0,3 p]

»  Sino indiquen les unitats de la FEM (o son erronies) es penalitzara 0,2 p.
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Pregunta 4

b) Muntatge experimental de la pila, material i reactius:

Necessitem dos vasos de precipitats: un que contingui una soluci6 de C’ IMi
un altra que contingui una solucié de Fe® 1 M. [0,2 p]

Hi col-loquem, respectivament, una lamina de Cu i una de Fe parcialment
submergides (eleéctrodes). [0,2 p]

Es connecten les lamines mitjangant un fil conductor a un potenciometre (0

voltimetre). [0,3 p]

El circuit es tanca col-locant un pont sali, tub que connecta els dos vasos i que
conté una solucid d’un electrolit inert (6 una solucid d’una sal soluble).

[0,3 p]

o Si no expliquen, breument, qué és el pont sali es puntuara 0,1 p sobre
0,3 p.

El dibuix segiient és opcional.

Cu

_[ potenciometre ]—

Fe
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38. PAU 2014 - Juny - Série 3 - Exercici 4

Pregunta 4
a) Reaccio: 2 Hx(g) + Oa(g) — 2 H20(1)
Justificacié que es tracta d’una reacci6 redox. Indicar quin reactiu és oxidant i
quin el reductor:
Raonament 1
Nombres d’oxidacio:
Reactius: H, H nombre d’oxidacio =0
O, O nombre d’oxidacio =0

Productes H,O H nombre d’oxidacido =+ 1
O nombre d’oxidacio = -2

L’atom d’H augmenta de nombre d’oxidacio (0 a +1): s’oxida
L’atom d’O disminueix de nombre d’oxidacié (0 a -2): es redueix
= es tracta, per tant, d’una reaccio d’oxidacié-reduccio (redox).
[0,4p]
Reactiu oxidant: O,
Reactiu reductor: H,

[0,1 p]

Raonament 2
Escrivim les semireaccions:
H, > 2H + 2¢  Oxidacio
(6 també: H, +20H — 2H,0 + 2¢)

0, +2H +4¢ > 20H  Reduccid
(o també: O, + 4 H+4e > 2 H,0)

= Es una reaccio6 redox ja que es produeix una transferéncia d’electrons.
[0,4 p]

Reactiu oxidant: O,
Reactiu reductor: H,

10,1 p]
Espontaneitat de la reaccio:

Raonament 1

La reaccié redox sera espontania si la forga electromotriu és positiva: E” >0

E° = E’catope — E°anope=E°(02/ H,0) — E°(H'/ Hy) =

E°=(1,23) —(0,000=1,23V

E’°>0 = Reaccio espontania [0,5 p]

Raonament 2

Perque la reaccio sigui espontania cal que el potencial de reduccio de I’especie
que es redueix (Oy/ H,O) sigui més gran que el da ’espécie que s’oxida (H'/ H»).
E°(0,/H,0) > E°(H'/H;) = Reaccid espontania [0,5 p]



Pregunta 4
b) Calculem I’energia (en J) que caldra donar-li a un enllag O-H per trencar-lo:

(463 kJ / 1 mol enllagos OH) x (1 mol enllagos OH / 6,02-10% enllagos OH) x (1000 J/ 1 kJ)=
=17,691-10" J /enlla¢ OH [0,4 p]
La radiacié que arriba a la superficie terrestre t€ una energia maxima que es pot
calcular a partir de la seva frequiéncia maxima (5,0- 10's™). Calculem I’energia del
fotd de radiacio amb ’equacié de Planck:

E=hv [0,2 p]

E=6,63-10"" x 5,0-10" = E (foté) = 3,315:10"°J [0,2 p]

Tenim: 3,315-107 < 7.69-10" ]

Donat que I’energia d’aquest foté de radiacio €s inferior a I’energia que es necessita
per a trencar un enllac, no es trencara I’enlla¢ O-H de la molécula d’aigua

[0,2 p]



39. PAU 2014 - Juny - Série 3 - Exercici 7

Pregunta 7

a) Procés d’electrolisi:

Catode: polaritat negativa (-)
Anode: polaritat positiva (+)

10,3 p]
Semireaccid que es produeix en el catode (reduccio):
Catode: 2H,O + 2¢ — H, + 20H
(també acceptem com a correcte: 2H™ +2¢ — H,)
10,3 p]

La coloracio rosada en la zona del catode es deu al fet que es generen ions
hidroxid, OH, en la reaccid6 de reduccié de I’aigua, que basifiquen el medi 1
augmenten el pH. La fenolftaleina, com a indicador acid - base, ens dona el color rosat
ja que la solucio s’ha basificat forca (pH > 10,0)

[0,4 p]

Opcionalment: si en la reaccié de reduccié han escrit la reduccié del ions H a
H>, cal raonar que la disminucié d’ions H' fa augmentar el pH. La fenolftaleina,

com a indicador acid - base, ens dona el color rosat ja que la solucio s’ha
basificat for¢a (pH> 10,0).
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Pregunta 7
b) Semireaccid que es produeix en I’anode (oxidacio):

Anode: 2T — L, +2e [0,2 p]

Dades inicials i transformacié d’unitats:
intensitat =1=500mA =0,5A (60,5C/5s)
temps =t=40 min x (60 s/ 1 min) = =2400 s
Massa molecular 1= (2 x 126,9) = 253,8 g/mol

[0,1 p]

Calculem la massa de 1ode (I;) formada. Cal tenir en compte 1’estequiometria de la

reaccio per relacionar els mols d’electrons i els mols de I, (2 a 1), aixi com el valor del
Faraday:

2400's x (0,5C/1s)x (I mold’e /9,65-10* C) x (1 mol I,/ 2 mol d’e) x
x(253,8gh/1moll)=1,58¢gl

La massa de iode (I,) formada és 1,58 g [0,7 p]

= Sino indiquen les unitats (o0 son erronies) es penalitza 0,1 p.

= Es correcte si ho calculen en quatre passos:
- primer la carrega eléctrica (Q=I- t)
- després els mols d’electrons amb el Faraday
- després els mols de iode amb I’estequiometria de la reaccid,
- 1 finalment els grams de iode.
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40. PAU 2014 - Juny - Série 4 - Exercici 2

Pregunta 2
a) Reaccio: 2 Al(s) +6 HCl(aq) — 2 AlCls(aq) + 3 Ha(g)

Justificaciéo que la reaccio és espontania:

Raonament 1:

Per saber si la reaccio redox és espontania es pot calcular la forga electromotriu de
la pila on tingués lloc aquesta reaccié en condicions estandard (E°). Tenim:

Si E°>0 = reaccio redox espontiania [0,3 p]
(opcionalment: Si E°>0 = AG°<0 = reaccio redox espontania )

Calculem el valor de E°.
El catode és H'/H; (reducciod) i I’anode és el AI*7/Al (oxidacio).
E° = E°catope - E°anope= E°(H/H,) — E'(APP7/Al)

E°= (0,00) - (-1,66)=+ 1,66 V> 0
E°>0 = Reaccio espontania. [0,3 p]

Raonament 2:

També es pot raonar indicant que el potencial de reduccio del parell que es redueix
(H'/H,, catode) hauria de ser més gran que el que s’oxida (Al3+/Al, anode) perque
la reaccio sigui espontania. [0,3 p]

Tenim: E'H'/Hy)> E'APYAD 6 Elrwse > Elonode

= Reaccié espontania. [0,3p]

Reactiu oxidant i reactiu reductor:

- El reactiu oxidant és el HCI ja que oxida I’alumini (Al a A13+) i ell es redueix

(H" a Ha).
- El reactiu reductor és el Al ja que redueix I’HCI (H™ a H,) i ell s’oxida (Al a
AP, [0,4 p]
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Pregunta 2

b) Dibuix, aproximat, de la pila:
Polaritats dels eléctrodes:

[0,4 p]
[0,2 p]

Eléctrode

de Pt (+) \

Ha(g) «—
solucié
HCI

Eléctrode

/ d’Al (-)

Solucié
AICl;

KNO;(aq)

= Es correcte si la fletxa de I'hidrogen és al revés (entrada a la solucio) ja que

inicialment cal posar-ne, tot i que la reaccio en generara posteriorment.

»  En el dibuix és també correcte si la semicel-la on hi ha el parell redox H/H>
es posa a esquerra i la semicel-la on hi ha el parell redox AP*/Al esta a la

dreta.

Justificacio del moviment dels ions del pont sali:

[0,4 p]

Els ions del pont sali es mouen per aconseguir que en ambdues semicel-les hi hagi
sempre el mateix nombre de carregues positives 1 negatives (electroneutralitat):

- Els ions K" es mouen cap ’eléctrode de Pt perqué en aquesta semicel-la
. . . “ .. s . +
disminueixen les carregues positives de la solucid, en passar els ions H' a

Ho.

