
EJERCICIOS RESUELTOS DE ELECTROQUÍMICA 
 

RESUELTOS AL FINAL DE LOS ENUNCIADOS 
 
 

1) Conociendo los potenciales normales de reducción  
   E0 Cl2/Cl- =+1.36 V    E0  Br2/Br- = +1,07 V    E0 I2/I- = +0,54 V 
Razone cuáles de las siguientes reacciones serán espontáneas: 
a) Oxidación  de Br- por I2    b) Reducción de Cl2 por Br-

     c) Oxidación de I- por Cl2.         

 
 

 

2) a) ¿Puede coexistir Cu  con Cl2?  b)¿Y Zn con Mg2+? c)¿Y Cu2+ con Zn? d) ¿Con que par de electrodos se 
puede construir la pila de mayor potencial y cuál será su valor? 
Datos: E0  Cl2/Cl- =+1.36 V    E0 Zn2+/Zn = –0,76 V   E0 Mg2+/Mg = –2,37 V    E0 Cu2+/Cu = +0,34 V 
 

  

3) Considerando los siguientes potenciales de reducción:  
Er

0 (Zn2+/Zn) = –0,76 V; Er
0 (Mg2+/Mg) = –2,37 V; Er

0 (Pb2+/Pb) = – 0,13 V; Er
0 (Fe2+/Fe) = –0,44 V.  

Determinar: a) ¿Qué especie tiene mayor poder reductor? b) ¿Qué especie es más difícilmente 
reducible? c) ¿Qué especie es más fácilmente oxidable? d) ¿Qué especies pueden reducir al Fe? e) ¿Qué 
especies pueden reducir al Fe2+?   
 
  

4) Dados de potenciales de reducción:  Ni2+/Ni  - 0,25 V  ;  Al3+/Al  -1,67 V  ;  Ag+/Ag  +0,80 V Cl2/2Cl-  +1,36 V ; 
Cd2+/Cd  -0,40 V ;  Mg2+/Mg –2,37 V   Indica: A) Pila de mayor FEM (potencial). B) ¿Puede coexistir Cd con 
Al3+?  C) ¿Cuál es el agente más reductor de ellos?  D) ¿Qué especie presenta menor dificultad para 
oxidarse? E) ¿Puede coexistir Mg con  Ag+ ? F) ¿Qué especie presenta mayor dificultad para reducirse? G) 
¿Puede coexistir Cd con Cl- ?  H) ¿Qué especies pueden oxidar al Ni?                                                     

 

5) Sea una pila formada por una barra de cobre sumergida en una disolución de Cu2+ 1 M y una barra de 
cadmio sumergida en una disolución de Cd2+ 1 M. Construya la célula galvánica (pila) indicando 
semirreacciones de oxidación y reducción, electrodos (nombre y signo) circulación de electrones e iones, 
potencial de la pila (fem) y notación de la misma.  Datos E0 (Cu2+/Cu) = +0,34 V ; E0 (Cd2+/Cd) = -0,40 V. 

 
 

6) Realizar la pila con los electrodos  Zn2+/Zn  y Al3+/Al usando puente salino. En cada caso indicar 
dibujando la pila: semirreacciones, reacción global, potencial de la pila, circulación de los electrones, 
circulación de los iones, polos, cátodo, ánodo y notación de la pila.                                                           
Datos de potenciales de reducción: Zn2+/Zn = -  0'76v   Al3+/Al = -1,66v                    
   
 

7) Realizar la pila con los electrodos Cl2/Cl-  y Cu2+/Cu. En cada caso indicar dibujando las pila: Notación 
de la pila, semirreacciones, reacción global, potencial de la pila, circulación de los electrones, circulación 
de los iones, polos, cátodo y ánodo.       
Datos: Cu2+/Cu = +0,34 V;    Cl2/Cl- = +1,36v       
                
 

8) Sea la pila formada por los electrodos de Ag+/Ag y Cl2(Pt)/2Cl-. Dibujar la pila e indicar a) ánodo y 
cátodo y signos de los polos b) zona de oxidación y de reducción c) electrodo que se desgasta d) 
circulación de electrones  e) circulación de iones f) semireacciones g) reacción global  h) potencial de la 
pila  i) notación de la pila  
Datos: Ag+/Ag  +0,80  ;    Cl2/Cl- = +1,36v                                                                   
          
