UNIDAD 6. REACCIONES DE TRANSFERENCIA DE ELECTRONES. (REDOX)
1. INTRODUCCION. CONCEPTOS PREVIOS.
Oxidacion. Es el proceso mediante el cual una sustancia (agente reductor) pierde electrones.
Reduccion: Es el proceso mediante el cual una sustancia (agente oxidante) gana electrones.

Asi, una reaccién de oxidacién-reduccion (redox) es aquella en la que un agente (reductor) se
oxida al ceder electrones y un agente (oxidante) se reduce al aceptarlos.

Ndmeros de oxidacién (n.o.): Nimero de cargas eléctricas que tendria ese dtomo si los
electrones del enlace covalente se asignasen al dtomo mds electronegativo.

La variacion del n.o. permite identificar los elementos que se oxidan o se reducen, ya que:

- Los elementos que muestran un aumento en su n.o. se han oxidado.
- Los elementos que muestran una disminucién en su n.o. se han reducido.

Reglas para asignar los nimeros de oxidacién:

1) A los elementos en estado libre se les asigna el nimero de oxidacién O.
Ejemplos: Na, Be, Ca, Oz, N2, Hz, Clz, P4 — no.=0

2) El Hidrégeno (cuando se encuentra combinado) tiene el nimero de oxidacién +1
Excepcion: En Hidruros Metdlicos (LiH, NaH...), que es -1.

3) El Oxigeno (cuando se encuentra combinado) tiene el nimero de oxidacion -2
Excepcion: En Perdxidos, que es -1y en su combinacién con el Fldor, que es +2.

4) Los metales de los grupos 1y 2 tienen nimero de oxidacién +1y +2, respectivamente.

5) Los elementos del grupo 17, en los haluros, tienen el nimero de oxidacién -1.

6) En iones monoatémicos, el nimero de oxidacion coincide con la carga del ion.

Na* —  ho. =+l Mg* — n.o.=+2 S — no.=-2 I — no.=-1

7) En un compuesto neutro, la suma algebraica de los nimeros de oxidacion multiplicados por
los correspondientes subindices, debe ser O.

+]1 +6-2 — (+12 +6 -2:4=0) +1+43-2 — (+1 +3 -2.2=0) +2-2 +1 —(+2 -2:2 +1.2=0)
H2S504 KNO: Mn(OH):
8) En iones poliatémicos, dicha suma algebraica debe coincidir con la carga del ion.

+7 -2 — (+7 -24=-1) +6-2 — (+6 -2:4=-2) +5-2 — (+b -2:4=-3)

MnO4 S04 % PO4*
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En resumen: reduccién
Proceso Agente Electrones Nimero de oxidacion
Oxidacion Reductor Pierde electrones Aumenta
Reduccidn Oxidante Gana electrones Disminuye
Ejemplo:
0 +2 0
Fe + 2Ag ——» Fe* + 2Ag
Reductor Oxidante

Fe es el agente reductor, ya que al 4 n.o. se ha oxidado y ha perdido electrones.

Ag’ es el agente oxidante, ya que aly h.o. se ha reducido y ha ganado electrones.

Podemos hablar de un par oxidante / reductor: Fe?*/Fe y Ag*/Ag

]
Oxidacién
El compuesto A

pierde electrones

2. AJUSTE DE ECUACIONES POR EL METODO ION-ELECTRON.

Las reacciones redox pueden ser muy dificiles de ajustar por tanteo o incluso utilizando

métodos matemdticos, por lo que seguiremos el método ion-electrén, que nos permitird

obtener una ecuacion molecular ajustada utilizando los conceptos estudiados en el apartado

anterior. Para realizar el ajuste de la reaccion seguiremos los siguientes pasos, ademds de

saber si la reaccion se produce en medio dcido o en medio bdsico.