- Els ions NO3 es mouen cap a l’eléctrode d’Al perque en aquesta
semicel-la augmenten les carregues positives de la solucid, en passar I’Al a

- +
ions AI’"
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41. PAU 2013 - Setembre - Série 1 - Exercici 7
Pregunta 7

a) Semireaccions:
Oxidacié: 40H — O; + HO +4¢
Reduccié: Cu* + 2¢ — Cu
(6 també: 2 Cu®™ + 4¢ — 2Cu)

[0,4p]
Eléctrodes:
fil de coure (reduccio del coure corroit a coure): catode
grafit (oxidacio de I'i6 hidroxid a oxigen): anode
[0,2 p]
Polaritats dels eléctrodes en el procés de neteja (electrolisi):
catode: negatiu (-)
anode: positiu (+)
[0,2 p]

Cal unir el fil de coure i el grafit amb una pila perque la reaccid neteja de la
moneda es dona en un procés electrolitic, que sempre implica una reaccié redox no
espontania. La pila dona I’energia necessaria per a produir la reaccio.

[0,2 p]

Es pot demostrar (opcional) calculant el potencial de la pila que donés la
reaccio de neteja:

E° = E°catonk - Eanope= E’(Cu*'/Cu) — E%(0O,/OH)

E°= (0,34) - (0,40)=-0,06 V< 0 = Reaccid no espontania (cal una pila)

b) S’entén per corrosio I’oxidacié indesitjable dels metalls degut a una reaccidé redox

espontania causada per factors ambientals. [0.4 p]
Els principals factors ambientals de corrosio son I’oxigen i ’aigua. [0,2 p]

Tots els metalls amb un potencial estandard de reduccié inferior al potencial estandard
de reduccié de I’oxigen s’oxiden, €s a dir, es corroeixen.

0 o
E metall < E oxigen

Per deduir quin metall sera més facilment corroit: quan mes baix (considerant el
signe) sigui el potencial de reduccio del metall, més susceptible sera el metall de
ser oxidat (ser corroit)

[0,4 p]
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42. PAU 2013 - Juny - Série 3 - Exercici 7
Pregunta 7
a) Formulacié: HNO; (acid nitric) [- 0,5 p si no formulen bé]
H.SO, (acid sulfaric) [- 0,5 p si no formulen bé]

Volem que reaccioni I'estany (Sn) amb un dels acids per formar Sn?*, perd que no
s'oxidi la plata, tot reduint-se els ions nitrat o sulfat que provenen dels acids.

[0,3 p]

Raonament 1

El nitrat o el sulfat s’ha de reduir (catode), mentre que I'estany s’ha de oxidar

(anode), i no s’ha d’oxidar la plata. Perqué la reaccio sigui espontania el potencial

d’aquestes reaccions quan es produissin en una pila hauria de ser positiu (E > 0).
Opcional: E>0 = AG<0

Calculem els potencials: E = Ecatode = Eanode

Sn amb acid nitric:  Egnn= E(NO3 /NO)-E (Sn2+ /Sn)
Esnn = (+0,96) - (-0,14)>0

Ag amb acid nitric:  Eagn = E (NOs / NO) - E (Ag” /Ag)
Eagn = (+0,96) - (+0,80) >0

L'acid nitric oxidaria els dos metalls: Ag i Sn no es podrien separar.
Sn amb &cid sulfuric: Es,s = E (SO4* / SOs*) — E (Sn** /Sn)
Esns = (+0,17) - (-0,14) >0

Ag amb acid sulfuric: Eags = E (SO,% / SO5%) - E (Ag* /Ag)
Engs = (+0,17) — (+0,80) < 0

Cal escollir ’acid sulfuric perqué oxidaria al Sn (E>0) i no la plata (E< 0)
[0,7 p]

Raonament 2

El nitrat o el sulfat s’ha de reduir (catode), mentre que 'estany s’ha de oxidar
(anode), i no s’ha d’oxidar la plata. Perqué la reaccié sigui espontania el potencial
d'aquestes reaccions quan produissin en una pila hauria de ser positiu (E > 0).

Per oxidar I'estany i no oxidar la plata necessitem una substancia que sigui més
oxidant que el parell redox Sn®*/Sn i menys que el parell Ag*/Ag. Es a dir, necessitem
una substancia amb un potencial superior a -0,14 V, pero inferior a +0,80 V. Aixo es
déna amb el parell SO,% / SO5%.

Cal escollir I'acid sulfuric perqué oxidaria al Sn_i no la plata

[0,7 p]



Pregunta 7
b) Reacci6 en aigua:

Acid nitric: HNO; +H,0 — NO; + H;0"
[0,3 p]

Si tenim dues solucions de HNO; i H,SO, de la mateixa concentracid molar, es
formaran més ions H;0" (6 H*) en la solucié de H,S0,, ja que per cada mol d’acid
sulfuric es formen dos ions oxoni mentre que per cada mol d’acid nifric només un mol
d’ions oxoni. [0.4 p]

Segons la definicio de pH: pH = - log [H30"]
Com més ions oxoni, més petit sera el pH; com menys ions oxoni més alt sera

el pH.
= Tindra un pH més alt la solucié d’acid nitric

[0,3 p]
43. PAU 2013 - Juny - Série 4 - Exercici 3
Pregunta 3
a) Formulacié: MgCl; (clorur de magnesi) [- 0,5 p si no formula bé]

= No és obligatori formular el clorur de magnesi pero si es formula
malament es penalitza 0,5 p.

Semireaccions en I'electrolisi de MgCl; fos:

Mg?* +2e — Mg
2CI - Cl; + 2¢

[0,4 p]
Reaccio global del procés: sumem les dues semireaccions
MgCl, — Mg + Cl,
( també és correcte: Mg** +2 CF — Mg + Cl,)
[0,2 p]

Nom i polaritat:
Catode: polaritat negativa (-)

Anode: polaritat positiva (+)
[0,4 p]
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Pregunta 3

b) El procés d'obtencié de magnesi cal fer-ho en una cel-la electrolitica i no en una
cel-la galvanica (pila) perqué la reaccio redox no s espontania. [0,2 p]

Justificacio: [0,2 p]

Raonament 1
El potencial de la substancia que s’ha de reduir és més petit que la substancia

que s’ha d’oxidar: E(Mg?*/Mg) < E(Cl, / CI)

Raonament 2
Calculem el potencial de pila de la reaccié redox que volem fer: si surt negatiu
NO es pot dur a terme en una pila (i si en una cel-la electrolitica).

E= ECATODE' EANODE = E(Mg2+/Mg) - E(C|2 / Cl-)

E=(2,38)-(+1,36) = E <0 = reacci6redox no espontania

Dades per calcular el temps del proceés electrolitic:
I=5A=5C/s
m (Mg)=100g
M (Mg) = 24,3 g/ mol
F =9,65-10* C/ mol

Reaccié de reduccié: Mg®* +2e — Mg

100 g Mg x (1 mol Mg / 24,3 g Mg) x (2 mols e-/ 1 mol Mg) x
X (9,65:10°C/1mole)x(1s/5C)x(1h/3600s)=44,1h
Necessitem 44,1 hores per aconseguir 100 g de Mg

[0,6 p]

» Es correcte si enlloc de plantejar el factor de conversié tot sequit, I'alumne
fa els calculs parcials (mols de Mg, mols d’electrons, coulombs) per
obtenir finalment el temps en hores. Cal valorar els calculs parcials fets.
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44. PAU 2013 - Juny - Série 4 - Exercici 7

Pregunta 7
a) Reaccio: 2 Br-(aq) + Xz(aq) —» Bry(l) + 2 X-(aq) on X és un altre halogen.
Es tracta d'una reaccio redox espontania: I'id bromur (Br’) s’oxida a brom (Br) i I'altra
halogen (X;) es redueix a i6 X'. [0,2 p]
Raonament perqué la reaccio sigui espontania: [0.4 p]

Raonament 1
El potencial de reduccié del parell redox que es redueix ha de ser mes alt que el
potencial de reduccié del parell que s'oxida. Es a dir:

E(X2 /X)>E(Br,/Br) onE(Br,/Br)=+1,07

Aixo ho compleixen el fluor i el clor (F; i Cl,).
Raonament 2
Perque la reaccio sigui espontania, el potencial de la pila que produis aquesta
reaccid hauria de ser positiu. Es a dir:

E= ECATODE' EANODE = E(X2 I’X-) - E(BI’Q / Br')

Fluor: E = (+2,87)-(+1,07) = E>0

Clor: E=(+1,36)-(+1,07) = E>0

lode: E=(+0,54)-(+1,07) = E<0

Per tant, només el fluor i el clor podem oxidar al bromur.

Relacié entre I'energia lliure i el potencial: AG°=-nF E° [0,2 p]

Calcul de la variacié d’energia lliure estandard D’'UNA DE LES REACCIONS:
[0,2 p]

e Perlareaccié amb fluor: E = Ecatope - Eanope = E(F2 /F) - E(Br./ Br)
E=(+2,87)-(+1.07) = 1,80V
Electrons intercanviats: n = 2
AG°=-nFE®°=-2x (9,65-104) x (1,80)
AG°® =-347400 J (6 -347,4 kJ)

» Perlareaccio amb clor: E = Ecatope - Eanone = E(Cl2 /CI') - E(Brz/ Br)
E=(+1,36)-(+1.07)=0,29 V
Electrons intercanviats: n =2

AG®=-nF E°=-2x(9,6510*) x (0,29)
AG®°=-55970J (6 - 55,97 kJ)
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Pregunta 7

b) Sifem les configuracions electroniques dels elements Cl i Br:
Cl: 1s?, 2s?, 2p°, 3s?, 3p°
Br: 1s? 2s?, 2p°® 3s?, 3p%, 4s? 3d', 4p° [0,2 p]

El brom (Br) té un radi atbmic més gran que el clor (Cl), ja que sén dos elements
gue tenen l'electré més extern en el mateix tipus d’orbital (p), perd el brom té aquest
electrdé mes extern en una capa mes llunyana del nucli (n=4) que el clor (n=3).

