REACCIONES DE OXIDACION-REDUCCION
(Reacciones redox o reacciones de transferencia de electrones)
ELECTROQUIMICA

CONCEPTO DE OXIDACION Y DE REDUCCION

Tradicionalmente el término "oxidacién" toma su nombre de los procesos en los que una sustancia
gana oxigeno, ya sea del aire o de otra sustancia. Se dice que la especie quimica que toma oxigeno se ha
oxidado y la que lo ha perdido se ha reducido.

Ejemplo de oxidacién:

2Fe + O2 > 2FeO
Ejemplo de reducccion:
FeO + CO - Fe + CO:2

Sin embargo, a medida que la quimica avanzd, se observé que la transformacion que sufre el hierro
en la reaccidn con oxigeno, es decir, pasar de hierro metalico (Fe) al catién Fe?* (pierde o cede 2e’) puede
sufrirla por reaccidn con otros elementos. Por ejemplo:

Fe+S - FeS

Aqui también el hierro pasa de Fe® al cation Fe?*, perdiendo 2e” y ademds al igual que el oxigeno
pasa en el primer caso de 0% a 0% (gana 2e’) el azufre en este Ultimo caso también sufre el paso de S° a §*
ganando 2e”

En definitiva la transformacion que ha sufrido el hierro en su reaccidén con oxigeno y en su reaccién
con el azufre es la misma, por lo que, por analogia, a esta segunda reaccién también se la
denomina reaccién de oxidacidon, a pesar de que no hay intervencién de oxigeno en la misma. Lo que hay
de comun en ambas reacciones es que hay ganancia y pérdida (o cesién) de electrones y por tanto el
término de reacciones de oxidacion reduccion se amplia y define en términos de transferencia de
electrones.

Oxidacion: reaccion en la que una sustancia pierde electrones.
Reduccidn: reaccion en la que una sustancia capta electrones.

Hay que tener en cuenta que si una sustancia pierde electrones en una reaccién de oxidacion, tiene
gue haber necesariamente otra sustancia que los gane, no puede haber una oxidacién sin una reduccién y
viceversa, por tanto a estas reacciones se las denominan reacciones de oxidacién-reduccion, también
llamadas reacciones redox o reacciones de transferencia de electrones.

Igualmente podemos decir que en una reaccion quimica redox hay una sustancia que se comporta
como un oxidante y una sustancia que se comporta como un reductor:

Oxidante: sustancia que capta electrones de otra.
Reductor: sustancia puede ceder electrones a otra.

Consideremos la reaccidn entre el catién Cu?* (proveniente de una sal disuelta) y hierro metalico
(Fe®). En un vaso de precipitados con una disolucidn que contiene Cu?* (p.ej. CuSO4) se introduce un clavo
de hierro (Fe®). Cuando ponemos en contacto ambos reactivos se produce, lentamente, la siguiente
reaccion de oxidacién-reduccion:
Cu?*(aq) +Fe%s) = Culs) + Fe2+o

Veremos que cierta cantidad de cobre metalico se deposita en la superficie del clavo de hierro y
una cierta cantidad de Fe pasa a la disolucidn como Fe?*. Es decir, estan ocurriendo simultdneamente dos
Semirreaccion de reduccién: Cu’* +2e” = Cu



Semirreaccion de oxidacion: Fe = Fe?* + 2e"

De forma general, cualquier reaccion de oxidacidon-reduccion se puede escribir como:
Oxidante 1 + Reductor 2 & Reductor 1 4+ Oxidante 2

Al igual que con las reacciones acido-base, los pares oxidantel/reductorl y oxidante2/reductor2
reciben el nombre de pares redox conjugados. Por ejemplo, el par Cu?>*/Cu o el par Fe/Fe?*.

NUMERO DE OXIDACION

Se define numero o estado de oxidacion como:
“La carga que un dtomo tendria si los electrones de cada uno de los enlaces que forma perteneciesen de
forma exclusiva al dtomo mds electronegativo”.

Reglas para determinar los nimeros de oxidacidn:

- Cualquier elemento, cuando no estd combinado otro elemento diferente, tiene un nimero de oxidacién
igual a cero.

- En iones monoatdmicos el nimero de oxidacidn es la carga real del ién

- En compuestos, la suma de los nimeros de oxidacién de todos los atomos es igual a cero.

- En iones poliatémicos, la suma de todos los nimeros de oxidacién debe ser igual a la carga total del ion.

- Los metales alcalinos en todos sus compuestos es siempre 1+

- Los metales alcalinotérreos en todos sus compuestos es siempre 2+.

- Fldor en todos sus compuestos 1- .

- Los halégenos en todos los haluros son siempre 1-

- Oxigeno 2- en todos sus compuestos (excepto en los perdxidos que es 1-).

- Hidrégeno: 1+ en todos sus compuestos excepto en los hidruros metalicos que es 1-.