En medio ACIDO:

KMnO4 + KI + H2S04 > MnSO4 + I, +K2504 + H20

a. Asignamos el n.0 a cada elemento para estudiar su variacién y asi poder identificar
el agente reductor, que se oxida (aumenta n.o.) y el agente oxidante que se reduce
(disminuye su n.o.):

of *7‘\""-2 +1 41 46 -2 [+2\+6 -2 +1 46 -2 +1 -2
Mno, + + H,S0, — \MpSO, +\L) + K,S0, + H,0
Oxidante J Reduccién (¥ n.o.) 7 T
Re

uctor Oxidacion (P n.o.)

b. Escribimos la semirreaccion de oxidacién y de reduccién. Al considerarlo en
disolucién acuosa, las especies idnicas se encuentran disociadas en sus iones. Sin

embargo, compuestos covalentes como el NO: no se disocian (se ponen tal cual):
Semirreaccion de reduccion: MnO; - Mn?**

Semirreaccion de oxidacion: I~ - A

'

c. Ajuste en masa: Ajustamos todos los dtomos excepto los H'y los O:

Semirreaccion de reduccién: MnO; - Mn?**

Semirreaccién de oxidacion: 21" - I,

d. Ajuste en masa: Ajustamos los dtomos de Hy O (MEDIO ACIDO):

Semirreaccién de reduccién:  MnO; +  8H*) - Mn** + 4 H,0

Semirreaccién de oxidacién: 217 - 12

e. Ajuste en carga: Calculamos la carga total en los reactivos y productos de ambos
procesos y sumamos electrones a la izquierda en la reduccién y a la derecha en la
oxidacién para ajustarla:

Semirreaccién de reduccién: MnO; + 8H' +.5e /- Mn** + 4H,0

Semirreaccion de oxidacion: 217 - L+ 2e

El Mn debe sumar 5 e a la izquierda para bajar su n.o. de +7 a + 2 y quedarse
ajustado. Cada dtomo de I debe sumar 1 e a la derecha para bajar su n.o.de O a -1
(2 e en total)



f. Igualamos el nimero de electrones en ambos procesos y los sumamos:

Semirreaccién de reduccién: MnO, + 8 H* + 5e™ — Mn** + 4 H,0| (x2

Semirreaccion de oxidacion: 217 - L+ 2e” x5

2 MnO; +16H++}9/e‘ +10/- - 2Mn** +8H,0+51, +}O/e‘
A

Reaccion lonica ajustada A

g. Para obtener la ecuacién molecular ajustada, comparamos la ecuacidn inicial (sin
ajustar) con la ecuacidn idnica teniendo en cuenta las siguientes consideraciones:

- Colocamos las moléculas de dcido necesario para tener el nimero correcto de
H".

- Afadimos y ajustamos los iones espectadores (aquellos que no han intervenido
en la reaccién por no haber experimentado variacion en el n.o.)

- Comprobamos que la reaccion no se ha desajustado al afiadir los iones
espectadores o por cualquier otra especie. De ser asi, realizamos un ajuste
final mediante tanteo.

KMnO, + H,S0, + KI — MnSO, + I, + H,0 + K,SO,

2MnO; + 16H* +101~ —» 2Mn?** + 51, + 8H,0 | Tanteo

V \ \ V \ y v

2KMn0, + 8H,50, + 10KI — 2MnSO, + 5I, + 8H,0 + 6K,S0,

.

Reaccion Molecular ajustada —'



En medio BASICO:

El ajuste en medio bdsico sigue las mismas reglas que en el medio dcido con la
diferencia del punto d, ajustamos los dtomos de H y O afiadiendo moléculas de Hz0 e
iones OH" (Las moléculas de agua se ponen en el lado donde hay exceso de O y tantos

como exceso de O haya)

I, + Na2SO3 + NaOH - NaI + Na25S04 + H20

+1 #1241 +1 |1 +1 |62 1 22

[ o) 442
I} + NajS0; + NaOH — Nal + NayS0, + H,0

%xidante ReLuccién (¥n.0.)

Reductor  Oxidacion (fn.o.)