[0,3 p]

Per comparar el radi del Br i Br fem el recompte de protons i electrons (obligatori) i
les configuracions electroniques (opcional) del Br i el seu anié Br’, tenim:

Br (35 protons, 35 electrons): 1s?, 2s?, 2p°, 3s?, 3p°, 4s?, 3d'°, 4p°
Br (35 protons, 36 electrons): 1s?, 2s? 2p°® 3s?, 3p° 4s? 3d'7, 4p°

Quan l'atom de brom, Br, agafa un electrd es forma l'id negatiu, Br, amb igual
nombre de protons perd un electré més. [0,1 p]

En aquest anid la carrega nuclear és constant, perd la carrega nuclear efectiva és
mes petita degut a I'electré addicional. Per tant, la forga d’atraccié del nucli sobre els
electrons és menor i les repulsions entre ells augmenten (llei de Coulomb). Aixo fa
que els electrons es separin i la mida en I'ié Br~ augmenti:

radi Br > radi Br [0.4 p]



45. PAU 2012 - Setembre - Série 4 - Exercici 1

Pregunta 1

a) Si aixo succeis, voldria dir que 1a reaccié de formacié de zinc solid a partir d’una
solucié de Zn”" seria espontania en preséncia de Fe(s):

Fe(s) + Zn""(aq) — Fe’"(aq) + Zn(s) [0,2 p]

Raonament 1:

Per saber si la reaccio redox és espontania cal calcular la forga electromotriu de la pila
en queé tingués lloc aquesta reaccio en condicions estandard (E°). Tenim:

E°>0 = reacci6 redox espontinia [0,4 p]

(opcional: espontani = AG <0)

Calculem el valor de E°.

El catode és Zn”/Zn (reduccid) i ’anode és el Fe*"/Fe (oxidacid).
E° = E°catope - Eavope= E’(Zn’'/Zn) - E°(Fe*'/Fe)

E°= (-0,76) — (-0,44)=-0,32V <0

E’° <0 Reacci6 no espontania. El ferro no es recobreix de zinc solid.
10,4 p]

Raonament 2:

També es pot raonar indicant que el potencial de reduccid del parell que es redueix
(Zn*"/Zn, catode) hauria de ser més gran que el que s’oxida (Fe®/Fe, anode) perqué la
reaccid sigui espontania. [0,4 p]

Tenim: E° (Zn2+/Zn) < E° (F62+/Fe) 0 E iode < Elsnode

Reaccio no espontania. El ferro no es recobreix de zinc solid. [0,4 p]



Pregunta 1
b) Hem de buscar quin parell redox fa de catode i quin fa d’anode. Entre el Cu i el Zn, el
que tingui el potencial de reduccioé més alt fa de catode: E*(Cu”"/Cu) > E°(Zn”"/Zn)
Cu’/Sn  Catode
Zn*/Zn  Anode [0,2 p]

= També és correcte si indiguen que la pila ha de donar una for¢a electromotriu
positiva (E°), i fan calculs per deduir que el parell Cu’ /Cu ha de ser el
catode.

La forca electromotriu (FEM) d’aquesta pila és:
E° = E°catope - Eanope = E°(Cu®'/Cu) - E%(Zn*'/Zn)
E°=(0,34) - (-0,76)= 1,10 V
El potenciometre marcara: 1,10 V [0.4 p]

= Sino indiquen les unitats (o son erronies) es penalitzara 0,2 p.

. + , . . . .. ., .
Els ions Na' del pont sali aniran cap la cel-la on disminueixi la concentraci6 d’ions
.. \ . . 2+ . ..
positius. En el catode reaccionen ions Cu”™ (ions positius) per donar Cu(s):

Cu"+2¢ —=Cu

Els ions Na* aniran cap a la cella on hi ha el parell Cu?*'/Cu (catode) per
compensar el descens de carrega positiva de la semireaccio de reduccio.

10,2 p]
Els ions NO;™ del pont sali aniran cap la cel-la on augmenti la concentracié d’ions
positius. En I’anode reacciona el Zn(s) per donar Zn*" (ions positius):
Zn — Zn"" +2¢

Els ions NO; aniran cap a la cel'la on hi ha el parell Zn*'/Zn (anode) per
compensar ’augment de carrega positiva de la semireaccié d’oxidacio

[0,2 p]



46. PAU 2012 - Juny - Série 1 - Exercici 1
Pregunta 1

a) Per la notacio de la pila sabem que primer es posa I'anode i després el catode.

Anode, polaritat negativa (-): Zn*/Zn [0,2 p]
Catode, polaritat positiva (+): Cl,/ CI [0,2 p]
Els electrons van del pol negatiu (anode) al pol positiu (catode). [0,1 p]

L’electrode de clor és un eléctrode de gas. Aquest tipus d’eléctrodes necessiten tenir
un metall (per exemple el plati, metall inert) que els permeti la circulacié dels

electrons. [0,1 p]
Esquema de la pila: [0,4 p]
<*— e¢lectrons
Eléctrode
de Pt(+)
pont sali Eléctrode
Ckl@  dezn(-)
Solucio
CI' (aq)
— solucio de Zn**
b) Semireacci6 de reduccid:  Clx(g) + 2" — 2 Cl(aq) [0,2 p]
Semireaccio d'oxidacio: Zn(s) — Zn*(aq) + 2e’ [0,2 p]

Sumant les dues semireaccions s’obté la reaccio global:

Cl,g)+2Zn(s) — 2Cl(aq) + Zn**(aq) [0,1 p]
E°pita = E°Catode = E°Anode = E° (Cl2/CI') — E® (Zn*"/Zn) [0,2 p]

E°a =1,36 V — (0,76 V)

Forga electromotriu de la pila (FEM) = 2,12 V [0,3 p]
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47. PAU 2012 - Juny - Série 3 - Exercici 6

Pregunta 6
a) Per obtenir una solucié que contingui ions Sn** cal oxidar I’estany solid, Sn(s).

Caldra emprar, amb les substancies que tenim a la taula:
— 01’16 Cu*"; del sulfat de coure(IT)
— 01’i6 Ni*': del sulfat de niquel(II)

[0,2 p]
Possibles reaccions:

Sn(s) +Cu’’(aq) — Sn’’(aq) + Cu(s)
Sn(s) +Ni*"(aq) — Sn’"(aq) + Ni(s)

Cal justificar quina de les dues reaccions redox és “espontania.

Raonament 1:

Per saber si una reaccio redox ¢€s espontania es pot calcular la forga electromotriu de la
pila on tingués lloc aquesta reaccid en condicions estandard (£°). Tenim:

Si E°>0 = reaccio redox espontania [0,2 p]
(opcionalment: SiE£°>0 = AG°<0 = reaccio redox espontania )

Calculem el valor de E° emprant el Cu:
E° = E°catopk - Eanope= E’(Cu®'/Cu) — E°(Sn*'/Sn)
E°= (0,34) - (-0,14)=+ 0,48 V> 0 = reaccio redox espontania
[0,3 p]

La reacci6 que cal fer per formar ions Sn’* seria: estany solid amb la solucio
aquosa de sulfat de coure(1l):
Sn(s) + Cu*'(aq) —» Sn**(aq) + Cu(s)
[0,3 p]

No és necessari que obtinguin el valor concret de potencial (E°); és suficient que
diguin que aquest valor surt positiu en fer la resta dels dos potencials.

Si calculem el valor de E£° emprant el Ni (opcional):

E° = E°catope - E°anope= E'(Ni*'/Ni) — E°(Sn*"/Sn)
E°= (-0,25)— (-0,14) < 0 = reaccio redox no espontania

No podem emprar el sulfat de niquel(II) per formar ions Sn**, ja que la reaccié no és
espontania.

Raonament 2:
Tamb¢ es pot raonar indicant que el potencial de reduccié del parell que s’oxida
(estany, anode) ha de ser més petit que el que es redueix (coure o niquel, catode),

perque la reaccid sigui espontania.
[0,5 p]
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Tenim:

E°(Sn*"/Sn) < E°(Cu®*/Cu) i E"(Sn*"/Sn) > E°(Ni**/Ni)

La reacci6 que cal fer per formar ions Sn’* seria: estany solid amb la solucio
aquosa de sulfat de coure(1l):
Sn(s) + Cu*'(aq) —» Sn**(aq) + Cu(s)
[0,3 p]

b) Muntatge experimental de la pila, reactius i material:

Necessitem dos vasos de precipitats: un que contingui la soluci6é de CuSO4 1 M
1 un altra que contingui la solucié de NiSO4 1 M. [0,2 p]

Hi col-loquem, respectivament, una lamina de Cu i de Ni parcialment
submergits (eléctrodes). [0,1 p]

Es connecten les lamines mitjangant un fil conductor
(opcionalment es pot posar un potenciometre o voltimetre). [0,1 p]

El circuit es tanca col-locant un pont sali: tub que connecta els dos vasos i que
conté la solucio KNO; 3 M. [0,2 p]

El dibuix segiient és opcional.