AJUSTE DE REACCIONES REDOX

(ver la explicacién en ejercicios resueltos redox en la pagina de ejercicios)

CELDAS ELECTROQUIMICAS (PILAS O CELDAS GALVANICAS)

Vimos en una practica que si en un vaso de precipitados, con una disolucién que contiene Cu?*, se
introducia un clavo de hierro (Fe®) se producia la siguiente reaccién de oxidacion-reduccidn:

Cu?*(aq) +Fe%s) = Culs) + Fe2*o

En esa reaccion, cierta cantidad de cobre metadlico se depositaba en la superficie del clavo de hierro
y una cierta cantidad de Fe pasaba a la disolucién como Fe?*. Se produce por tanto una transferencia de
electrones del Fe al Cu?* y eso ocurre directamente en la superficie del clavo que es donde se produce la
reaccion.

Lo que vamos a hacer ahora es que esa transferencia de electrones no ocurra directamente en la
superficie del clavo, donde los electrones pasaban directamente del Fe al Cu?*, sino que esos electrones se
transfieran del Fe al Cu2+, través de un circuito externo, es decir, vamos a construir una pila. Veamos cémo
se puede hacer eso:



V En el vaso de la izquierda se introduce
'y un electrodo de hierro en una disolucion de
= € FeSO4 donde se podrda producir la oxidacién
- o\ del Fe, segun:

\ catodo Fe - Fe2* + 2e-
Cu | -

1| Fe

El electrodo de metal de hierro se ird
disolviendo poco a poco debido a que se
- . transforma en iones Fe?* que pasan a la
50, 50, - disolucién, mientras que los e cedidos por el

\r‘ Fe2+ Cu?* / Fe viajan al electrodo de Cu a través del cable

y, \ y conductor exterior (los e no pueden “nadar”

por las disoluciones, pero si circular por un
cable metadlico que tiene e libres).

oxidacion reduccion

En el vaso de la derecha se introduce un electrodo de cobre en una disolucion de CuSOQs,
produciéndose ahora la reduccién de Cu?* con los electrones que provienen del hierro a través del cable:

Cu**+2e > Cu

El cobre metdlico obtenido se ird depositando sobre el electrodo de cobre, y por tanto éste ird
engrosandose.

Vemos que en el centro hay un tubo en U invertido, en el cual hay una disolucién de KCI (u otra sal).

Esta disolucién en el tubo en U es necesaria para cerrar el circuito (para la circulacidn de los iones).
Recordemos que la corriente eléctrica es la circulacion ordenada de cargas eléctricas, es decir, las cargas
negativas se moverdn todas en un sentido y las positivas en el sentido contrario. Los iones negativos (Cl")
irdn a la izquierda para contrarrestar al exceso de positivos generados (Fe?*) y los positivos (K*) irdn a la
derecha para contrarrestar el defecto de iones positivos al pasar el Cu?* a Cu.

Esta unién con el tubo en U se denomina puente salino.

En una pila o celda se denomina catodo al electrodo en el que tiene lugar la reduccién y anodo
donde se produce la oxidacion.
El polo negativo es por donde salen los electrones y el polo positivo por donde entran.

Notacidn de una pila:

La celda o pila galvanica, como la que se muestra en la figura anterior, convencionalmente se
describe utilizando la siguiente notacidn (descripcion simbdlica):

Fe(s) | Fe**(aq) || Cu**(aq) | Cu(s)

& ~a

Electrodo de la reduccidn
Catodo

Electrodo de la oxidacién
Anodo

La doble barra es el simbolo para puente salino
|
Si hay tabique poroso sera Si no hay separacion serd ;

La barra vertical indica cambio de fase
(de sélido a liquido o liquido a sélido)

Ejemplo de pila con tabigque poroso: Notacién de la pila:
BRIV (5) | Zn?*(aqh Cu*(aq) | Cu(s)
: Zn(s) | Zn“*(aq)1 Cu<*(aq) | Cu(s
Of V| !
Lamina
porosa

El tabique poroso permite el paso de iones. Los iones SO4% pasan a la
zona del dnodo para contrarrestar el exceso de cationes ( Zn%*).

Foda Esta pila con los electrodos de Zn y Cu se conoce como pila Daniell.
@ i Aunque su form.a origin‘al no es como la de la figura, lo que determina
: cuso,.o| €l nombre de pila Daniell son los electrodos de Zn y Cu (el tabique
Imagen: http://fisicaparacolegios.blogspot.com.es/  poroso puede ser sustituido por puente salino)

catones




POTENCIAL DE ELECTRODO Y POTENCIAL DE PILA (CELDA ELECTROQUIMICA O CELDA GALVANICA)

En las representaciones de las dos pilas expuestas figura, en la parte central superior, un recuadro
con una V, queriendo expresar la presencia de un voltimetro. Este voltimetro nos indicara la diferencia de
potencial entre dnodo y catodo (el voltaje o fuerza electromotriz o fem), asi en el caso de los electrodos de
Cuy Fe (a 252C y disoluciones 1M) nos marcara 0,75 voltios y en el caso de la pila Daniell (segundo ejemplo
con Cu y Zn) marcara 1,1 V. Esta diferencia de potencial o fem es la fuerza motriz que empuja a los
electrones a circular a través del circuito externo y es debida a la tendencia oxidante/reductora de esos
electrodos, pero esa tendencia o potencial no puede calcularse para un electrodo aislado ya que no tiene a
donde ceder o de donde ganar electrones. Siempre habra que tener dos electrodos, épero qué parte de
ese valor asignamos a cada uno?