Semirreaccién de reduccion: I, + 2 - 21

Semirreaccién de oxidacién: 5032_ +/20H | > 5042— + Hy0 |+ 2e™

le " ;é— + S0, + 20H- - 2I- + S0, +H,0 + /zé-
S

Reaccion I6nica ajustada A

I, + NaS0O, + NaOH - Nal + Na,S0O, + H,0

I, + S0, + 20H- - 2" + S0, + H,0

| | | | | |

Lzz + Na,S0, + 2NaOH - 2Nal + Na,S0, + H,0

7

Reaccion Molecular ajustada A



1) Ajusta las siguientes ecuaciones por el método ion-electrén.
a) KCIOs + FeSO4 + H2SO4 > Fe2 (SO4)3 + KCI + H20
b) Cu+ HNOs > Cu (NOs). + NO + H20
¢) NaBr + HNO3 > Brz + NO2 + NaNOs3 + H20
d) H2S + K2Cr207 + H2SO4 > Crz(S04)3 + S + H20 + K2S04
e) MnO:+KCIO3 + KOH - KMnO4 + KCl + H20
f) Cr(OH)s + KIOs + KOH - K2€rOs+KI + H20
g) As+KBrO +KOH - K3AsOs4 +KBr + H0

h) KCIOs +CrClz + KOH > K2CrO4 + KCl + H20

3. PILAS O CELDAS ELECTROQUIMICAS.

Una pila electroquimica es un dispositivo que permite obtener una corriente eléctrica a
partir de una reaccién redox espontdnea. Consta de las siguientes partes.

- Un electrodo donde se produce la Oxidacién, llamado Anodo (polo negativo)
- Un electrodo donde se produce la Reduccidn, llamado Cdtodo (polo positivo)

Cada electrodo estd formado por una Idmina de metal, introducida en una disolucién de
una sal de ese metal.

Los dos electrodos se conectan externamente mediante un hilo conductor que permite el
paso de los electrones desde el dnodo hacia el cdtodo.

El circuito se cierra a través de un tabique poroso o puente salino, que conecta ambas
disoluciones y evita la acumulacion de cargas.



Ejemplo, funcionamiento de la Pila Daniell

YVoltametro

Cotre catodo

anodo
s g =% freduccion

oxidacion | amwde l
»
1

| Puente salino

v

Zn** €S0;

: ! '
. Taponesde e % ‘_s \ e
SO: algodon \

Disolucién ZnSO, Disolucién CuSO,

reaccion redox \\ Na

espontanea

El Znes oxidado Re El Cu?* es reducido
a Zn?* en el anodo eaccion neta a Cu en &l catodo

Zn(s) —=Zn""(aq) + 2¢ 7n(s) + Cu®*(ag) —> Zn**(ag) + Culs)

2¢ + Cu’*(ag) —=Cu(s) |

En el dnodo, se produce la oxidacién del Zn metal a iones Zn** en disolucién. Los
electrones perdidos en esta oxidacidn son transferidos al cdtodo (a través del hilo
conductor) donde los iones Cu? de la disolucién los aceptan para reducirse a Cu metal. De
esta manera, la ldmina metdlica de Zn va disolviéndose mientras que la ldmina metdlica de Cu

aumenta su masa.

Cada electrodo tiene un determinado potencial estdndar de reduccion (E°) que
indica la tendencia que tiene una determinada especie a reducirse. Su valor se tfoma en
referencia al E° del Hidrégeno al que se le asigna el valor de O Voltios.

Vamos a analizar los potenciales estdndar de reduccién de las especies en la pila Daniell:
E® (Zn*'Zn ) = -0,76V y E° (Cu*’Cu ) = +0,34V. Recuerda que se trata de valores de
reduccidn, por lo que se indicardn siempre en el orden oxidante/reductor y el que tenga
mayor valor de E°, determinard la especie que se reducird y por tanto la que estard situada
en el cdtodo (Cu?’Cu) y la de menor valor serd la especie que se oxidard en el dnodo

(Zn?*/Zn).



Vamos a desarrollar las semirreacciones y determinar los potenciales de los
electrodos:

(+) Semirreaccién Reduccién (Citodo): Cu** +2e~ - Cu E; = 40,34V

(=) Semirreaccién Oxidacién (Anodo): Zn — Zn** + 2e~ E; =+40,76V

Reaccién Redox: Cu®* +Ze™ + Zn —» Cu + Zn** +/Zé’ E;,,-,a =+11V

-0,76 V es el potencial estdndar de reduccion de la especie Zi#*/Zn, por lo tanto, al
expresar el potencial en funcion del proceso de oxidacion, debemos cambiarle el signo.

Los potenciales de los electrodos son magnitudes intensivas por lo tanto un cambio en
la estequiometria de la semirreaccién no afectaria al valor del potencial.