 



 
9) Para platear una cadena se hace pasar durante 15 min una corriente de 4 A a través de 2 litros de 
disolución de nitrato de plata 0,1 M. Calcula: 
a) El peso de plata metálica depositada en la pulsera. (Ma:  Ag = 108) 
b) La concentración de ion plata que queda finalmente en la disolución (se supone que no varía el 
volumen).   
Datos Ma:  Ag=108   N=14  O=16 
 

 

10) Se colocan en serie dos cubas electrolíticas, una con AgNO3 y otra con CuSO4. 
a) ¿Cuántos gramos de Cu(s) se depositan en la segunda cuba si en la primera se han depositado  5g de 
Ag(s)? 
b) ¿Cuánto tiempo ha estado pasando corriente si la intensidad era de 20 A? 
    Ma: Ag = 108 u  Cu = 63,5 u   
 
 

11) En una electrólisis del AlCl3 se produce Al metálico y Cl2 gas. A) Cuántos gramos de aluminio y 
cuántos de cloro se obtiene en media hora con una corriente de 5 A? B) Dibuja el esquema indicando, 
polos, cátodo, ánodo y circulación de electrones e iones. 
Datos: Al = 27 u    Cl = 35,5 u 
  
 
12) a) Calcula el tiempo necesario para que se deposite en el cátodo todo el oro contenido en 500 ml de 
disolución 0,02M de AuCl3 con una corriente de 15A. b) ¿Qué volumen de Cl2 se desprende en el ánodo 
en c.n.? c) Dibuja el proceso, indicando cátodo, ánodo, polos y circulación de iones y e-. 
Datos:  Cl = 35,5    Au = 197         
 
  
13) Se quiere niquelar una superficie metálica con una capa de níquel que contenga 12 g de este metal, 
empleando para ello NiCl2 fundido.  Si la duración del proceso no debe durar más de una hora y media. 
a) ¿cuál será la intensidad mínima de corriente que hay que suministrar? b) ¿Cuál será el potencial 
necesario para la electrólisis? c) Dibuja el proceso, indicando cátodo, ánodo, polos y circulación de iones 
y e-. Datos: Ni2+/Ni  -0,25v  ;  Cl2(Pt)/2Cl-  +1,36v.  Masa atómica Ni = 59 uma 
 
 

14) En la electrólisis del CuCl2 se produce Cu metálico y Cl2 gas. A) ¿Qué volumen de Cl2 en C.N. se 
obtiene cuando se depositan 10 g de cobre metálico? B) ¿Cuál es potencial mínimo necesario para que se 
inicie esta electrólisis? 
Datos:  Cu = 63      Cl = 35,5      Cu2+/Cu = +0,34 v       Cl2/2Cl- =  +1,36 v 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 



RESOLUCIÓN DE LOS EJERCICIOS 
 
1) Conociendo los potenciales normales de reducción  
   E0 Cl2/Cl- =+1.36 V    E0  Br2/Br- = +1,07 V    E0 I2/I- = +0,54 V 
Razone cuáles de las siguientes reacciones serán espontáneas: 
a) Oxidación  de Br- por I2    b) Reducción de Cl2 por Br-

     c) Oxidación de I- por Cl2.         
 

a)     2Br -    Br2  + 2e-
       Eº = -1,07              

        I2   + 2 e-  2I 
-
            Eº  =+0,54  

        --------------------------------------------- 

        Global:  2 Br -  +I2   Br2   +  2I-          Eº = 0,54-1,07= -0,53 V  No espontánea (potencial negativo) 
 

b)     2Br -    Br2  + 2e-
       Eº = -1,07              

        Cl2   + 2 e-  2Cl 
-
       Eº  =+1.36  

        --------------------------------------------- 

        Global:  Cl2   + 2 Br -  2Cl-  + Br2      Eº = 1,36-1,07= +0,29 V  Espontánea (potencial positivo) 
 

c)      Cl2  + 2e-   2Cl 
-
         Eº = +1.36  

              2I-   I2  + 2e-          Eº = +0,54 
        --------------------------------------------- 

