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1.1.- Concepto tradicional de oxidación y de reducción.1.1.- Concepto tradicional de oxidación y de reducción.

1.- Reacciones de oxidación-reducción.

• Posteriormente, el concepto se amplió: 
• Oxidación es el proceso donde una sustancia pierde hidrógeno.
• Reducción sería la ganancia de hidrógeno. 
• Este concepto es muy útil en reacciones donde intervienen compuestos orgánicos del 

carbono.
Oxidación Reducción  

3CrO
3 2 3oxidaciónCH CH OH CH CHO 2H /Pt

3 3 3 3reducciónCH COCH CH CHOHCH

• Tradicionalmente:
•

Tradicionalmen
Oxidación es cualquier proceso donde una sustancia gana oxígeno.q p

2 Ca + OO22 CaO el calcio se ha oxidado
• Reducción es cualquier proceso donde una sustancia pierde oxígeno.

Feeee2eee22OOOOOOO3

q
33 + 3 C 

pq
C C

p
4 Fe + 3 3 3 COOO2 óxido de hierro se ha reducido.

• A la vista de este segundo ejemplo, diríamos que:
• El carbono se ha oxidado, ha ganado oxígeno. El proceso se llama oxidación, y el carbono es 

el agente reductor.
• El óxido de hierro (III), al perder oxígeno, se ha reducido. El proceso se llama reducción. El 

Fe2O3 sería el agente oxidante.
• El agente oxidante se reduce mediante el proceso denominado reducción, y el agente 

reductor se oxida mediante la oxidación.
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1.2.- Concepto electrónico de oxidación y de reducción.1.2.- Concepto electrónico de oxidación y de reducción.

1.- Reacciones de oxidación-reducción.

• UUnn procesoo ess dee oxidaciónn-n-reducción cuando en él se producen transferencias o
intercambios de electrones de unas sustancias a otras.

• Oxidación: proceso en el que una especie química pierde electrones.
• Reducción: proceso en el que una especie química gana electrones.

• Reacción n de e oxidaciónn-n-reducción o Reacción
reacción 

edee oxónn d
n n redox

daxidox
oxoxox:

• Semirreacción de oxidación: 
Mg 2+ + 2 e – (pérdida de electrones)

• Semirreacción de reducción: 
S + 2 e – 2 – (ganancia de electrones)

• Laa especiee quee see oxida (pierde electrones) se denominaa agentee reductor:
• El agente reductor es el magnesio, pues cede electrones reduciendo al azufre.
•

El
La

gente redl ag
a especie

ductored
e que

rcto
e se

s el magr es
e reduce (gana electrones) se denomina

reduciendo
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.fre.
te.

• El agente oxidante es el azufre, pues acepta electrones oxidando al magnesio.
• EEn

g
n lass reacciones

,
s redox

,
ox,
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pp
el reductorr see oxidaa yyy el

g
el oxidante

g
e see reducece.

• EElEl conceptoo dee oxidantee ooo reductorr ess relativovo: depende de con qué se enfrente.
• El peróxido de hidrógeno, H2O2, que actúa habitualmente como oxidante, puede hacerlo como

reductor frente a oxidantes más potentes que él, como el permanganato de potasio, KMnO4.
• Es posible ordenar las sustancias según su fuerza oxidante relativa.
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• El número (o estado) de oxidación de un átomo es la carga eléctrica formal que
tendría dicho átomo en un compuesto determinado, si los pares electrónicos de cada enlace
en los que participa se asignan al miembro más electronegativo implicado en el
correspondiente enlace.

• El númeron o o(o estado)e ) dede oxidacióno n dede unun átomoá ese la carga eléctrica formal que
tendríatendríand dichodichoo átomoátátomotom enen ununn compuestococ mpuestomp determinado,deteerminerm nadonado sisis loslos parespar electrónicos de cada enlace
en los que participa se asignan al miembro más electronegativo implicado en el
correspondiente enlace.

2.- Número de oxidación. Reglas para asignar números de oxidación.

1. El número de oxidación de todos los elementos en estado libre, en cualquiera de las formas
que se presente, es cero. Por ej, el número de oxidación del N2, P4, Cl2 o Na es igual a cero.

2. El número de oxidación del hidrógeno en todos sus compuestos es +1, excepto en los hidruros
metálicos que es –1.

3. El número de oxidación del oxígeno en todos sus compuestos es –2, excepto en los
peróxidos, que es –1, y en sus combinaciones con el flúor, donde es +2.

4. El estado de oxidación de un ion monoatómico es igual a su carga eléctrica. Así, el número de
oxidación del Na+ es +1, el del ion Mg2+ es +2 y el del ión Cl– es igual a 1.

5. El número de oxidación de los metales es positivo; así el de los alcalinos es +1, y el de los
alcalinotérreos es +2.

6. El número de oxidación de los no metales puede ser positivo o negativo. En los compuestos
formados por no metales en los que no interviene el oxígeno, el elemento más electronegativo
tiene un número de oxidación negativo, igual al de la carga de su ion negativo más frecuente.

7. La suma algebraica de los números de oxidación de los átomos de un compuesto neutro,
multiplicados por sus correspondientes subíndices, debe ser cero. En los iones poliatómicos,
la suma de los números de oxidación debe coincidir con la carga efectiva del ion.
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• Algunos ejemplos.