De esta manera, hemos determinado e/ potencial estdndar de la pila (+1,1 V) también
llamado fuerza electromotriz. Vamos a analizar el significado que tiene este potencial +:

La termodindmica indica que un proceso es espontdneo si AG<O.

En los procesos redox, AG= -n"F-E  donde:
n es el nimero de electrones intercambiados (siempre positivo),
F es la constante de Faraday (96500 C)
E es la fuerza electromotriz de la pila.

Es decir que si E°pila tiene signo positivo se cumplird que AG<O y asi la
reaccidn serd espontdnea y la pila funcionard en el sentido indicado por la ecuacion.

Representacién o notacién de la pila:

Se empieza escribiendo a la izquierda el proceso de oxidacién (dnodo) y en la derecha
el proceso de reduccidn (cdtodo) separado por una doble barra que indica que ambos
compartimentos estdn separados y la linea vertical, una separacion de fases. Se indica también
el estado de agregacion en el que se encuentran las especies. De esta manera:

(9 Zn(s)|Zn* (ac) || Cu*(ac) | Cu(s)(®)
\ J \ J
Y |

Oxidacion (anodo) Reduccion (catodo)




Tomando como referencia el hidrégeno, se establecen los potenciales estdndar de reduccion
de todas las especies quimicas que se oxiden o se reduzcan.

Semirreaccién producida en el Potencial estandar Comportamiento de la

electrodo reduccion, E“(v) especie o del electrodo

F, + 2 €> 2F 2,87 0
fco* + 16 © co™ 1,82 =
[H.0, + 21" + 2¢ © 21,0 1,78 >
[MnO, + aH" + 3¢ > MO, + 2H,0 1,68 s
*+1e & Ce™ 1,61 FS
[MnO, + 8H" + 50 4> Mn™ + 4K, 0 1,49 T
fcio, + 84" + 8e & I +aH,0 1,37 f g
fo.+2¢ 20 1,36 29
llcr.0,% + 1K' + 6e © 2¢r™ +7H,0 1,33 2T
A + 3¢ © Au 1,31 <3
fo: + aH’ + de & 21,0 1,23 z S
[Mno, + 4H" + 2¢ © Mn** + 2H,0 1,21 2 e
210, +12H" +10e € |, + 6H,0 1,19 g a8
flo, + 61" + 6e > 1 +3H,0 1,08 s 3
[Bra + 2¢ € 28¢ 1,06 8 g ¢
INO, + aH" +3e © NO + 2H,0 0,96 & = =
2Hg" +2e © Hg,"' 0,90 ; = <
fco .0+ 2¢ & cr + 200 0,90 g = =
HE' + 2e © Hg 0,85 [<Je! 2
‘te © Ag 0,80 E é a
g, +2e © 2Hg 0,80 < G o
[No, “2H s 1e & No, + 1,0 0,78 s 2 g
fre* + 10 © Fe™ 0,77 g 8
fo. + 2H' + 2¢ & H,0, 0,68 v
[MnO, + 1e & MnO.* 0,56 =
f:+2e 21 0,53 é
ICu' +1le & Cu 0,52 8
lCu" +2e > Cu 0,34 o
fcv* + 10 © o' 0,16 §
Sn“ + 2e € Sn™ 0,15 G
Hezmern, o e 0 e GARe”: .
fre* + 3e © Fe -0,04 o
[po* + 2¢ & Pb 0,13 2 g
Sn™ +2e € Sn 0,14 g8 =
. € 38 & =
INi?* + 2e & Ni -0,23 =} § o O
o' v2¢ & co 0.28 w @< o
kd;. +2e &> Cd -0,40 Q § z g
fer +1e © o™ 0,41 er3 &
fFe™ + 2¢ & Fe 0,44 g g o«
fer +3e o cr -0,74 .S =
Zn™ + 2¢ € Zn -0,76 2 ; 2 e
IMn®* + 2¢ & Mn -1,03 E g §
Al + 3¢ © Al -1,67 £z S
flce' +3e & ce -2,33 S £
Mg + 2¢ & mg 2,37 ! §
INa’ + 16 © Na 2,71 < %
fca®* +2e & ca -2,76 s 8
[8a® + 2¢ & Ba -2,90 3o
I +1e ok 2,92 g
u'+1e &L -3,04




2) Se construye una pila conectando dos electrodos formados introduciendo una varilla de
cobre en una disolucién 1M de Cu® y otra varilla de aluminio en una disolucién de AI** IM.
Sabiendo que E° (AI**/Al )= -1,67V y E°(Cu®*/Cu)=+0,34V:

a) Indica cudl es el catodo y cudl el dnodo y escribe las semirreacciones que ocurren
en la pila.

b) Ajusta la reaccién Redox y calcula el potencial de la pila o fuerza electromotriz.

c) Representa la notacién de la pila.