Fara de catode el que tingui un potencial estandard de reducci6é més alt:

E°(Cu®"/Cu) > E°(Ni*'/Ni)

= Eléctrode de coure: catode
=  Eléctrode de niquel: anode

10,2 p]
Les polaritats dels eléctrodes son:
= catode: polaritat positiva (+)
= anode: polaritat negativa (-)
10,2p]
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48. PAU 2011 - Setembre - Série 2 - Exercici 6

Pregunta 6
a) La cullera ha d’actuar de catode, ja que la reaccio que volem que es produeixi és la
reducci6 de I'i6 Ag'. [0,2 p]
Dibuix esquematic del procés d’electrolisi: [0,5 p]
Nom i polaritat dels eléctrodes: [0,2 p]
Reaccio a ’eléctrode on hi ha la cullera: Ag' + 1e¢ — Ag [0,1 p]
Dibuix esquematic:
| |
| |
ANODE
Polaritat \\1 J:
positiva (+)
— Cullera
CATODE
Polaritat negativa (-)
Pregunta 6
b) Volum del recobriment = superficie x gruix
Volum del recobriment = 20 cm” x (0,010 cm) = 0,200 cm® Ag [0,1p]
Massa de plata = 0,200 cm’ X (10,5 g/ cm3) = 2,100 g de plata que s’han de dipositar.
[0,1 p]
Procediment 1
Tenint en compte que: 1A=1C/1s
2,1 gAgx(1molAg/ 107,87 g Ag)x (1l mole /1 mol Ag) x
(9,65-10*C/1mole)x(1s/0,020C)x (1 h/3600s)= 26,1h
[0,8 p]

Temps = 26,1 hores

Procediment 2
mols d’electrons = 2,1 g Ag x (1 mol Ag /107,87 g Ag)x (1 mol e / 1 mol Ag)=0,01947

10,2 p]
carrega eléctrica = 0,01947 mols d’e” x (9,65 - 10 C/ 1 mol ¢) = 1878,65 C
[0,2 p]
temps = 1878,65 C x (1 s/0,020 C) =93932,5 s
10,2 p]
Ho passem a hores: 93932,5 s x (1 h /3600 s)=26,1h
10,2 p]

Temps = 26,1 hores
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49. PAU 2011 - Juny - Série 1 - Exercici 3

Pregunta 3
a) Pila de combustible:

Semireacci6 catodica (reduccié) O, + 4H + 4¢ — 2H,0 [0,3 p]
Semireacci6 anodica (oxidacio) H, — 2H + 2¢ [0,3 p]

Reaccio global: multipliquem la semireaccio anodica per 2 (per igualar el nombre
d’electrons), 1 sumem les dues semireaccions.

Reaccié global: O, + 2H; —» 2 H;O0 [0,2 p]

»  També és correcte si divideixen la reaccié catodica per 2 (per igualar el
nombre d’electrons) i sumem les dues semireaccions:
Reaccio global: 1/2 0, + H, — H>0

Catode (o0 eléctrode d’entrada del O,): polaritat positiva (+)
Anode (o eléctrode d’entrada del H;): polaritat negativa (-) [0,2 p]

Pregunta 3

b) For¢a electromotriu (FEM)

EO - EUcATODE - EOANODE - EO (02/ HQO) — ED (H+ / Hz) [0,2 p]
E°=(1,23) - (0,00)= 1,23 V
FEM =123V [0,1 p]

Eficiéncia (¢) &= AG"/AH’
Dada: 1/20, + 2H; —» H0 AH’=-285,8 kJ / mol aigua

Procediment 1

Si la reacci6 global la tenim igualada aixi: O, + 2H, —» 2 H;O

AH’ = 2 mols aigua x (- 285,8 kJ /mol aigua) =— 571,6 kJ [0,2 p]
AG’=-nFE’ [0,2 p]

on n =4 (4 electrons intercanviats) [0,1 p]
AG*=-4-965-10" 1,23 =—4,7478 - 10° ] =—474,78 kJ [0,1 p]

e=AG’/AH® = (—474,78) / (-571,6)
Eficiéncia £=0,83 [0,1 p]
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Procediment 2

Si la reacci6 global la tenim igualada aixi: 20, + H» —» HO

AH® = AH’ (aigua) = —285,8 kJ /mol [0,2 p]
AG’=-nFE’ [0,2 p]
on n=2 (2 electrons intercanviats) [0,1 p]
AG°=-2-9,65-10"-123=-2,3739-10° ] =-237,39 kJ [0,1 p]
e=AG"/ AH° = (-237,39) / (-285,8)
Eficiéncia £=0,83 [0,1 p]

50. PAU 2011 - Juny - Série 4 - Exercici 3
Pregunta 3

a) La reacci6 que tindra lloc espontaniament sera la que doni una FEM positiva (E°> 0).

[0,2 p]
(opcional):  Si E°> 0 la variacio d’energia lliure (AG®) sera negativa.
Per tenir una FEM positiva cal que la diferéncia de potencials de reduccio entre el

catode (reduccio) i I’anode (oxidacid) sigui positiva. El coure s’ha de reduir (de Cu*”
a Cu) ja que té el potencial més alt (catode) i el Zn s’ha d’oxidar (de Zn a Zn*") ja que

té el potencial més baix (anode). [0,2 p]
La reaccio sera: Cu’' (aq) + Zn(s) — Cu(s) + Zn’'(aq) [0,2 p]
Per calcular la FEM:

E° = EOCATODE - EOANODE: E'O(Cu%/Cu) — EO(ZH2+/ZH) [0,1 p]

E°= (0,34)— (-0,76)=+ 1,10 V

E°= 1,10V [0,3 p]
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Pregunta 3

b) Muntatge experimental de la pila, reactius 1 material:
- Necessitem dos vasos de precipitats: un que contingui una solucio de C’ 1M

i un altra que contingui una solucié de Zn"" 1 M. [0,3 p]

- Hi col'loquem, respectivament, una lamina de Cu i de Zn parcialment
submergits (eléctrodes). [0,2 p]

- Es connecten les lamines a un potencidometre (voltimetre). [0,2 p]

- El circuit es tanca col-locant un pont sali (tub que connecta els dos vasos i que
conté un electrolit inert). [0,3 p]

El dibuix segiient és opcional.

4[ potenciometre ]7

Cu 7Zn
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51. PAU 2010 - Setembre - Série 2 - Exercici 2

Pregunta 2

a)

La notacié de la pila ens indica que el primer eléctrode (Zn) fa d’anode (oxidacio) i
que el segon (Ag) fa de catode (reduccio).

Les semireaccions seran:
Oxidacio Zn(s) > Zn**(aq) + 2e€ [0,2 p]
Reduccio Ag* + 1e — Ag(s) [0,2 p]
La reaccio ionica global de la pila la trobarem sumant les dues semireaccions, havent
doblat préviament la de la Ag per ajustar el nombre d’electrons intercanviats en el
procés redox:

Zn(s) + 2Ag* —> Zn*(aq) + 2 Ag(s) [0,2 p]

La forca electromotriu (E°):

E° = E’catope — E°anopE [0,2 p]
E° = (+0,80) — (-0,76)
E°=1,56V [0,2 p]
Ag catode Zn anode
polaritat + polaritat —

Esquema de la pila: dues cel-les, eléctrodes i solucions i pont sali [0.4 p]
Ag (catode) polaritat positiva (+) [0,2 p]
Zn (anode) polaritat negativa (-) [0,2 p]

Els ions del pont sali es mouran (no_cal que indiquin el raonament)

cap al catode els ions K*, per compensar la carrega positiva que reacciona

cap a I'anode els ions NO3’, per compensar la carrega positiva que es genera.
[0,2 p]
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52. PAU 2010 - Juny - Série 1 - Exercici 4
Pregunta 4

a) Per obtenir Zn sdlid cal fer reaccionar la solucié de Zn** amb Fe o Al solids.
Reaccions possibles:
Zn** + Al(s) — Zn(s) + AP (reaccié no igualada)
Zn** + Fe(s) — Zn(s) + Fe*
[0,2 p]
Cal saber el signe de E°.
Si E°>0 = AG <0 (reaccioé espontania) [0,2 p]

Possibilitat 1: Calcular els valor de E° per les dues reaccions
Per la primera reaccio:

E° = E°atope - Eanope= E°(Zn?/Zn) - E°(AIF*/Al)
E°= (-0,76) - (-1,68)=0,92V >0

Si calculem el valor de E° per la segona reaccié (amb Fe) trobem E° < 0.