              Global Cl2  + 2I-   2Cl-  + I2                 Eº= 1,36-0,54= +0,82 V    Espontánea  (potencial positivo)           
 
 

2) a) ¿Puede coexistir Cu  con Cl2?  b)¿Y Zn con Mg2+? c)¿Y Cu2+ con Zn? d) ¿Con que par de electrodos se 
puede construir la pila de mayor potencial y cuál será su valor? 
Datos: E0  Cl2/Cl- =+1.36 V    E0 Zn2+/Zn = –0,76 V   E0 Mg2+/Mg = –2,37 V    E0 Cu2+/Cu = +0,34 V 
 

a) Que pueda coexistir Cu con Cl2 significa que no reaccionen. Si hay reacción el Cu debe pasar a Cu2+ (o a Cu+ pero no 
nos dan ese dato) y por tanto el Cl2 a 2Cl- . Veamos el potencial que resulta de estas reacciones   

                      Cu   Cu2+ + 2e-         E0 = -0,34                           

                      Cl2 + 2e-   2Cl-            Eº = +1.36 
                      --------------------------------------- 

                     Global: Cl2 + Cu  2Cl- + Cu2+     E0 = +1,02 V espontánea  reacciona   no coexisten 
 

b) Para que no coexistan deben reaccionar y eso significa que el Zn pase a Zn2+ y el Mg2+ a Mg: 
 

                      Zn   Zn2+ + 2e-       Eº  = +0,76                                                  

                      Mg2+
 + 2 e-   Mg     Eº  = -2,37 

                      ---------------------------------------------------- 

                     Global: Mg2++ Zn  Mg + Zn2+
  Eº =-1,61v  no espontánea  no reaccionan  coexisten                 

 

c) b) Para que no coexistan deben reaccionar y eso significa que el Zn pase a Zn2+ y el Cu2+ a Cu: 
 

                      Zn   Zn2+ + 2e-       Eº  = +0,76                                                  

                      Cu2+
 + 2 e-   Cu       Eº  = +0,34 

                      ---------------------------------------------------- 

                     Global: Cu2++ Zn  Cu+ Zn2+
  Eº =+1,1v  espontánea  reaccionan  no coexisten                 

 

d) Para que la pila tenga el mayor potencial debemos utilizar el electrodo de mayor potencial de reducción y el de 
mayor potencial de oxidación. 
 Los potenciales dados son de reducción y el más favorable es el del   Cl2/Cl- con un potencial de +1,36v. Para 
escoger el electrodo de oxidación tenemos que tener en cuenta que son lo contrario a los de los datos y por tanto el 
más efectivo es Mg/Mg2+ (no Mg2+/Mg) con un potencial de +2,37. La pila será: 
 

                          Cl2 + 2e-   2Cl-                  Eº  = +1.36 

             Mg  Mg2+
 + 2e-                 Eº  = +2,37 

             -------------------------------------------- 
                         Cl2 + Mg   2Cl-  +  Mg2+

    Eº  = +3,73v 



3) Considerando los siguientes potenciales de reducción:  
Er

0 (Zn2+/Zn) = –0,76 V; Er
0 (Mg2+/Mg) = –2,37 V; Er

0 (Pb2+/Pb) = – 0,13 V; Er
0 (Fe2+/Fe) = –0,44 V.  

Determinar: a) ¿Qué especie tiene mayor poder reductor? b) ¿Qué especie es más difícilmente 
reducible? c) ¿Qué especie es más fácilmente oxidable? d) ¿Qué especies pueden reducir al Fe? e) ¿Qué 
especies pueden reducir al Fe2+?   
 