3) Dados los siguientes potenciales de reduccidén estdndar: E° (Cu®*/Cu) = +0,34V;
E° (Fe*/Fe) = -0,44V y E° (Cd*/Cd) = -0,40V. Justifica:
a) ¢Cudl es la especie mds oxidante?
b) ¢Serd espontdnea la reaccién entre el cadmio y el ion cobre (IT)?

4) Se construye una pila electroquimica con los pares Hg*/Hg y Cu®/Cu cuyos potenciales
normales de reduccién (E°) son +0,95V y +0,34V, respectivamente:
a) Justifica cudl es el catodo y cudl es el dnodo.
b) Escribe las semirreacciones de la pilay la reaccién redox global.
c¢) Calcula la fuerza electromotriz o potencial de la pila.

5) Teniendo en cuenta el valor de los potenciales de reduccién (E®), indique razonadamente,
si las siguientes reacciones serdn o no espontdneas y ajustalas.

a) Reduccién del Fe* a Fe por el Cu

b) Reduccién del Fe*" a Fe por el Ni

¢) Reduccidn del Fe® a Fe* por el Zn.

d) Cu®* +Cd > Cu+Cd*
Datos: E® (Cu*/Cu) = +0,34 V; E° (Fe*/Fe) = -0,41 V; E° (Fe*/Fe) = -0,04 V;
E°(Ni*#/Ni) = +0,23 V; E® (Fe*/Fe*) = +0,77 V. E° (Zn*/Zn) = -0,76 V;
E°(Cd?"/Cd)= -0,40 V

6) En funcién de los potenciales de reduccién dados, justifica:
a) ¢Serd espontdnea la reaccion entre el ion cobre (IT)y el cadmio?
b) Al introducir una barra de Pb en una disolucién de MgCl. ¢se depositard Mg en la
barra?
c) ¢Cudl es la especie mds oxidante?

Datos: E° (Cu*/Cu) = +0,34 V; E° (Cd**/cd) = -0,40 V. E° (Pb*/Pb) = +0,14V y
E°(Mg*/Mg) = -2,34 V
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4. ELECTROLISIS.

Es el proceso en el que, a través de una corriente eléctrica externa, tiene lugar una
reaccion redox no espontdnea. Se lleva a cabo en una cuba o celda electrolitica que consta de:

Un recipiente que contiene una disolucidn o electrolito fundido. En él van sumergidos los dos
electrodos conectados a una fuente de corriente continua que suministra los electrones para que
transcurra la reaccién redox no espontdnea.

Al igual que en la pila, en el dnodo se produce la oxidacién (ceden electrones), pero ahora es el
polo + (conectado al polo + del generador) y atraerd a los iones cargados negativamente.

Al igual que en la pila, en el cdtodo se produce la reduccidén (captan electrones), pero ahora
es el polo - (conectado al polo - del generador) y atraerd a los iones cargados positivamente.

Ejemplo, electrolisis del Nacll fundido:

=iy =

Na
cr

El anodo (polo +) atrae a los iones negativos (Cl) que al ceder electrones se oxidardn a Clz

El catodo (polo -) atrae a los iones positivos (Na*) que al aceptar electrones se reducen a
Na.