Para evitar este problema y obtener valores de la tendencia a reducirse de cada electrodo (lo que
se denomina serie electroquimica de potenciales de reduccién) se establece un electrodo estandar que
sirva de referencia para comparar otros con él (al igual que se establecié el metro o el kilogramo como
unidades de referencia de longitud y masa).

ELECTRODO ESTANDAR DE HIDROGENO. USO DE LOS POTENCIALES PARA EL DISENO DE UNA PILA.

Por convenio, se establece que el electrodo de referencia sea el electrodo estdndar o normal de
hidrégeno (EEH o ENH), al que se le asigna un potencial igual a cero (E°= 0,0v o bien €°=0,0v). Consta de un
electrodo de platino e hidrégeno gaseoso a 1 atm de presion y sumergido en una disolucion que contiene
iones H* en una concentracion 1 M (a 25 C).

7T Las reacciones que pueden ocurrir son:
H: Salt Bridge . .z s
gas e — Oxidacién (dnodo) H, 2 2H*+2e E°=0,0v
1 -| | A\ Puente salino Reduccion (cdtodo) 2H*+2e 2> H, E°=0,0v
' (si es necesario)
Nota: el formato del electrodo de hidrdgeno se emplea también

— | Electrodo de Pt
para otros gases, por ello se conocen como electrodos de gases

& ——— HCI1M (ver ejemplo 6 de los ejercicios resueltos).

Si formamos pilas galvanicas con el electrodo estandar de hidrégeno y otro electrodo, podemos
observar que:
- Algunos electrodos tienen mas tendencia a oxidarse que el hidrégeno. En estos casos el hidrégeno se
reduce y actla como catodo y el otro electrodo actia como dnodo (siguiente figura izquierda).
- Otros electrodos tienen mads tendencia a reducirse que el hidrégeno. En estos casos el hidrégeno se oxida
y actiia como dnodo. El otro electrodo actia como catodo (siguiente figura derecha).

Al medir el potencial de una pila, donde uno de los electrodos es el de hidréogeno al que le hemos
dado el valor E° = Ov, concluimos que la indicacion del voltimetro serd por tanto el potencial del otro
electrodo. Veamos los dos siguientes ejemplos:

vollimetne

voltimetro

)

]|.-I.|,'| —

nt
80,4

£n

mmetal

| MZn50, 1 MHO

Anodo Citodo Anodo Citodo
Fuente de imagen: http://www.100ciaquimica.net/temas/tema9/punto6.htm



Pila izquierda:

Por tanto tendremos que: Zn = Zn%*" +2 e’

Anodo ( oxidacién)
Catodo (reduccion)

In>ZIn* +2¢
2H*+2e > H,

E°=¢
E°=0

Reaccién global

Pila derecha:

Anodo ( oxidacién)
Catodo (reduccion)

Zn + 2H* > Zn* + H,

E® = +0,76v (indicacion del voltimetro)

E®=+0,76v
Hy > 2H*+2e E°=0
Cu® +2e = Cu E°=¢

Reaccidn global

H,+ Cu®** = 2H*+ Cu

E° = +0,34v (indicacidn del voltimetro)

Por tanto tendremos que: 2Ag* +2e > 2Ag  E°=+0,34v

De esta forma y con distintos electrodos podemos ir obteniendo una serie de potenciales de electrodos y
obtener una tabla (serie electroquimica) como la siguiente, teniendo en cuenta que por regla general, se ponen
como potenciales de reduccién:

Electrode Electrode reaction E''WV j
Observaciones:
Au  Gold Autt + 3 = Au 143
Ag  Silver Ag*+e = Ag +0.80 Al ser la tabla de valores de potenciales de reduccién, los
Cu  Copper Cu®* 4 2¢ = Cu +0.34 valores obtenidos del electrodo de la oxidacidén habra que
H Hydogen Ht+e-=H 0 pasarlo a su forma de reduccion, asi
Pb Lead ).“-'u-____.-.) 0.13 _
g Fb- st Zn > Zn* +2e" E°=+0,76v
Sn Tin Sn?* + 2¢- = Sn 0.14
. : = 2 e Tendremos que pasarlo a reduccidn y por tanto sera:
Ni Nickel Ni=* +2¢” =2 Ni 0.25
~ . . S T 3 2+ - 0_
Cd  Cadmum Cd*+2c=Cd 0.40 n** +2e>7Zn E°%=- 0,76v
Fe Iron Fe** 4+ 2¢" = Fe 0.44
7n  Zine Z02% 4 %6 =t Zn 0.76 Donde el signo menos indica que su tendencia natural es la
. . = contraria, es decir, a oxidarse y no a reducirse.
I ['tanum Ti<*+2¢cc=Ti -1.63
Al Aluminium  AP* 4 3¢~ = Al 1.66 Cuanto mads positivo es un potencial de reduccion mas
Mg Magnesium Mg + 2¢” = Mg 2.37 tendencia tiene a reducirse, o lo que es equivalente, mas
Na  Sodium Na* .t o= e Na 171 tendencia a oxidar. Y cuanto mas negativo indica una
K Bk ek 303 mayor d.IfICU|tE!d para reducirse, o lo que'z es lo mismo, mas
tendencia a oxidarse y por tanto a reducir.
L1 Lithium Lit+e =Li 3.05