En primer lugar hay que tener en cuenta que, por ejemplo, Pb y Pb2+ son especies distintas, no es lo mismo Pb 
(metálico) que el ion Pb2+ (catión). Por tanto, no es correcta una respuesta que diga Pb si es Pb2+ 
 

a) Los datos del ejercicio son potenciales de reducción, es decir, su tendencia a reducirse y por tanto su tendencia 
oxidar a otra sustancia. Pero la pregunta es todo lo contrario, ¿quién tiene mayor poder reductor? que es lo mismo 
que mayor tendencia a oxidarse, y esto es lo opuesto a los potenciales de los datos, ya que son potenciales de 
reducción. Por tanto debemos mirar los datos del ejercicio en sentido contrario y así el  E0

red (Mg2+/Mg) = –2,37 V se 
convierte en E0

ox (Mg/Mg2+) = +2,37 V  y que al ser el de mayor valor de los datos tendremos que  la especie más 
reductora es el Mg. 
 

b) La especie es más difícilmente reducible es la que tiene el potencial de reducción más negativo (menor tendencia 
a reducirse) y esta especie es el Mg2+ (su potencial de reducción para pasar de  Mg2+ a Mg es -2,37 v) 
 

c) La especie más fácilmente oxidable es la que tenga el mayor potencial de oxidación, lo contrario a los valores de 
los datos, que como vimos en el primer apartado era  E0

ox(Mg/Mg2+)=+2,37 V. La especie más fácilmente oxidable es el Mg   
 

d) Ninguna especie puede reducir al Fe (ni de los datos ni ninguna otra) porque ya está en su estado más reducido. 
 

e) Para reducir al Fe2+ a Fe se necesita una especie que tenga un potencial de oxidación superior +0,44v, y estos son 
el Zn y el Mg con potenciales de oxidación de +0,76v y +2,37v respectivamente. Veamos estos dos casos aplicando 
las semirreacciones: 
 

       Fe2+ +  2e-
   Fe        Eº = -0,44                                                  Fe2+ +  2e-

   Fe         Eº = -0,44 

       Zn    Zn2+
  + 2 e-       Eº  = +0,76                                                 Mg    Mg2+

  + 2 e-     Eº  = +2,37 
        ---------------------------------------------                                             --------------------------------------------------------- 

Global: Fe2++ZnFe+Zn2+
  Eº =+0,32v  Espontánea               Global: Fe2+ +MgFe +Mg2+

   Eº =+1,93v  Espontánea 
  

4) Dados de potenciales de reducción:  Ni2+/Ni  - 0,25 V  ;  Al3+/Al  -1,67 V  ;  Ag+/Ag  +0,80 V Cl2/2Cl-  +1,36 V ; 
Cd2+/Cd  -0,40 V ;  Mg2+/Mg –2,37 V   Indica: A) Pila de mayor FEM (potencial). B) ¿Puede coexistir Cd con 
Al3+?  C) ¿Cuál es el agente más reductor de ellos?  D) ¿Qué especie presenta menor dificultad para 
oxidarse? E) ¿Puede coexistir Mg con  Ag+ ? F) ¿Qué especie presenta mayor dificultad para reducirse? G) 
¿Puede coexistir Cd con Cl- ?  H) ¿Qué especies pueden oxidar al Ni?                                                     

a) Cl2/2Cl-  +1,36 V  y Mg2+/Mg –2,37 V    la mayor tendencia a reducirse es del Cl2 y a oxidarse Mg. 
 

Reducción: Cl2 + 2 e-  2Cl-         E0 = +1,36V     

Oxidación:  Mg  Mg2+ + 2 e-     E0 = + 2,37 V 
---------------------------------------------------------- 

Global: Cl2 + Mg   2Cl- + Mg2+   Epila = +3,73 v    No hay combinación entre los datos que dé más potencial. 
 
b)  Veamos la reacción de Cd y Al3+ 
 

Oxidación: (Cd  Cd2+ + 2 e- )·3    E0 = + 0,40 V     

Reducción:  (Al3+ + 3e-  Al)·2        E0 = - 1,67 V 
---------------------------------------------------------- 

Global:  3Cd + 2Al3+   3Cd2+ + 2Al   Ereacción = - 1,37 v  Negativo  no reaccionan  coexisten 
 
c) Los potenciales de los datos son de reducción, por tanto los de oxidación son los mismos pero con signo cambiado, 

y en ese caso será el Mg 
 Mg2+ + 2e-  E0 = + 2,37 V  el de mayor potencial de oxidación (más tendencia a 

oxidarse) y por tanto más tendencia a reducir.  
 