Cal afegir alumini solid [0,6 p]

Possibilitat 2: Perqué E° sigui positiu cal que I'espécie que es redueix (Zn)
tingui un potencial més alt que la que s’oxida (Fe o Al). Aixd succeeix amb

I'alumini:
E°(Zn*/Zn) < E°(Fe*/Fe) = reacci6 no espontania

E°(Zn*/Zn) > E°(AI**/Al) = reaccié espontania

Cal afegir alumini solid [0,6 p]

b) Semireaccions:
Reducci6 Cu* +2e — Cu(s)
Oxidacié  Al(s) — AP* + 3¢

Cal multiplicar la primera reaccio per 3 i la segona per 2 per poder igualar els
electrons que intervenen en el procés redox.

3Cu* + 2Al(s) — 3Cu(s) + 2 AP (reaccio igualada) [0,6 p]

= Es correcte [0,6 p] si l'igualen sense les semireaccions (per tempteig)

» Es correcte [0,6 p] qualsevol altra igualacio que sigui multiple o submdultiple

de l'anterior

L'energia lliure es calcula amb I'expressié: AG°=-n-F-E°
n==6

E° = EOCATQDE - EOANODE = EO(CU2+IICU) - EO(A|3+IIA|) =

E°= (+0,34) - (-1,68) =2,02V

-n-F-E°=-6-9,6510*-2,02

AG° =-1169580 J (6 -1169,58 kJ) [0.4 p]
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53. PAU 2010 - Juny - Série 1 - Exercici 5

Pregunta 5

a) El material que utilitzaria al laboratori per efectuar I'electrolisi de I'aigua seria:

b)

- Voltametre de Hoffmann o bé vas de precipitats (o cubeta) i

tubs d'assaig [0,1 p]
- Dos Eléctrodes (de plati o de grafit) i pinces de cocodril i
cable per connectar els electrodes [0,1 p]
- Pila o font d’alimentaci6 [0,1 p]
- Aigua destil-lada
Possibles esquemes del muntatge experimental [0,3 p]
Gas A Gas B o J];Eg GE:[E

Anode Cathode ] !

Eléctrode A

Eléctrode B

Reaccions: [0,2 + 0,2 p]

anode (semireaccio d'oxidacio): H:O — %20(g) +2H" +2 e’
catode (semireaccio de reduccid): 2H,0 + 2e° — Hx(g) + 2 OH’

Tambeé és pot donar com a correcte:

anode (semireaccié d'oxidacié): OH" — %2 0,g) + H +2 ¢’

catode (semireaccid de reduccid): 2H" + 2e — Hy(g)
2H,0 + 2 — Ho(g) + 20H 6 2H" + 2e — Ha(g)

A partir de la reaccié de reduccio, observem que para cada mol d’hidrogen que es
forma intervenen 2 electrons: [0,2 p]

Temps =0,5hx (3600s/1h)=1800s
Intensitat=2 A=2C /s

1800s x (2C/s) x (1 mole /9,65 - 10% C) x (1 mol H, / 2 mol ) = 0,01865 mols H,
[0,6 p]

pV=nRT V=(nRT/p)=(0,0186 x 0,082 x 298) / 1
V = 0,456L [0,2 p]
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54. PAU 2010 - Juny - Série 4 - Exercici 2
Pregunta 2
a) Anode, oxidacié
2ClI - Cly(g)+2¢
Catode, reduccio

Li* +e — Li(s)

Anode, pol positiu.

Catode, pol negatiu.

b) Calcul de la intensitat
Massa molecular LiCl = 42,4

15 g LiCl x (1 mol LiCl / 42,4 g LiCl) x (1 mol Li* / 1 mol LiCl) x
x (1 mol e /1 mol Li*) x (9,65 - 10° C /1 mole) =34139C

Q=34139C

t=1h=3600s
Intensitat (I): 1=Q/t=234.139C/3600s=9,5A

Intensitat = 9,5 A

[0,1 p]
[0,3 p]
[0,1 p]

[0,3 p]

[0,1 p]
[0,1 p]

[0,6 p]

[0,4 p]

» Sino posen unitats (o estan malament) es puntuara: [0,2 p]

55. PAU 2009 - Setembre - Série 1 - Exercici 5 (Opcié B)

Solucié no disponible: la pauta oficial no la inclou o no s'ha pogut localitzar.
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56. PAU 2009 - Juny - Série 3 - Exercici 4 (Opci6 B)
Exercici 4B

4.1 Electrolisi de I'aigua:

En l'electrode A, tal com es por veure pel volum de gas alliberat, es forma H. a través de la

descarrega dels H'. Es tractara, doncs, del catode de la cel-la electrolitica.
[0,25 punt]

En I'eléctrode B, tal com es veu pel volum de gas alliberat, es forma O, a través de la descomposicid
de l'aigua o bé a través de la descarrega dels OH" (principalment en medis basics). Es tractara,
doncs, de I'anode de la cel-la electrolitica.

[0,25 punt]
Les reaccions que tenen lloc en cadascun d'aquests eléctrodes es poden escriure de la seglent
manera:

Reaccid catodica: 2H;:0"+2e — Hx +2H.0 [reacci6 catodica: 0,5 punt]
0 bé: 2H" + 2e° = H»
0 bé: 2H,0 + 2e” — H, + 20H
Reaccié anddica: 2H.O - O, +4H" + 4e [reaccié anddica: 0,5 punt]
0 bé: 20H - 1/‘202 + Hgo + 2¢e’

4.2 Calcul de la carrega eléctrica passada: tgH, Imol H, 2mole”  96485C 385040 ¢

© 2gH, 1lmolH, 1mole

[0.5 puntl

57. PAU 2009 - Juny - Série 3 - Exercici 5 (Opci6 B)

Exercici 5B

5.1 Resposta correcta: a
5.2 Resposta correcta: b
5.3 Resposta correcta: d
5.4 Resposta correcta: b
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58. PAU 2009 - Juny - Série 4 - Exercici 4 (Opci6 B)
Exercici 4B

4.1 Igualacié de la reacci6 redox:

Reaccié de reduccié:  MnO, + 8H* + 5" = Mn* + 4H,0 [0.3 punt]
Reaccid d’oxidacio: 2HCI — Cl, +2H" + 2¢
0 bé: 2CI = Cl + 2¢

[0,3 punt]

Reacci6 global (idnica): 2MnO, + 16H" + 10CI = 2Mn? + 8H,0 + 5 Cl
0 bé: 2MnO, +6H* + 10HCI = 2Mn* + 8H,0 +5Cl;

Reaccio global (molecular): 2KMnO, + 16HCI — 2MnCl, + 2KCI + 8H,O + 5Cl,
[0,2 punt]

Es puntuara amb 0,2 punt I'escriptura correcta de la reaccié idnica global, sense necessitat que
s’hagi escrit la reaccié molecular.

4.2 Calcul del volum de clor:

1175 g s6. HCl 35,2 g HCl 1mol HCI 5mol Cl,
ImL sé6. HCI 100 g s6. HCl 36,5 g HCl 16 mol HCI

10 mL s6. HCI - =3,5410"* mol Cl,

[0,4 punt]
Si s'usa la rad estequimetica de la reacci6 ionica (5/10), aquest calcul es puntuara amb 0,1 punts
1 atm-V = 3,54 10° mol - 0,082 atm L K" mol™ 293,15 K [0,1 punt]
V=085L [0,1 punt]
4.3 Significat dels pictogrames i mesures de precaucié:

Significat: Comburent, oxidant, afavoridor de les combustions

Precaucions: Mantenir apartat de substancies combustibles [0,1+ 0,1 punt]

Significat: Substancia nociva

Precaucions: No tocar ni permetre el contacte amb els cos [0,1+ 0,1 punt]

Significat: Substancia ecotoxica o perillosa pel medi ambient

Precaucions: Evitar vesaments al medi ambient.

Gestionar els residus i les restes de manera idonia. [0,1+ 0,1 punt]
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59. PAU 2008 - Juny - Série 2 - Exercici 3

LT Im T TTa

3.1 lqualacid de la reaccid

Reduccio: MnO, + 8H" + 5" = Mn* + 4H,0 [0,2 punts]
Oxidacio: H:0: = O + 2H' + 2¢° [0,2 punts]
Reacci6 idnica global:  2MnOy4 + 6H* + 5H,0, = 2Mn** + 50; + 8H,0
Reaccio molecular: 2KMnO4 + 3H2804 + 5H202 - 2Mn804 + K2804 + 502 + 8H20

[0,2 punts]

No caldra que s’escrigui la reaccid molecular per obtenir la puntuacié maxima de I'apartat. Amb la
reaccio ionica sera suficient.

3.2 Procediment de preparacid de |la solucio diluida:

Obrir el flascé d’aigua oxigenada i pipetejar 25 mL del producte amb una pipeta aforada de 25
mL. L’aspiracié del liquid es fara mitjangant una pera de goma o un altre estri per a I'aspiracio.
Per no contaminar el contingut del flasco, pot disposar-se una petita quantitat de l'aigua
oxigenada (p.e. uns 30 mL) en un vas de precipitats i, d'aquest, pipetejar els 25 mL de producte.
Els producte sobrant es pot llengar per l'aigiera.

Disposar el volum pipetejat en un matras aforat de 250 mL, addicionar amb compte mitjangant
una proveta la quantitat suficient de solucié d’'acid sulfuric (preferentment s'usara una solucié
diluida per raons de seguretat i per evitar I'escalfament del liquid). Finalment, s’addicionara aigua
destil-lada fins la marca de I'enras. Caldra tenir cura a I'hora d’enrasar I'aforat, la temperatura de
la solucio sigui la temperatura ambient.