Tabla: http://espiadellabo.com/2013/01/quimica-bajo-el-microscopio/

¢Como determinar entre dos electrodos quién hara de catodo y quién de danodo? Diseio de una pila:

Sea la pila formada por electrodos de Al/AI** y Zn/Zn?*.
En primer lugar veamos los dos potenciales de reduccion:

ZIn* +2e>Zn E°=-0,76v y APF*+3e > Al E°=-1,66v

Ninguno tiene tendencia a reducirse, pero el que menos tendencia tiene es el Al, o visto al contrario, el Al
tiene mas tendencia a oxidarse (al invertir la reaccién el potencial cambia de signo). Por tanto, en el electrodo de
aluminio se producira la oxidacidén y el electrodo del cinc se vera forzado a reducirse.

En definitiva, las reacciones seran:


http://espiadellabo.com/2013/01/quimica-bajo-el-microscopio/

Oxidacién (Al > APB*+3e’)x2 E°=+1,66v Se han multiplicado por 2 y por 3 para igualar los e’

Reduccion (Zn2* +2e > Zn)x3 E°=-0,76v cedidos y ganados. Sin embargo, los potenciales (E°)
’ no se ven afectados, ya que lo que indican es la

L tendencia a oxidarse o reducirse. La tendencia
Reaccion global 2Al +3Zn* > 2AF* +3Zn E%ia=+0,9v | (potencial) a oxidarse de un 4tomo de Al es la misma
que la de un millén de dtomos de Al, todos tiene la
misma tendencia (potencial).

Observar que la reaccioén global debe estar ajustada en &tomos y cargas.

El potencial resultante de una pila tiene que ser positivo, ya que si fuera negativo indica que su tendencia
es la contraria.

La pila serd por tanto:

o 4 N o Oxidacion: (Al > APP* +3e )x2 E°=+1,66v
R v Reduccién: (zn** + 2e- > Zn)x3 E°=-0,76v
Global: 2Al + 3Zn?* = 2AI3* +32Zn E°,,i|a =+0,9v

Y su notacion:

catodo

Alis) | AP*(aq) | | Zn**(aq) | Zngs)

Igualmente se puede realizar la pila con tabique
poroso en lugar de puente salino.

Imagen elaborada a partir de imagen de https://es.wikipedia.org/wiki/Pila_Daniell

ELECTROLISIS.

La electrolisis es el proceso contrario al que tiene lugar en una pila o célula galvanica. Es decir, en
lugar de producir energia eléctrica, la electrolisis usa (consume) energia eléctrica para producir una
reacciéon quimica que de por si no es espontanea.

Bateria

El proceso de la electrdlisis ocurre en unos dispositivos *}l e
gue se denominan cubas electroliticas. Una cuba electrolitica es TR
un recipiente que contiene un electrolito en el que se introducen siectrones
dos electrodos que se conectan a una fuente de corriente Anda Chrack
continua. i o

Al conectar la bateria a los electrodos, tienen lugar (Nat —»
semirreacciones de oxidacién-reduccién semejantes a las que *(cr)
ocurren en las células galvanicas; en el dnodo se produce una M:;aCI

oxidacién y en el cadtodo una reduccion.

Analogias y diferencias entre pila galvanica y cuba electrolitica:

ANALOGIAS:
- En ambas se dan procesos redox.
- En ambas en el dnodo se da la oxidacidn y en el catodo la reduccién.

DIFERENCIAS:

- En las pilas la reaccion quimica es espontanea y produce corriente eléctrica. En la cuba se consume
corriente eléctrica para que ocurra una reaccidn quimica que no es espontdnea.

- En las pilas el anodo es —y el catodo +, en las cubas (electrélisis) el anodo es +y el catodo —.

- En las pilas hay dos electrodos y dos electrolitos separados (salvo excepciones con electrodos de gas). En
la cuba (electrdlisis) los dos electrodos estan dentro del mismo electrolito.



Aplicaciones industriales de la electrolisis.

La electrdlisis tiene numerosas aplicaciones como:

a) La obtencién de metales como los alcalinos y alcalino-térreos, asi como el Al. También para la obtencidn
de algunos no metales, como el hidrégeno y el cloro.

b) La obtencidn de compuestos como el NaOH.

c) Los recubrimientos metalicos, como dorado, plateado, niquelado etc.

d) La purificacidon de metales, como por ejemplo el cobre.