Teniendo en cuenta los potenciales estdndar de reduccién: Na'/Na = -2,71 V' y Cl2/Cl'=
+1,36V, las dos semirreacciones y la reaccién global serdn las siguientes:

(=) Semirreaccién Reduccién (Catodo): (Na* + 1e™ - Na)x2 E, =-2,71V

(+) Semirreaccién Oxidacién (Anodo): 2Cl" = Cly + 2e~ E;

—1,36V

Reaccién Redox: 2Na* +2e” + 2C1- - 2Na + Cl, +/£' E'=—4,07V

El potencial negativo indica que el proceso no se lleva a cabo de forma espontdnea sino
que son necesarios 4,07 V de aporte energético externo para que se produzca la reaccion.
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Para la realizacién de problemas y cdlculos estequiométricos debemos saber que la cantidad
de electricidad (q), que ha estado circulando por una cuba electrolitica durante un cierto
tiempo (1) y con una determinada intensidad (I), estdn relacionados de la siguiente forma:

q=1t

donde q se mide en Culombios (C), I en Amperios (A) y t en Segundos (s)

Por dltimo, saber que carga de un mol de electrones equivale a 1 Faraday (96500Culombios).

LEYES DE FARADAY

1? Ley: La cantidad de sustancia que se oxida o se reduce en los electrodos de uha cuba
electrolitica es proporcional a la cantidad de electricidad que la atraviesa.

2% Ley: La cantidad de electricidad necesaria para liberar un equivalente de cualquier

sustancia es 96500C (96487 C)

El proceso de deposicién de un metal en electrélisis es : X** (aq) + Z e —X (s)

Por cada mol de X depositado, circulan Z moles de electrones. Si hacemos circular una carga

Q, se deposita una masa “m". En consecuencia:

n2 de moles de metal = % =

n2de molesdee™ =

Zm
M

Como la carga transportada por un mol de e es igual a un Faraday =

Zm
Q=%"r

=Despejando la masa: = m =

M-Q

Z'F

PILA

CUBA ELECTROLITICA

Una reaccién quimica produce energia
eléctrica

La energia eléctrica produce una reaccion
quimica

Hay dos electrolitos

Hay un solo electrolito

La reaccion redox es espontdnea

La reaccion redox ho es espontdnea

ANODO-OXIDACION- polo NEGATIVO
CATODO-REDUCCION- polo POSITIVO

ANODO-OXIDACION- polo POSITIVO
CATODO-REDUCCION- polo NEGATIVO
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7) Calcula los gramos de Zn depositados en el catodo al pasar una corriente de 1,87

amperios durante 42,5 minutos por una disolucion acuosa de ZnCl. . (masa atdmica Zn =
65,4)

8) Calcula el tiempo necesario para producir 2,79 g de I en el dnodo al pasar una corriente
de 1,75 amperios por una disolucion acuosa de KI. (masa atomica I =127)

9) Calcula la masa atémica del Zn sabiendo que una corriente de 5 A circulando durante 30
minutos por una disolucién de una sal de Zn deposita 3,048 g en el catodo.

10) Se realiza la electrodeposicién completa de la plata que hay en 2L de una disolucién de
AgNOs. Si fue necesaria una corriente de 1,86 amperios durante 12 minutos. Calcula la
molaridad de la disolucién de AgNOs

11) Se hace pasar una corriente eléctrica por una disolucién acuosa de dcido sulfdrico.
a) Calcula la corriente que hay que aplicar para obtener 1L de O: en condiciones
normales.
b) ¢Cudntos moles de hidrégeno se obtienen en condiciones normales?

12) Calcula la cantidad de electricidad necesaria para depositar 322g de Na durante la
electrdlisis del NaCl fundido. (fmasa atémica Na = 23)

13) Una corriente de 8A atraviesa durante dos horas dos celdas electroliticas conectadas
en serie que contienen sulfato de aluminio la primera y sulfato de cobre la segunda.
a) Calcule la cantidad de aluminio depositada en la primera celda.
b) Sabiendo que en la segunda celda se han depositado 18,95g de cobre, calcule el

estado de oxidacién en que se encontraba el cobre. (masas atomicas Al =27; Cu =
63,5)

14)a) ¢Qué cantidad de electricidad es necesaria para que se deposite en el catodo todo el
oro contenido en un litro de disolucién 0,1M de cloruro de oro (III)?
b) ¢Qué volumen de dicloro, medido a la presién de 740mmHg y 25°C, se desprenderd
del dnodo? (tmasas atomicas Au = 197, ¢/ =35,5)
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5. APLICACIONES DE LA ELECTROLISIS.