d) Menor dificultad para oxidarse es el que tenga el potencial más positivo de oxidación, o lo que es lo mismo, 

lectura de los datos en sentido contrario, y este es el caso del Mg (para dar Mg2+ con E0 = +2,37 v). 



e) Ag+/Ag  + 0,80 V  y Mg2+/Mg –2,37 V  si el el Mg reacciona  se oxida  Mg/Mg2+  +2,37 V   
 

Reducción: 2·(Ag+ + 1 e-  Ag)     E0 = + 0,80 v  

Oxidación:  Mg  Mg2+ + 2 e-       E0 = + 2,37 V 
---------------------------------------------------------- 

Global: 2Ag+ + Mg   2Ag + Mg2+   Epila = +3,17 v   positivo  reaccionan  no coexisten   

f)  La mayor dificultad para reducirse es la especie que tenga el mayor potencial negativo de reducción, y 

esa es el Mg2+ 

 

g) Para que no coexistan debe ocurrir que reaccionen, así, por ejemplo, que el Cd debe oxidarse, lo que 
implica que el Cl- reducirse, pero el Cl- ya está en su estado de máxima reducción, por tanto no reaccionan 

 coexisten  
 

h) Oxidar al níquel, con potencial de oxidación de + 0,25 v, debe ser que reaccione con especies que tengan 

un potencial de reducción cuya suma con +0,25 de positiva, y esto puede ser con Ag+ y Cl2. 

 

5) Sea una pila formada por una barra de cobre sumergida en una disolución de Cu2+ 1 M y una barra de 
cadmio sumergida en una disolución de Cd2+ 1 M. Construya la célula galvánica (pila) indicando 
semirreacciones de oxidación y reducción, electrodos (nombre y signo) circulación de electrones e iones, 
potencial de la pila (fem) y notación de la misma.  Datos E0 (Cu2+/Cu) = +0,34 V ; E0 (Cd2+/Cd) = -0,40 V. 
 
La fem de la pila es la estándar, ya que las concentraciones son 1 M.     (+)      (-) 
Como el potencial de reducción mayor es el de Cu este se reducirá               e-            e-  
y el de Cd se oxidará, por tanto las reacciones en la en la pila serán:             Cu                             Cd         
                                                              Cátodo              NO3

-                NO3
-                   Ánodo 

Reducción (cátodo) : Cu2+ + 2 e-  Cu       E0 = +0,34 V                           

Oxidación ( ánodo ) : Cd Cd2+ + 2 e-        E0 = +0,40 V                                            Cu2+            Cd2+ 

----------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------- 

 Global pila : Cu2+ + Cd  Cu + Cd2+           E0 = +0,74 V                               
Observar que al escribir la reacción de oxidación del electrodo de Cd se ha cambiado el signo del potencial 
de reducción, ya que su proceso en la pila es el inverso. 
 

                                                   Notación de la pila:   Cd(s)/ Cd2+
(ac)  Cu2+

(ac)/ Cu(s) 
 

6) Realizar la pila con los electrodos  Zn2+/Zn  y Al3+/Al usando puente salino. En cada caso indicar 
dibujando la pila: semirreacciones, reacción global, potencial de la pila, circulación de los electrones, 
circulación de los iones, polos, cátodo, ánodo y notación de la pila.                                                           
Datos de potenciales de reducción: Zn2+/Zn = -  0'76v   Al3+/Al = -1,66v                    
 

 Como los dos potenciales de reducción son negativos significa que la tendencia es a oxidarse, 
siendo superior la del aluminio. Por tanto el aluminio se oxidará y el cinc tendrá que reducirse:                            
                                                                                                                                (+)                                                ( - ) 
Planteemos y sumemos las semirreacciones:                                            Cátodo                  Ánodo 

                   e-     K+         Cl-  e- 

Reducción (cátodo) : (Zn2+ + 2 e-  Zn)x3       E0 = - 0,76V                                 Zn           Al      

Oxidación ( ánodo ) : (Al Al3+ + 3e- )x2         E0 = +1,66  V 

------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------ 

 Global pila : 3Zn2+ + 2Al  3Zn + 2Al3+           E0 = +0,90 V                            Cl-      Zn2+                 Al3+    Cl-   

Observar como al ajustar los e-, multiplicando por 2 y por 3 las semirreacciones, no variamos los potenciales E0 ya que estos 
indican la tendencia de la reacción o oxidarse o reducirse independientemente de la cantidad de moles. 