ELECTROLISIS DE SALES FUNDIDAS.

Las sales en su estado sélido no conducen la corriente eléctrica debido a que sus iones estan
fuertemente unidos en la red cristalina (enlace iénico). Sin embargo, fundidos o disueltos si la conducen al
estar los iones libres. Pero la electrélisis en disolucidon acuosa presenta un problema debido a la presencia
del agua ya que ésta también puede sufrir electrdlisis y/o reaccionar con los elementos que se producen en
la electrdlisis de la sal, por ejemplo en el caso del NaCl el agua reaccionaria con el sodio producido
formando NaOH. Debido a esto solo estudiaremos, en principio, la electrdlisis de sales fundidas

Si sobre sal fundida (en nuestro ejemplo NaCl) introducimos dos electrodos inertes (no intervienen
en la reaccién) conectados a los respectivos polos de un generador de corriente continua, los iones
negativos (aniones), en este caso los iones ClI', son atraidos por el polo positivo (dnodo), mientras que los
iones positivos (cationes) Na* irdn hacia el polo negativo (cdtodo). Si el voltaje entre ambos electrodos es
suficiente, los iones cloruro ceden electrones en el anodo y se libera como cloro molecular vy
simultdneamente los iones sodio captan los electrones necesarios en el catodo y se reducen depositandose
como sodio metalico.

Las semirreacciones producidas y la reaccién global son:

Bateria /> 4,07v
Catodo (-) 2Na* +2e” = 2Nay) E°= -2,71v 4+|.|. |
Anodo (+) 2CI=> Chg +2e  E°=-1,36 v |

-

Recorrido de los +
electrones

Global: 2Na* +2Cl- > Cly(g) +2Na(s) E°= -4,07v

Anodo Catodo
El potencial de — 4,07 v nos indica que la reaccién no es Catién
espontanea y que por tanto el potencial que hay que Q_a;-—n
proporcionar para que se lleve a cabo la reaccién debe R ()
ser superior a 4,07v. ot
NacCl

Imagen: htto://www.auimicas.net/2015/08/la-electrolisis.html

NOTA IMPORTANTE: e/ potencial que obtenemos en la suma global de las semirreacciones de una
electrdlisis tiene que ser negativo, ya que estd indicando que se necesita energia eléctrica para que el
proceso ocurra, por el contrario en una pila el potencial siempre tiene dar positivo, indicando que
suministra energia eléctrica. Si el signo obtenido en alguno de los casos (pila o electrdlisis) es contrario a lo
indicado es que las reacciones planteadas van en el sentido inverso.

LEYES DE FARADAY.

Faraday en el siglo XIX, estudiando de forma experimental la electrolisis llegd la conclusién de que
la cantidad de sustancia que se oxida o se reduce en cada electrodo es directamente proporcional a la
cantidad de electricidad que pasa a través de la disolucidn electrolitica.

Esta conclusion se formula en dos leyes que se conocen como leyes de Faraday.



12 Ley de Faraday.
La masa de sustancia que se deposita o se libera en un electrodo es directamente proporcional a la
cantidad de corriente eléctrica que circula entre los electrodos.

22 Ley de Faraday.
Para una misma cantidad de electricidad, la masa depositada o liberada en un electrodo es
proporcional a su masa atémica y al nUmero de electrones intercambiados en cada semirreaccién.

Faraday comprobd que para depositar un equivalente quimico de una sustancia se necesitaban
siempre 96500 culombios (el equivalente quimico es la masa atomica o molecular M dividida entre el
numero de electrones intercambiados por esa sustancia). En consecuencia tenemos que la masa
depositada por una carga de corriente Q serd :

1 equivalente gramo m gramos depositados

96500 culombios Q culombios

Como la carga que circula por una corriente es Q = I t siendo | = intensidad en amperios (A) y t el
tiempo en segundos (s). Y como un equivalente gramo o equivalente quimico es M/n2e” podemos expresar
la anterior ecuacion como la siguiente proporcién:

M/n% " m M m
= o lo que es lo mismo =
96500C Q n2 ex96500 It

Donde:

M = Masa atémica o molecular y m = Masa (g) de sustancia depositada o liberada en un electrodo.
Q = It Carga que circula por la cuba (C).

96500 = Constante de Faraday (F): carga transportada por un mol de electrones (C/mol)

n%e = Numero de electrones intercambiados. Ejemplo: para APP* +3e > Al tenemos que n%-=3

LA ELECTROLISIS DEL AGUA.

Al ser el agua muy mala conductora de la corriente eléctrica debemos afiadir una pequefia cantidad
de iones, que no intervengan en la electrdlisis de la propia agua, en general se anade un poco de H;SO04

muy diluido.
Las reacciones que se producen son (en medio acido): Fp——— po— " ,
Cdtodo (reduccion): (2H* aq) + 2 ~ = H2 (g)) X2 E°= 0,0v o electrofisls ger agha tambien pueae ocurmr

B en medio bdsico (con el balanceo de las
Anodo (oxidacion): 2H20 () > O2 g) + 4H*aq) + 4e™ E°= -1,23V  |reacciones correspondiente al medio basico).