Se utiliza para obtener muchos elementos, tanto en el laboratorio como a nivel industrial, para

recubrir objetos metdlicos con pequefias capas de otros metales (plateado, niquelado...),para

proteger los objetos metdlicos de la corrosion...

Electrélisis del NaCl fundido: El NaCl fundido a unos 800°C es el electrolito. Estd disociado

en sus iones. Los electrodos inertes se introducen en el electrolito y se conectan a la corriente

continua.

Los aniones Cl” se mueven

hacia el dnodo, y los cationes hacia el catodo.El

sodio obtenido en el catodo, menos denso que el

fundido, flota en éste. El cloro gaseoso se recoge

en el dnodo.

Anodo:

2cCr

— Ch(g)+2e

Cdtodo: 2 Na*+2e — 2 Na ()

Electrélisis del agua:

El agua pura no contiene suficientes iones libres

como para conducir la electricidad. Por ello se agrega

una pequefia cantidad de Acido sulfirico 0,1 M. Se

sumergen los electrodos inertes en la disolucién acuosa,

y se dan las siguientes reacciones:

Anodo:

H20 (1)

— 3 02(9)+2H +2¢

Cdtodo: 2H +2 e — Hz (g)

H20 (1)

— % 02(9) +Hz2(9)

Fuente de corriente continua
1| e
Catodo () ‘

Anodo (+)

Na ()

NaCl fundido |

Fuente de corriente continua

{ SOE- __ﬁ)
o - -

Disolucién diluida de HpSO,4
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Se obtiene el doble de Hz que de O:. El H2SO4 no se consume (ya que para ello requiere mds
potencial que el agua).

Recubrimientos metdlicos:

Mediante electrélisis es posible depositar una fina capa de un metal sobre otro. El bafio
electrolitico tiene muchas aplicaciones, entre otras:

Recubrimientos con oro o plata (dorado y plateado), se emplean para embellecimiento exterior
de distintos objetos.

Recubrimientos con cinc, niquel, cromo, cobre.etc.tienen como finalidad la proteccion de
objetos metdlicos contra la corrosién (cincado, niquelado, cromado y cobreado)

Purificacién electrolitica del cobre:

La utilidad del cobre como conductor depende en gran medida de su grado de pureza.

Para ello se introduce una barra de cobre puro (cdtodo) y otra de cobre impuro (dnodo) en
una disolucion de CuSOas. Manteniendo un potencial adecuado, se consigue su purificacién (el
Cu® pasa del dnodo al cdtodo).

6. CORROSION DE LOS METALES.

La corrosion es el deterioro que experimentan los metales debido a un proceso
electroquimico:

Corrosién del hierro: El Fe se oxida a Fe? , y posteriormente, el Fe?* se oxida a Oxido de
hierro (III). Para ello es necesaria la presencia de agua y O:. El Fe.Os se deposita sobre la
superficie del hierro, formando una capa porosa que no estd fuertemente adherida a la
superficie metdlica, por lo que no se detiene la oxidacion y prosigue hacia capas mds
profundas.

Corrosion del aluminio: El aluminio se oxida fdcilmente a Al.O3 en presencia de O:
atmosférico. Pero a diferencia del Fe, la capa de 6xido formada queda fuertemente adherida al
metal, deteniendo asi la corrosion posterior.La lluvia dcida pone en peligro al aluminio
estructural porque disuelve su recubrimiento de Al2Os.

7. METODOS PARA PREVENIR LA CORROSION DE LOS METALES.

Pasivacién: Se trata al Fe con un agente oxidante fuerte como el HNOs, K:Cr:07. De este
modo, el Fe se oxida directamente a Fe.Os, sin que se forme Fe®, y se forma asi una capa
protectora fuertemente adherida al metal (la corrosion no prosigue en capas mds profundas)
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Proteccidn catédica: Consiste en unir al metal que se quiere proteger (Fe) con un trozo de
metal de menor potencial de reduccion (Zn, Mg...). Asi, se consigue una pila en la que el Fe es el
catodo y el metal protector es el que se oxida.
Este procedimiento se utiliza para evitar la corrosién de las tuberias y depésitos de Fe
enterrados.
Recubrimiento metdlico: (Visto en aplicaciones de la electrélisis)
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