Tapar el matras i agitar el contingut per tal d’homogeneitzar la solucio.

Etiquetar o retolar el matras.

Puntuacio: - si es citen els 3 particulars subratllats: [0,6 punts]
- si es fa esment d’algun altre particular assenyalat
en el procediment descrit: [0,2 punts]

3.3 Concentracié de peroxid d’hidrogen en la solucio diluida d’aigua oxigenada comercial

0,020 mol MnO,  5mol H,0, 1
1 L solucio MnO,” 2 mol MnO,” 0,010 L solucié(d)

0,022 L solucié MnO, - =0l11M

[0,6 punts]
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60. PAU 2008 - Juny - Série 5 - Exercici 1

1.1 lgualacié de la reaccid

Reduccio: MnO, + 8H' + 5" = Mn** + 4H,0 [0,2 punts]
Oxidacio: Fe* —» Fe* +¢ [0,2 punts]
Reaccid idnica global:  MnOj4 + 8H' + 5Fe®* = 5Fe® + Mn®* + 4H,0 [0,2 punts]
Reaccié molecular: KIVInO4 + 4H2804 + 5F9804 — 5/2F€2(SO4)3 + IVInSO4 + 4H20 +
1/2K,S0,
2KMnO4 + 8H2804 + 1OFeSO4 — 5F92(804)3 + 2MnSO4 + 8H20 +
K>SO,

Es suficient haver igualat be la reacci6 idnica per obtenir els 0,2 punts del subapartat.

1.2 Calcul dels mg de Fe?* en el comprimit

0,020 mol MnO,”  5mol Fe™ 55850 mg Fe’"
1000 mL s6 MnO,” 1mol MnO,”  1mol Fe*'

6,6 mL s6 MnO, - =36,9 mg catié Fe™*
[0,8 punts]

1.3 Reducci6 del catié Fe?*

Reducci6: Fe*+2e - Fe [0,2 punts]
Interes del producte format en la reaccié: Produccié de Fe metall, acers i altres aliatges.
[0,2 punts]

Nom de les industries: Industries siderurgiques [0,2 punts]
També s’acceptara la denominacié genérica “industries metal-lurgiques”

61. PAU 2007 - Setembre - Série 3 - Exercici 4 (Opcio A)
OPCIO A

4A Electrolisi d’'una sal

Calcul de la massa atomica del metall

Per calcular la massa atomica del metall, comengarem calculant la carrega passada per la cel-la
electrolitica i, a partir d’ella, el nombre de mols de metall dipositats (suposat un rendiment del
procés del 100%).

Conegut el nombre de mols de metall dipositats i la massa corresponent, el calcul de la massa
d’'un mol (massa atomica) resulta immediat.

Calcul de la carrega passada:

lomb: 3600
carrega = 3 coutomps ’ .5 hores = 54000 coulombs

s " 1 hora

[0,4 punts]
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Calcul del nombre de mols de metall:

1 mol e 1 mol metall

54000 coulombs . . = 0,28 mols de metall
96500 coulombs 2 mols electrons
[0,4 punts]
Calcul de la massa atomica:
1 mol de metall 18,29 g metall =653 ¢
0,28 mols metall
[0,2 punts]

4.2 Nom de I'eléctrode on es diposita el metall i reaccié:

El metall es diposita en el catode, que és cap on en les electrolisis es dirigeixen els cations.

[0,20 punts]
La reaccié que hi té lloc és: Me** (aq) + 2 e — Me (s) [0,20 punts]
Es tracta d’'una reduccié (disminuci6 de I'estat d’oxidacié de I'element) [0,10 punts]
4.4 Calcul de la carrega eléctrica en coulombs del catié divalent:
La carrega del catio és el doble de la carrega de I'electro:
Carrega de I'electr6 = F/Na = 96500/ 6,022-10% = 1,60-10™ C [0,25 punts]
Carrega del cati6 = 2:1,60-10™ C = 3,20-10™ C [0,25 punts]
5A Energia interna:
62. PAU 2007 - Juny - Série 1 - Exercici 1
1. Oxidacié del sulfit de potassi
1.1 Estats d’'oxidacié: Mn en el MnOy4 =47 [0,2 punts]
S en el SO* = +4 [0,2 punts]
1.2 Escritura de les semireaccions:  SOs;* + H,O — SO, +2H" +2e [0,2 punts]
MnO, + 8H*+5e — Mn* + 4 H,0 [0,2 punts]

Reaccio ionica ajustada:
5S05% + 2 MnO, + 6 H" + — 5S0,” + 2 Mn** + 3 H,0 [0,2 punts]

Reaccié molecular ajustada:

5 K2803 +3 HZSO4 +2 KMn04 — 6 K2804 +2 MnSO4 +3 Hzo [0,4 punts]
1.3Al llarg de la seva reduccié el MnO, déna lloc a Mn®" que posseeix una certa toxicitat

ambiental mentre que, en el decurs de la seva reduccid, el peroxid d’hidrogen forma aigua:

HO, + 2H" +2e — 2H,0 [0,3 punts]
que és atdxica pel medi ambient [0,3 punts]
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63. PAU 2007 - Juny - Série 2 - Exercici 3

3. Piles de concentracio:

3.1 Observant els potencials estandard de reduccié deduim que el Zn és un metall més facilment
oxidable que el coure (E° més petit). D’aquesta manera, la reaccié redox que es produira en el
vas de precipitats sera:

Zn(s) + Cu*(aq) — Zn**(aq) + Cu(s)

cosa que fara que sobre el Zn es dipositi una patina vermellosa de Cu metal-lic, a I'nora que la
dissolucié perdra (de manera gradual) la seva coloracid blava (es pot acceptar que es respongui
que la dissolucié quedara practicament incolora).

[0,2 punts + 0,2 punts]

3.2 Esquema de la pila: Zn(s)/Zn*(1 M) // Cu®*(1 M)/Cu(s)
sentit dels electrons g
;v 4 .
L s L. esquema de la pila [0,4 punts]
f fr ;: U T L4 sentit del corrent d’electrons [0,2 punts]
A ! ce K l B sentit del moviment dels ions [0,2 punts]
i J Al
; gt Frid Nota: En la pila presentada s’ha considerat un pont
[~N Gd sali constituit per una solucié de KCI
. i

3.3 Calcul de la forga electromotriu estandard (E%. ) a 25 °C de la pila i naturalesa del catode:

El catode és I'eléctrode que presenta un valor més gran del potencial de reduccio i en ell té lloc la
reduccid. D'aquesta manera, el catode sera:

Cu®(aq) + 2e S Cu(s) [0,4 punts]
La E%; s (FEM®) es calculara a partir de la segiient equacio:

E%ia = FEM® = E%atode - E%anode = 0,34 —(-0,76) = 1,10 V
[0,4 punts]

NOTA: Es habitual considerar que el catode o I'anode sén els metalls i no els compartiments on

es troben els parells redox. Tot i que aixd no sigui formalment correcte, s’acceptara que s’indiqui
que el catode és el Cu.

64. PAU 2007 - Juny - Série 2 - Exercici 4 (Opci6 B)

4.1 Reaccions d'oxidacié i reduccio:

oxidacio Sn+2H,05SnO:+4H +4e [0,2 punt]
reduccié HNO; + H" + e 5 NO;, + H.O [0,2 punt]
reacci6 global: Sn + 4 HNO; 5 SnO, + 4 NO, + 2 H,O [0,6 punt]

4.2 Calcul dels mL de dissolucié d’acid nitric:
Massa molecular del HNO; = 63,0

L mol Sn 4 mol HNO, 63,0 g HNO, 100 mL dissé 1 mL disso
118,7 g Sn 1 mol Sn 1 mol HNO, 16,0 g HNO, 1,09 g disso

2,00 g Sn - =2435mL

[1 punt]
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65. PAU 2006 - Setembre - Série 4 - Exercici 4 (Opci6 A)

Solucié no disponible: la pauta oficial no la inclou o no s'ha pogut localitzar.

66. PAU 2006 - Setembre - Série 4 - Exercici 5 (Opcio B)

Solucié no disponible: la pauta oficial no la inclou o no s'ha pogut localitzar.

67. PAU 2006 - Juny - Série 1 - Exercici 4 (Opci6 A)

OPCIO A

4.

68.