                                                      Notación de la pila:   Al(s) Al3+
(ac)       Zn2+

(ac)  Zn(s) 



 

7) Realizar la pila con los electrodos Cl2/Cl-  y Cu2+/Cu. En cada caso indicar dibujando las pila: Notación 
de la pila, semirreacciones, reacción global, potencial de la pila, circulación de los electrones, circulación 
de los iones, polos, cátodo y ánodo.       
Datos: Cu2+/Cu = +0,34 V;    Cl2/Cl- = +1,36v                                     (-)                                       (+)  Cátodo                                
                        Ánodo e-  e-           

El Cl2 tiene más tendencia a reducirse que el cobre, por tanto             Cu 
el Cu se oxidará:                      
 

Reducción (cátodo) : Cl2 + 2 e-  2Cl-         E0 = +1,36V          Cu2+          Cl-                     Platino (Pt) 

Oxidación (ánodo) :  Cu  Cu2+ + 2 e-         E0 = -0,34 V                           
------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------ 

 Global pila : Cl2 + Cu  2Cl- + Cu2+                   E0 = +1,02 V                                       

                                                  Notación de la pila:   Cu(s)/ Cu2+
(ac) ; 2Cl-

(ac)/ Cl2(g)/Pt(s) 

 

8) Sea la pila formada por los electrodos de Ag+/Ag y Cl2(Pt)/2Cl-. Dibujar la pila e indicar a) ánodo y 
cátodo y signos de los polos b) zona de oxidación y de reducción c) electrodo que se desgasta d) 
circulación de electrones  e) circulación de iones f) semireacciones g) reacción global  h) potencial de la 
pila  i) notación de la pila  
Datos: Ag+/Ag  +0,80  ;    Cl2/Cl- = +1,36v                                                                   
                        Ánodo e-  e-           

El Cl2 tiene más tendencia a reducirse que la plata, por tanto             Cu 
la Ag se oxidará:                      
 

Reducción (cátodo) : Cl2 + 2 e-  2Cl-         E0 = +1,36V          Cu2+          Cl-                     Platino (Pt) 

Oxidación (ánodo) :  2Ag  2Ag + + 2 e-          E0 = - 0,80 V                           

------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------ 

 Global pila : Cl2 + 2Ag  2Cl- + 2Ag+                   E0 = +0,56 V  
 

                                      

    Notación de la pila:   Ag(s)/ Ag+
(ac) ; 2Cl-(ac)/ Cl2(g)/Pt(s) 

 
 

 
9) Para platear una cadena se hace pasar durante 15 min una corriente de 4 A a través de 2 litros de 
disolución de nitrato de plata 0,1 M. Calcula: 
a) El peso de plata metálica depositada en la pulsera. (Ma:  Ag = 108) 
b) La concentración de ion plata que queda finalmente en la disolución (se supone que no varía el 
volumen).   
Datos Ma:  Ag=108   N=14  O=16 
 
a) La disolución de nitrato de plata está totalmente disociada en iones NO3

- e iones Ag+. En el cátodo (la cadena) se 

deposita la plata metálica según la semirreacción:  Ag+ + e-  Ag 
 

             M      m               108                m 
      -------------- =  ------     ------------- =  -------------      m= 4,02 g de Ag 
      nºe-x 96500     I t            1x96500      4x(15x60) 
  
b) Este apartado no tiene que ver con la electroquímica, es de disoluciones, pero es frecuente que aparezca en algún 
apartado de la PAU (EBAU) 
 

Para ver la concentración final tenemos que conocer la cantidad de plata que queda y para ello es necesario saber la 
que había (veamos primero los gramos AgNO3 iniciales):  
 
Minicial = (m/Mm)/V   0,1 = (m/170)/2   m = 34 g de AgNO3  

Cl2 

Cl2 

 
 

NOTA: no se tiene en cuenta que la solubilidad del AgCl es muy 
pequeña y en consecuencia hay muy pocos iones en la disolución. 