Global 2H 0 ) 2 2Ha2 g+ Oz (g E°= -1,23v
Por tanto, para producir la electrdlisis del agua es necesario aportar un potencial eléctrico superior a 1,23v.

V>1,23v
e €
Esquema del proceso = | | <+

de eIECtrOII.SIS,d?I Hidrégeno obtenido Oxigeno obtenido Observar que el volumen de hidrégeno producido
agua en medio acido. — ,
// es el doble que el del oxigeno, ya que al
Cétodo 0 Anodo descomponerse el agua se producen dos moles de
|| 24 H2 por uno de O,, y por tanto dos volumenes de H;
por uno de Oy: 2H,0 () 2 2H2 (g + Oz ()

H* iniciales del H,SO4 y
que posteriormente son [~
producidos por la propia

electrélisis del agua.

H* /
|—9 Cubierta aislante del electrodo (catodo y dnodo)

Electrodos de grafito poroso (catodo y 4nodo) u otro
H,O conductor aue no interfiera en la reaccion.

Esquema de elaboracién propia Agua ligeramente acidulada




ELECTROLISIS DE SALES EN DISOLUCION ACUOSA (solo a nivel informativo).

Dependiendo de las sales disueltas, y por tanto de los potenciales de oxidacidén y reduccion de las
sustancias presentes, se pueden presentar diversas reacciones en la electrdlisis cuando esta presente el
agua ya que ésta se puede oxidar o reducir segun:

Oxidacion del oxigeno 2 H;0 > 4H*+02+4 e E°=-1,23v
Reduccién del hidrégeno 2 H,Oq) + 2e™ = Ha(g) + 20H (5 E°=-0.83 v

y se producirdn aquellas semirreacciones de oxidacién y reduccién que sean mds favorables por sus
potenciales.

En este curso para evitar dudas sdlo se trataran electrdlisis con sales fundidas, y en caso de ser
en disoluciones acuosas, serdn situaciones en que no interfiere el agua.

PURIFICACION DE METALES

El cobre y otros metales que se obtienen en muchos procesos industriales no tienen el grado de
pureza necesario para algunos usos, como su empleo para hilos conductores, por tanto, se requiere de la
electrdlisis para purificarlo.

La purificacién se lleva a cabo en una cuba electrolitica que contiene una disolucién de sulfato de
cobre(ll). Como dnodo se ponen gruesas laminas del cobre impuro. Los dtomos de cobre se oxidan y se
desprenden de la barra y pasan a la disolucion: Cu == Cu?* + 2e

Como catodo se pone una fina ldamina de cobre puro. Los iones Cu?* de la disolucién toman
electrones del catodo y se depositan sobre él: Cu?* + 2e- === Cu (cobre puro)

A medida que transcurre la electrolisis la barra de cobre impuro

del dnodo se va disolviendo vy, a la vez, la ldmina que hace de de%%%c;g
catodo va aumentando su masa con cobre puro. Otros iones que

forman parte de las impurezas (Zn*y Fe**) no se reducen y
permanecen en la disolucién. Algunos metales (Ag, Auy Pt) que
también forman parte de las impurezas se depositan en el fondo
de la cuba (barros anddicos) y son separados para su
aprovechamiento. Barros

anddicos

Catodo
g de cobre
puro

CuSO,(aq) /H,SOa0)

electrofito

[Cu(s)—=Cu (aq) + 2e [ Cu’(aq) + 2e —»Culs) |
Imagen: https://es.slideshare.net/julolisapa/electrolisis-1 ‘ Oxidacién ___Reduccién |

RECUBRIMIENTO DE OBJETOS METALICOS CON OTRO METAL

La electrdlisis permite depositar sobre un objeto metalico una capa mas o menos fina de otro
metal con objeto de darle un aspecto mas estético (cubriéndolo, por ejemplo, de oro o plata) o de
protegerlo contra la corrosidon cubriéndole con niquel, cromo, cinc..., procesos que se denominan
respectivamente dorado (“bafo de oro”), plateado, niquelado cromado, galvanizado, siendo éste ultimo el
término que se aplica para el cinc pero en realidad el término galvanizado se emplea en general para
todos, cromado, niquelado etc.

Si, por ejemplo, se quiere cubrir un objeto metdlico con una capa de plata se utiliza como electrdlito
una disolucion de una sal de plata. El anodo es una barra de plata. Los atomos de Ag se oxidan, y pasan de
la barra a la disoluciéon como Ag*: Ag =—s Ag*+ le (el electrodo de Ag, dnodo, evita que se agote la
Ag* de la disolucién de AgNO3s). Como catodo se pone el objeto metalico (pulsera, anillo, cuchara, etc): y
en ese objeto se deposita la plata por la reduccion Ag* + 1le — Ag . A medida que transcurre la
electrdlisis la barra de plata del dnodo se va disolviendo vy, a la vez, el objeto que hace de cdtodo se va
cubriendo de una capa de plata.