Oxidaci6 del cinabri

a) Reacci6 igualada: 8 HNO; + 3HgS — 8 NO + 3 Hg SO, + 4 H,O [0,8 punt]
b) el compost que s’oxida és el HgS (de fet I'anio sulfur) i el que és redueix és el HNO;
(de fet 'anié NO3). [0,4 punt]

b) Per factors de conversio: V = 8,15 mL de dissolucié d'acid nitric.
Si la reaccio esta mal igualada, ja ho hem penalitzat en I'apartat a). Ara no ho hem de tornar a
penalitzar. [0,8 punt]

PAU 2006 - Juny - Serie 1 - Exercici 4 (Opcié B)

OPCIO B : Ellll

Electrolisi

[ESQUEMA 0,3 punts]

a) La plata metal-lica es dipositara en el catode (és I'eléctrode cap a on viatgen els cations, atés
gue el catode en les electrolisis té la polaritat negativa). [0,3 punts]

b) Donat que s’han dipositat 0,600 g de Ag, podem calcular que la carrega passada per
ambdues cel-les ha estat 537 C. A partir de la carrega i del temps, podem calcular la intensitat

de corrent. | = 50 mA [0,3 + 0,3 punts]
c) Per factors de conversié o bé per la llei de Coulomb podem calcular la massa de coure
dipositada en la segona cel-la. Massa de Cu = 0,1767 g. [0,6 punts]

Si la carrega ha estat mal igualada, ja ho hem penalitzat en l'apartat b). Ara no ho hem de
tornar a penalitzar.
El coure es dipositara en el catode de la segona cel-la. [0,2 punts]
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69. PAU 2006 - Juny - Seérie 3 - Exercici 2

2. Pila coure - ferro

a) Es necessiten dos recipients (per exemple dos vasos de precipitats), En un hi disposarem la
dissolucié de sulfat de ferro (Il) i la lamina de ferro, mentre que en l'altre hi disposarem la
dissolucio de sulfat de coure (Il) i la lamina de coure. Es posen en contacte les dissolucions
dels dos recipients mitjangant un pont sali (conductor idnic) i es connecten entre si els dos
metalls, per exemple mitjangant un fil de coure o un altre conductor de primera espécie (circuit
extern amb conducci6 electronica).

Abans de disposar els dos metalls en les corresponents dissolucions és convenient netejar la

seva superficie fent us d'un paper de vidre per tal d'eliminar el possible oxid. També els

podem netejar submergint-los uns instants en dissolucions d’HCI (en el cas del Fe) o de HNO;

(en el cas del Cu) i, en acabat, rentar-los amb aigua. [0,6 punts]
b) f.e.m= E’(Cu*/Cu)— E’ (Fe**/Fe) = 0,340 — (— 0,440) = 0,780 V [0,5 punts]
c¢) Anode: reacci6 anddica: Fe — Fe* +2e (oxidacio del Fe)

Catode: reaccié catddica Cu®* + 2 — Cu (reduccio de I'i6 Ag®)

L’anode té polaritat negativa (els electrons resten en el metall) mentre que el catode té

polaritat positiva atés que en ell hi ha un consum d’electrons. [0,5 punts]

d) Fe(s)/FeSO, (ag, 1M) // CuSO, (aq, 1M) / Cu(s) [0,4 punts]

70. PAU 2006 - Juny - Série 3 - Exercici 4 (Opcié B)

OPCIO B

4- Redox

a)

Reacci6 idnica ajustada: 2 MnO4 + 5 H,0, + 6 HF — 2 Mn* +5 0, + 8 H,O
Reaccié molecular ajustada: 2 KMnO,4 + 5 HO2 + 3 H:.SO;, — 2 MnSO4 + 5 O, + 8 H.O +
K2SO4 Qualsevol de les dues reaccions ajustades es puntuara amb [0,8 punt]

b) Calcul del volum d’O, alliberat: Per factors de conversio i fent Us de I'equacié d’estat del gas

c)

ideal s'obté: V =9,17 10” L. [0,8 punt]
Preparar una dissolucié concentrada d'acid sulfaric és una operacid de laboratori que
comporta un cert perill. Per aquesta rad s’ha de preparar seguint unes pautes concretes.
Quan es dissol I'acid en aigua s’allibera una gran quantitat de calor. Aixi, si preparem la
dissolucié addicionant aigua sobre I'acid, part de l'aigua addicionada pot entrar en ebullicié i
projectar petites gotes de dissolucié concentrada que poden provocar cremades a la pell, les
mucoses o els ulls. D’aquesta manera, les dissolucions s’han de preparar addicionant petites
quantitats de I'acid sobre l'aigua (I'acid posseeix una temperatura d’ebullicié molt superior a la
de laigua i per aixo dificilment entrara en ebullicié i emetra projeccions), homogenitzant la
dissolucio després de cada addicié d’acid.
Quan es treballa al laboratori amb I'acid sulfaric, cal adoptar totes les mesures de seguretat
propies del treball amb els acids i, fins i tot, extremar-les. Hem de portar posades les ulleres
de seguretat (de fet, pel sol fet de treballar al laboratori ja les hauriem de dur posades). Hem
de treballar amb guants o bé rentar-nos les mans després de preparar la dissolucid i
manipular I'acid. La manipulacié de I'acid sempre es fara a dins de la vitrina de seguretat.

[0,4 punt]

104



71. PAU 2005 - Setembre - Série 3 - Exercici 4 (Opcid A)

OPCIO A

4. Obtenci¢ ZnS0O,
a) Oxidacio: S +4H,0 —SO/  +8H"+8¢e”

72.

73.

74.

Reduccio: NO; +4H " +3e — NO+2H),0 [0,5 punts]
Total: 3S* +8NO; +8H"— 380, +8NO +4H,0

3ZnS + 8 HNO; — 3 ZnSO, + 8 NO + 4 H,O [0,5 punts]

b) Per factors de conversio: 25,6 cm® HNO, [0,5 punts]

c) Per factors de conversio: 3,76 g Zn [0,5 punts]

PAU 2005 - Juny - Série 1 - Exercici 3

Oxidaci6 del sulfur de zinc

a)

b)

c)

Oxidant: NO, (0 HNO,)

Reductor:  S* (0 ZnS) [0,5 punts]
Oxidaci6: S +4H0 ? SO +8H +8¢
Reduccio: NO; +4H +3e ? NO+2H.O0 [0,5 punts]
Total: 3S*+8NO; +8H'? 3S0,” +8NO+4H,0

32ZnS + 8HNO;3; ? 3 ZnSQO, + 8 NO + 4 H,O [0,5 punts]
Per factors de conversié: 39,34 g ZnSO, [0,5 punts]

PAU 2005 - Juny - Série 4 - Exercici 1

Pila de Cu i Sn.
a) Cu" +2¢ ? Cu E2=0,34V (aquesta ha de ser la reduccié)

Sn* +2e ? 8n E=-0,14V

El sentit correcte és I'oposat: dona una f.e.m positiva. [0,5 punts]
b) Per muntar la pila cal utilitzar dos recipients (vasos de precipitats), un per la dissolucié

c)

anodica (Sn®* amb un eléctrode de Sn) i I'altre per la dissolucié catddica (Cu** amb un
eléctrode de Cu). Les dues dissolucions es posen en contacte per un pont sali (o
qualsevol altra uni¢ liquida). En unir els dos eléctrodes mitjangant un fil conductor
(metal-lic) es tanca el circuit externament, circulant els electrons en el sentit de
I'anode cap al catode. [1 punt]

f.e.m =0,34 —(-0,14)=0,48 V [0,5 punts]

PAU 2005 - Juny - Seérie 4 - Exercici 5 (Opcid A)

Recobriment d’or  (massa atomica = 197)

a)
b)
o)

d)

Es tracta d’'una reduccid, per tant tindra lloc al catode [0,5 punts]
A +3e 2?2 Au [0,5 punts]
Volum = 3 cm? x 0,005 mm = 1,5-10° cm?®

Massa d'or =1,5:10° cm® x 19,3 g-cm™ = 0,0289 g [0,5 punts]

0.0289g ? 1,467-10“mol Au? 4,402-10“mole” ? 42,47C? 424,7s [0,5 punts]
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75. PAU 2004 - Setembre - Série 5 - Exercici 1

1. Pila Cu-Sn
a) Esquema de la pila. Un recipient (vas de precipitats, per exemple) amb dissolucié de
Cu(NO3); i un eléctrode de Cu; l'altre recipient amb dissolucio de SnSQO, i un eléctrode de Sn.
S’uneixen els dos recipients amb un pont sali o una altra uni6 liquida, i els dos eléctrodes amb

un circuit extern. [1 punt]
b) Catode (reduccio): Cu*+2e — Cu [0,25 punts]
Anode (oxidacié): Sn — Sn* +2e [0,25 punts]
c) Els electrons van de I'anode al catode pel circuit extern. [0,25 punts]
fem. =0,34—-(-0,14)=0,48V [0,25 punts]

76. PAU 2004 - Juny - Série 1 - Exercici 2

2. Reaccio H,SO, + Cu

a) Oxidacio: Cu —» Cu™ +2¢
Reduccio: SO +4H" +2e — SO, + 2 H,0
Reaccio global (idnica): Cu+S0/4 +4H" — Cu* +S0,+2H,0 [0,6 punts]
Reacci6 global (molecular): Cu + 2 H,SO, — CuSO, + SO, + 2 H,O [0,2 punts]
b) 30g Cu=0,47 mol Cu = 0,47 mol SO, [0,4 punts]
per I'equacio dels gasos, V=0,0116 m®=11,6 L SO, [0,4 punts]

c) La dissolucié de I'acid sulfuric desprén molta calor; si s'aboca aigua (menys densa) damunt
I'acid, I'ebullicié d'aquella en la superficie pot projectar gotes d'acid; si es fa a l'inreves, I'acid
cau per la seva major densitat al fons del recipient, dispersant-se la calor produida.