No es necesario separación. El gas Cl2 y 
el Cu no están en contacto. 



 

             108 g Ag             X g Ag 
Como la relación de masas de Ag y +  tenemos:  ----------------- = ---------------    x = 21,6 g Ag  inicialmente. 
                                   170 g  AgNO3       34g  AgNO3    
 

Si se han consumido 4,02 quedan  21,6 -4,02 = 17,58 g Ag. Como se supone que el volumen de la disolución no ha 
cambiado: 
 

Mfinal = (m/Mm)/V = (17,58/108)/2 = 0,081 M en ion Ag+   
 

Observar que en éste último caso para calcular la concentración de ion plata no empleamos la masa molecular del 
AgNO3 sino la masa atómica de la Ag que es lo que se pide. 
 

 

10) Se colocan en serie dos cubas electrolíticas, una con AgNO3 y otra con CuSO4. 
a) ¿Cuántos gramos de Cu(s) se depositan en la segunda cuba si en la primera se han depositado  5g de 
Ag(s)? 
b) ¿Cuánto tiempo ha estado pasando corriente si la intensidad era de 20 A? 
    Ma: Ag = 108 u  Cu = 63,5 u   
 

Como la corriente (carga Q) que pasa por la primera es la misma que pasa por la segunda, calcularemos la corriente 
(Q=It) que fue necesaria para depositar los 5 g de plata y a continuación se la aplicaremos al cobre: 
                                                       M          m                 108              5 
  a)     Ag+ + 1e–  Ag        -------------- =  ------     ------------- =  ------     I t = 4467,6 Culombios 
                                               nºe-·96500       I t             1 · 96500         I t 

 

                                                     M        m                   63,5              m 
            Cu2+ + 2e–  Cu     --------------  =  ------       ------------- =  ---------       m =  1,47 g de Cu 
                                             nº e-· 96500      I t                 2 · 96500      4467,6 

 

b) Q = It  4467,6 = 20 t   t = 223,4 s 
 
 

11) En una electrólisis del AlCl3 se produce Al metálico y Cl2 gas. A) Cuántos gramos de aluminio y 
cuántos de cloro se obtiene en media hora con una corriente de 5 A? B) Dibuja el esquema indicando, 
polos, cátodo, ánodo y circulación de electrones e iones. 
Datos: Al = 27 u    Cl = 35,5 u 
 
                                                       M          m                 27               m 
  a)     Al3++ 3e–  Al        -------------- =  ------     ------------- =  ----------     m = 0,84 g Al 
               Reducción             nºe-·96500       I t             3 · 96500    5·30·60 
 
                                                       M          m                 71                   m 
         2Cl-  Cl2 + 2 e-        -------------- =  ------     ------------- =  ----------     m = 3,31 g Cl2 
                Oxidación              nºe-·96500       I t            2· 96500         5·30·60 
 
b) 

          
 
 



12) a) Calcula el tiempo necesario para que se deposite en el cátodo todo el oro contenido en 500 ml de 
disolución 0,02M de AuCl3 con una corriente de 15A. b) ¿Qué volumen de Cl2 se desprende en el ánodo 
en c.n.? c) Dibuja el proceso, indicando cátodo, ánodo, polos y circulación de iones y e-. 
Datos:  Cl = 35,5    Au = 197         
 
a) Al pasar la corriente eléctrica por la disolución de AuCl3, se producen las siguientes semirreacciones: 
 

Reducción (polo (-),cátodo):  Au3+ + 3 e-  Au 

Oxidación  (polo (+),ánodo):  2Cl-  Cl2 + 2 e- 
 
Veamos el oro contenido en 500 ml de disolución 0,02 M  M = n/V  n = 0,02x0,5 = 0,01mol AuCl3  

Y en 0,01 mol de AuCl3 hay 0,01 mol de Au3+ y 0,03 moles de Cl-  (AuCl3  Au3+ + 3 Cl- ) 
0,01mol Au = 1,97 g   
Teniendo en cuenta las leyes de Faraday:  
 