CORROSION

La corrosion de metales es un proceso quimico mediante el cual el metal se transforma en el oxido
correspondiente. Este proceso, que en la actualidad causa enormes pérdidas econdmicas, se ve favorecido
por la humedad y el aumento de la temperatura, pero también por la accién galvanica, un fendmeno
eléctrico que causa una pequefia corriente entre el metal y su dxido.

Los metales como el hierro se oxidan con mucha facilidad en contacto con el aire y el agua. El oxido
formado (herrumbre) forma una capa muy porosa que permite que los agentes oxidantes pueden entrar y
continuar la oxidacidon del metal, hasta oxidarlo totalmente.

El aluminio aparentemente no se oxida, sin embargo no es asi, el Al se oxida con muchisima mayor
facilidad que el Fe, pero el 6xido de Al que se forma da lugar a una fina capa impermeable, sobre el
metal, que le protege de la corrosion. El cinc al oxidarse crea también un éxido protector. El hierro
galvanizado es el hierro que tiene una capa de cinc protegida por su éxido y que se emplea para fabricar
tuberias para la conduccién de agua (actualmente ya no se emplea y se usan plasticos como: pvc, pe, pp,
pb, etc.

Los procedimientos electroquimicos para proteger los metales de la corrosion son: por
recubrimiento con metales que sean poco reductores (poco oxidables, como el niquel) o que su éxido
forme una capa impermeable (por ejemplo de cinc); o bien, la formaciéon de una celda electroquimica
entre el metal a proteger y otro que impide su corrosion. Veamos esto ultimo:

Supongamos una plancha de hierro y en ella soldamos una placa de cinc o magnesio. Si el hierro, en
contacto con el aire o agua, se oxidara por algin punto formando Fe?*, el Zn o el Mg, que tienen mas
tendencia a oxidarse cederian electrones al Fe?* regenerando el Fe?* a hierro metélico, y el cinc o magnesio
se oxidaria a Zn** o Mg* quedando asi la plancha de hierro protegida por la placa de Zn o Mg. Este
procedimiento se denomina PROTECCION CATODICA (o ANODO DE SACRIFICIO), asi se protegen, por
ejemplo, las tuberias subterrdneas o las grandes estructuras como puentes o buques, colocando cada
cierto espacio una placa protectora. El dnodo de sacrificio emite sus electrones al hierro que hace de
catodo y por lo tanto no se oxida (proteccion catodica).

Empleando este procedimiento sélo se oxida el magnesio o el cinc, por tanto, hay que mantener
siempre un remanente del metal protector sin oxidar, es decir que debemos cambiar esas placas cada
cierto tiempo, pero resulta mucho mas econdmico y sencillo sustituir periédicamente una placa oxidada
por otra sin oxidar que reparar la estructura de hierro.

PILA SECA (SALINA Y ALCALINA)

La pila mas econdmica es la pila de
Leclanché o de zinc-carbono (que ya no se
PILA SECA T Separadordepapel  ysg), Una carcasa exterior de zinc (el
PILA DE LECLANCHE Fastahumedade anodo) contiene una capa de pasta

ZnCl,y NH,CI
Capa de MnO himeda de NH4Cl con ZnCl, separada por
II A una capa de papel de una mezcla de
- 1: rR— carbono y o6xido de manganeso (IV) en

polvo compactado alrededor de un varilla
Anodo: Zn (s) — Zn* (ac) + 2e- de carbono (el catodo). A medida que la
Cétodo:  2NH, (ag) + 2MnO, (s) + 26 —= Mn,0, (s) + 2NH, (aq) + H,0 () celda se descarga, los iones manganeso se
reducen de un estado de oxidacion +4 a
+3, recolectando electrones de la varilla de
carbono, mientras el catodo metalico de

Zn (s) + 2NH, (ac) + 2MnO, (s) —Zn?** (ac) + 2NH, (ac) + H,O (/) + Mn,O, (s)

Imagen: https://es.slideshare.net/Angelnoguez/electroqumica-17964561

cinc se oxida a iones Zn?*. Asi, los e viajan fuera de la celda, desde la carcasa de zinc (anodo, negativo)
atravesando, por ejemplo, una bombilla o un complejo circuito electrénico, a la varilla de carbono (en
contacto con el MnO3, que es el auténtico catodo.

La pila de Leclanché ya no se usa y ha sido sustituida por las llamadas pilas alcalinas. En éstas, parte
del electrolito de la pasta humeda de NH4Cl con ZnCl; se sustituye por una pasta alcalina de KOH.