[0,4 punts]
77. PAU 2004 - Juny - Série 3 - Exercici 4 (Opci6 B)
OPCIO B
4. Reaccio H,S + HNO;
a) Oxidant: HNO; ; reductor: H,S
Oxidacio: HS -S+2H +2e
Reduccio: (NO3+2H"+1e — NO,+H,0)x2
Reaccié global: H,S + 2HNO; — S+ 2 NO, + 2 H,O [1 punt]
b) 15 cm® HNO; 60 % — 0,197 mol HNO; — 0.0986 mol S — 3,16 g S [1 punt]
78. PAU 2003 - Setembre - Série 3 - Exercici 2
2. Reaccié permanganat — Fe**
a) Reduccio: MnO, + 8H' + 5 — Mn* + 4H,0 (MnOg : espécie oxidant)
Oxidacio: Fe* o Fe¥* + 1e (Fe** : espécie reductora)
Reacci6 global: MnO, + 5Fe®** + 8 H' — Mn?' + 5Fe* + 4 H,0 [1 punt]
b) 2 KMnO; + 10 FeSO, + 8 H;SO;, — 2 MnSO, + 8 HyO + 5 Fey(S04); + KoSO,4 [0,5 punts]

c) Comburent: substancia oxidant que pot afavorir la combustié de substancies inflamables i fins
i tot causar explosions. Exemples: O,, KCIO3, H;O, [0,5 punts]
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79. PAU 2003 - Juny - Série 2 - Exercici 4 (Opcid A)

OPCIO A

4.

Electrolisi del clorur de sodi fos

a) Obtenci6 del sodi al catode (reduccié): Na® + 1e” — Na
b) Q= 144000 Coulomb
Per factors de conversio: 1,49 mol Na = 34,3 gNa

c) No. El sodi obtingut en dissoluci6 reaccionaria amb I'aigua, passant novament a Na® amb un

despreniment d’hidrogen.

80. PAU 2003 - Juny - Serie 5 - Exercici 4 (Opci6 B)

OPCIO B

4.

81.

Muntatge d’'una pila:

a) Dels potencials estandard es dedueix que la semireaccio del Cu haura de ser la d’oxidacio,
per tal que la reaccio sigui espontania (E° >0 — AG° <0 ). L'esquema de la pila sera el

seguent:

Cu / Cu(NOs), (1 M)/ AgNO; (1 M) / Ag

Anode (oxidacié): Cu — Cu®* +2e”
Catode (reduccid): Ag" + e — Ag
Reacci6 global: Cu + 2Ag" —» Cu* + 2Ag
Els electrons van de I'anode al catode pel circuit extern.
b) E°= E° (Ag'/Ag) — E° (Cu*'/Cu) = 0,46 V
c) AG® = - nFE® = -88,76 kJ-mol™

PAU 2002 - Setembre - Série 1 - Exercici 5 (Opcié B)

Co* +2e - Co E°=7?
Cl,+2e > 2Crl E°=136V

a) Anode (oxidacio): correspon al cobalt: Co —» Co” + 2e
Catode (reduccio): correspon al clor Cl; + 2 —» 2 CI
Reaccié global: Co+Clb—> Co**+2CrI

[1 punt]

b) Els electrons van de I'anode al catode pel circuit extern; a 'anode té lloc I'oxidacio, i per tant
hi ha produccié d’electrons, que es desplacen cap al catode, on s'utilitzaran per a la reduccié.

c) - E%Co*/Co) + E° (Cl,/CI)=1,64 = E%Co*/Co)=1,36—1,64=-0,28 V

82. PAU 2002 - Juny - Serie 2 - Exercici 4 (Opcio6 B)

OPCIO B

4

Clorur de coure(ll): CuCl,

[0,5 punts]
[0,5 punts]

a) El diposit vermellés correspon a Cu metal-lic que apareix per reduccié del Cu® al catode:

Cu*+2e - Cu.

El despreniment gasds té lloc a I’'anode. Es pot acceptar qualsevol d’aquestes possibilitats:

2ClI > Cl+2¢

2H,0 -5 O,+4H +4e (0 40H - 0,+2H,0+4¢)

b) Per factors de conversid: es dipositen 2,96 g de Cu

[1 punt]
[1 punt]
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83. PAU 2002 - Juny - Série 3 - Exercici 4 (Opci6 B)
OPCIO B

4.
a) Un recipient amb dissolucié de AgNOs; i un electrode de Ag. Un altre recipient amb
dissolucio de Zn(NO3), i un electrode de Zn. S’uneixen les dissolucions mitjangant un
pont sali (o qualsevol unioé liquida) i els eléctrodes amb un circuit metal-lic extern.[0,5

punts]
b) Anode: Zn > Zn* +2¢

Catode: Ag* +1e — Ag [0,5 punts]
c) f.e.m. = E°%Ag'/Ag) — EZn**/Zn) = 0,80 — (-0,76) = 1,56 V [0,5 punts]
d) Per factors de conversio, 6,54 g Zn [0,5 punts]

84. PAU 2001 - Setembre - Série 4 - Exercici 4 (Opcié B)
OPCIO B

4. Reaccio KoCro0; + FeSO4

a) reduccio: Cr.0;7 + 14H +6e& — 2Cr* +7H,0 (x 1)

oxidacio: Fe* — Fe* + 1e (x 6)

Global: Cr,0” + 14H" + 6Fe* — 2Cr* +7H,0 + 6Fe*

K20r207 +7 HQSO4 +6 FeSO4 — 3 Fez(SO4)3 + CI’2(SO4)3 +7 HQO + KQSO4

b) Oxidant: Cr:074  (K:Cr:05)

Reductor:  Fe** (FeSO,)
c) Per factors de conversié: 1,65 mL KxCr.O; 0,1 M

85. PAU 2001 - Juny - Série 2 - Exercici 2

2. Oxidacio del Cu per 'HNO;

a) Oxidacio: Cu » Cu*+2¢ (x 3)
Reduccio: NO; + 4H" + 3¢ — NO + 2H,0 (x2)
Reacci6 global: 3Cu + 2NO; + 8H" — 3Cu®* + 2NO + 4H,0

3Cu + 8HNO; — 3 Cu(NO3); + 2NO + 4 H,0

b) Oxidant: NO; (o HNOs)

Reductor: Cu

c) Per factors de conversio: 105 cm® HNO; 2 M
(El resultat correcte correspon a la relacié estequiométrica 3 Cu «» 8 HNOas. La relacio 3 Cu «» 2 NO3™ de la
reaccio global ibnica només seria valida si en el medi hi hagués algun altre acid)

86. PAU 2001 - Juny - Seérie 5 - Exercici 1

Solucié no disponible: la pauta oficial no la inclou o no s'ha pogut localitzar.

87. PAU 2001 - Juny - Série 5 - Exercici 4 (Opcio B)

Solucié no disponible: la pauta oficial no la inclou o no s'ha pogut localitzar.

88. PAU 2000 - Setembre - Série 2 - Exercici 4 (Opci6 A)

Solucié no disponible: la pauta oficial no la inclou o no s'ha pogut localitzar.
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89. PAU 2000 - Setembre - Série 2 - Exercici 5 (Opci6 A)

Solucié no disponible: la pauta oficial no la inclou o no s'ha pogut localitzar.

90. PAU 2000 - Setembre - Seérie 6 - Exercici 2

2.-

a) Escriure la semireacci6 catodica (reduccid) de Cr'+ a Cr on estan implicats 3 electrons.

b) Calcular el volum de crom multiplicant la superficie pel gruix i tenir en compte la densitat
per trobar els grams.

c)Calcular als mols de crom i amb la relacié que cada 3 mol electrons diposita 1 mol de crom
trobar els coulomb . Un cop trobada la carrega i donada la intensitat aplicar Q=I t per trobar el

temps.

91. PAU 2000 - Setembre - Série 6 - Exercici 5 (Opci6 B)

5.-
a) Aplicar el metode del 16 electré.
2-16-5-2-8-2
b) A partir dels litres es calculen els mols de clor, i amb la estequiometria de la reacci6 , els
mols de KMnQy . Després podem calcular el volum de dissolucié que conté aquest nimero de

mols.

92. PAU 2000 - Juny - Série 1 - Exercici 5 (Opci6 A)

Solucié no disponible: la pauta oficial no la inclou o no s'ha pogut localitzar.

93. PAU 2000 - Juny - Série 3 - Exercici 2

2.- a) De totes les combinacions possibles, la que presenta un valor de E© més gran i positiu és la que correspon a
lareaccio: Zn + 2 Agh —=> Zn2t + 2 Ag(E° = 1,56).
b) Cal definir, catode, anode, el sentit dels electrons dnode-->catode, el pont sali, les solucions dels metalls, les

varetes dels mateixos i les cubes.

94. PAU 2000 - Juny - Serie 3 - Exercici 5 (Opci6 B)
5.- a) per qué es produeix la reaccio de deposicid de coure:
Cu2t + Fe > Cu + Fe2®

b) El E© del Cu és positiu mentre que el del Fe és negatiu. Aixo sognifica que el Fe podra reaccionar amb els

protons per donar hidrogen mentre que el coure no ho fara.
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