             M      m               197            1,97 
      -------------- =  ------     ------------- =  -------      t = 193 s (3 min y 13 s) 
       nºe-·96500      I t             3·96500        15t 
 
b) Para calcular el volumen de Cl2 necesitamos conocer los moles de Cl2 y para ello calculamos los gramos de Cl2 

depositados al pasar la corriente de 15A durante esos 1930 s (recordemos que el proceso es  2Cl-  Cl2 + 2 e-) 
 

             M      m               71                m 
      -------------- =  ------     ------------- =  ---------      m= 1,065 g de Cl2 
      nºe-x 96500     I t            2x96500     15x193  
 

Por tanto n=M/Mm = 1,065 /71 = 0,015 moles  y como es un gas en c.n.  V = 0,015x22,4 = 0,336 litros 
 

                                                                                                               -     + 
                   e-                                          e- 
Las reacciones que ocurren son:                                  Cátodo                           Ánodo                   Cl2 
                     

Reducción (polo (-),cátodo):  Au3+ + 3 e-  Au                         Au 

Oxidación  (polo (+),ánodo):  2Cl-  Cl2 + 2 e-                                  Au3+         Cl-  

 
 
13) Se quiere niquelar una superficie metálica con una capa de níquel que contenga 12 g de este metal, 
empleando para ello NiCl2 fundido.  Si la duración del proceso no debe durar más de una hora y media. 
a) ¿cuál será la intensidad mínima de corriente que hay que suministrar? b) ¿Cuál será el potencial 
necesario para la electrólisis? c) Dibuja el proceso, indicando cátodo, ánodo, polos y circulación de iones 
y e-. Datos: Ni2+/Ni  -0,25v  ;  Cl2(Pt)/2Cl-  +1,36v.  Masa atómica Ni = 59 uma 
 

1h 30 min = 90·60 = 5400 s 
 

                                                       M          m                     59               12 
a)        Ni2+ + 2e–  Ni         --------------  =  ------       ------------- =  --------       I =  7,27 A 
                                               nºe-· 96500       I t                 2 · 96500      I·5400 
 
b)     Ni2+ + 2e–  Ni         E0 = - 0,25 
        2 Cl-  Cl2 + 2e-         E0 = - 1,36 
        ----------------------------------------- 
      2 Cl- + Ni2+  Ni + Cl2    E0 = -1,61         V mínimo 1,61 v 
 

c)                                                                                                           -     + 
                   e-                                          e- 
Las reacciones que ocurren son:                                  Cátodo                           Ánodo                   Cl2 
                     

Reducción (polo (-),cátodo):  Au3+ + 3 e-  Au                         Ni 

Oxidación  (polo (+),ánodo):  2Cl-  Cl2 + 2 e-                                  Ni2+         Cl-  



14) En la electrólisis del CuCl2 se produce Cu metálico y Cl2 gas. A) ¿Qué volumen de Cl2 en C.N. se 
obtiene cuando se depositan 10 g de cobre metálico? B) ¿Cuál es potencial mínimo necesario para que se 
inicie esta electrólisis? 
Datos:  Cu = 63,5      Cl = 35,5      Cu2+/Cu = +0,34 v       Cl2/2Cl- =  +1,36 v 
 
b)     Cu2+ + 2e–  Cu         E0 = + 0,34 
        2 Cl-  Cl2 + 2e-          E0 =  - 1,36 
        ----------------------------------------- 
      Cu2+ + 2 Cl-  Cu + Cl2    E0 = -1,02 v      V mínimo 1,02 v 
 
                                                          M           m                      63,5          10 
a)        Cu2+ + 2e–  Cu         --------------  =  ------       ------------- =  --------       I·t =  30394 Culombios 
                                                nºe-· 96500       I t                 2 · 96500         I·t 
 
     
                                                          M           m                      71              m 
a)        2Cl- + 2e–  Cl2         --------------  =  ------       ------------- =  --------       m = 11,18 g Cl2 
                                                nºe-· 96500       I t                 2 · 96500      30394 
 
Como el nº de e- en juego es el mismo se podía haber empleado una proporción con las masas atómicas 
 
10g Cu·(71g/mol Cl2/63,5g/molCu ) = 11,18 g Cl2 