Sin embargo, la transferencia esencial de electrones del zinc al manganeso es lo que sigue dando
potencial a la pila. La capacidad de una pila alcalina es mayor que la de una pila Leclanché de igual tamafio,
porque el material del dnodo es didxido de manganeso mas puro y mas denso, y el espacio ocupado por los
componentes internos es menor. Una pila alcalina puede proporcionar entre tres y cinco veces mas tiempo
de funcionamiento que las antiguas de Leclanché y, ademas, con el tiempo de uso no se destruyen tanto
como las otras, evitando asi los problemas que estas producian.

Salina Alcalina
& @ En las pilas alcalinas, parte del electrolito de
la pasta humeda de NH,Cl con ZnCl, se
g::::; sustituye por una pasta alcalina de KOH. Sin
- embargo, la transferencia esencial de
Grofito —— electrones del zinc al manganeso es lo que
MnO; (+C) | In (polvo) sigue dando potencial a la pila:
NH,C (+2ZnCl,) KOH
In Zn + 2MnO; + H20 = ZnO + 2MnO(OH)
s s
de ocero Je

®

PILAS DE OXIDO DE PLATA (PILAS BOTON).

Sustituyen las pilas de mercurio que fueron prohibidas por la UE. Su funcionamiento utiliza una
reaccion entre el 6xido de plata (en lugar del HgO) y electrodos de zinc en un electrolito alcalino. Es muy
empleada en relojes, audifonos, calculadoras, etc. Tienen una duracién mucho mayor que las pilas de zinc-
manganeso y su tensidn se mantiene practicamente constante (1,55 v) durante su vida util.

Reaccion en el dnodo: Zn + 40H — Zn(OH)4 = + 2e
Reaccidn en el catodo: Ag., O+ H.O + 2™ — 2A4g + 2 OH
(Pila botén)

Tape |poldo negativa)

Sustituyen a las pilas de mercurio que fueron
prohibidas por la UE. Su funcionamiento utiliza una
reaccion entre elAgzO (en lugar de HgO) vy
electrodos de Zn en un electrolito alcalino. Es muy
empleada en relojes, audifonos, calculadoras, etc.
Tienen una duracion mucho mayor gue |as pilas de
zZinc-manganeso y su voltaje s& mantiene
practicamente constante (1,55 v) durante su vida
util.

Jorta anlamte

Amalgama de

I y electrgdno

Owpcing

Ot e plats

Separsdor {polo poOstve)

PILAS REVERSIBLES O RECARGABLES (Baterias de automdviles).

Son aquellas en las que las reacciones redox que producen energia (pilas), pueden luego realizarse
en sentido contrario, si se le proporciona el voltaje adecuado, y de esta forma volver a obtener los
reactivos iniciales para que puedan de nuevo suministrar energia. Veamos un caso muy tipico, la bateria de
los automdviles, cuyas reacciones son mas sencillas que las de las baterias o pilas recargables de uso
comun.

Las baterias de automoéviles o acumuladores de plomo consisten en una serie alterna de placas
(electrodos) de plomo y de didxido de plomo sumergidas en una disolucidon de acido sulfurico al 38% en
masa.


https://es.wikipedia.org/wiki/Zinc
https://es.wikipedia.org/wiki/Electrolito
https://es.wikipedia.org/wiki/Alcalino

Tapones
para rellenar
cada vaso

Barras de
conexion entre
acumuladores

Borne terminal

Catodo (+) PbO, El potencial de cada pila es de aproximadamente
Anodo (-) Pb (poroso) 2v, pero al ser una bateria de 6 pilas en serie,

Placas y resulta un potencial de un poco mas de 12v. Cada

separadores en
acido sulfirico una de las pilas consta a su vez de varios catodos y
anodos en paralelo para aumentar la intensidad de

la bateria.

Las reacciones que tienen lugar cuando la bateria suministra energia (descarga) para el
funcionamiento del motor de arranque o luces, son:

En el electrodo de Pb (polo negativo o dnodo) Pb + SO4> = PbSO4 + 2e” (1)
En el electrodo de PbO; (polo positivo o catodo) 2e + 4H* + PbO2 + SO4% = PbSOs + 2 H.0  (2)

La reaccién completaes:  Pb+ PbO; + 2 HSO4=2 PbSO4 +2 H,0  (3)

Cuando todo el plomo o diéxido de plomo se ha convertido en sulfato de plomo, la bateria esta
descargada (agotada). Cuando el automdvil esta en marcha comunica corriente eléctrica (mediante el
alternador del automovil) y se invierten las reacciones, es decir, se carga, y por tanto las reacciones (1) y (2)
son en sentido contrario, en consecuencia, también la global (3) que sera:

2 PbSO4 + 2 H,0 = Pb + PbO; + 2 H2S0,.

El proceso de carga y descarga no se puede repetir indefinidamente, porque el sulfato de plomo(ll)
forma cristales y deja de responder bien a esos procesos. Se dice entonces que la bateria se ha «sulfatado»
y hay que sustituirla.

Las baterias mds modernas utilizan un electrolito en pasta, por lo que no hay evaporacién (baterias
estancas) y son mas seguras y con menor mantenimiento (no hay que reponer agua en los vasos).


https://es.wikipedia.org/wiki/Cristal