• Metano, CH4, el número de oxidación del H de +1, y el del carbono es 4.
• Yoduro de metilo, CH3I, el número de oxidación del H es +1, el del I es 1 y el del C es 2.
• Dicloruro de metano, CH2Cl2, número de oxidación del H es +1, del Cl es 1 y el del C es 0.
• Tetracloruro de carbono, CCl4, el número de oxidación del Cl es 1 y el del C es +4.

• Algunos ejemplos.

2.1.- Número de oxidación. Reglas para asignar números de oxidación.

• EEnn ell ácidoo sulfúrico,, HHH2HH2SOO4OO4, asignamos al hidrógeno el número de oxidación +1 y al
oxígeno el número de oxidación 2. Para que la molécula sea neutra, el número de oxidación
del azufre debe ser +6.

• Enn ell ionn permanganato,, MnOO4OO44 , asignamos al oxígeno el número de oxidación 2. Al
ser un ion poliatómico, la suma de los números de oxidación del Mn y del O debe ser igual a

1, por tanto, el número de oxidación del Mn será +7.

• Tanto en el H2SO4 como en el MnO4 , el valor del número de oxidación coincide con la
valencia que utilizan los elementos para formar dichos compuestos, pero, ¿siempre ocurre
así?

• La valencia de un elemento es la capacidad que tiene dicho elemento para combinarse con
otro, mientras que el número de oxidación es una carga ficticia que se asigna a un elemento
en un determinado compuesto.

• Aunque en la mayoría de los casos, el valor del número de oxidación y la valencia de un
elemento coinciden, no siempre ocurre así. Por ejemplo, en los compuestos orgánicos, el
carbono siempre actúa con valencia +4, mientras que su número de oxidación varía de unos
compuestos a otros. Así:
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• Los números de oxidación permiten reconocer de forma rápida si una reacción es 
de oxidación-reducción o no, e identificar las especies que se oxidan y se 
reducen.

• Los números de oxidación permiten reconocer de forma rápida si una reacción es 
de oxidación-reducción o no, e identificar las especies que se oxidan y se 
reducen.

2.2.- Aplicación de los números de oxidación.

• Semirreacciónn dee oxidaciónn: Mn2+ Mn7+, por tanto el MnO es el reductor.
• Semirreacciónn dee reducciónn: Pb4+ Pb2+, por tanto el PbO2 es el oxidante.

• Unaa reacciónn químicaa ess redox si hay un cambio en el número de oxidación de
algunos elementos implicados en ella; en caso contrario, la reacción no es redox.

• Un elemento es reductor, esto es, se oxida, cuando aumenta su número de oxidación,
mientras que, por el contrario, un elemento actúa como oxidante, esto es, se reduce, si lo
disminuye.

• Si consideramos la reacción:
MnO   +   PbO2 +   HNO3 HMnO4 +   Pb(NO3)2 +   H2O

• Para saber si es una reacción de oxidación reducción asignamos a todos los átomos que
intervienen sus correspondientes números de oxidación:

+2 2 +4 2 +1 +5 2 +1 +7 2 +2 +5 2 +1 2

MnO   +   PbO2 +   HNO3 4 +   Pb(NO3)2 +   H2O
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• Actividades.• Actividades.

2.2.- Aplicación de los números de oxidación.

A.2. Indica el número de oxidación de cada uno de los elementos que intervienen en las
siguientes reacciones químicas:

a) Zn + 2 HCl ZnCl2 + H2 b) C2H6 + 3,5 O2 2 CO2 + 3 H2O
c) F2 + 2 KI I2 + 2 KF        d) Ca(OH)2 + 2 HCl CaCl2 + H2O

Escribe las semirreacciones de oxidación y de reducción, indicando a su vez la sustancia
oxidante y la sustancia reductora.

A.1. Indica el número de oxidación de los elementos que intervienen en las siguientes especies
químicas: SO2, H2CO3, K2Cr2O7, Na2SO4, CH2O, BO3

3 , NO2 , CrO4
2 .

88Curso 2018/19Química 2  08. Introducción a la electroquímica.

• Reacciones que transcurren en medio ácido.• Reacciones que transcurren en medio ácido.

3.- Ajuste de reacciones redox.

• Las reacciones de oxidación-reducción que tienen lugar en disolución acuosa son difíciles de
ajustar por procedimientos de tanteo o por métodos de coeficientes matemáticos.

• El ajuste de una reacción redox iónica resulta sencillo si se sigue un procedimiento adecuado
denominado

e una reacci
o método

ióncci
o del

redoón r
el ion

edo
n-

x iónicaoxdo
n-electrón

eca re
n.

• Reacciones redox iónicas que transcurren enn medioo ácidoo.
• Reacciones redox iónicas que transcurren en

n medio
nnn medio

ácidoo á
ooo básico

o.
ooo.

• Hemos tenido en cuenta que el manganeso forma parte de una sal que en disolución acuosa está totalmente
disociada en sus correspondientes iones, K+ y MnO4 ; luego la especie química que interviene en la
semiecuación de reducción es MnO4 .

• RReacciónn entree ell cloruroo dee potasioo yyy ell permanganatoo dee potasioo paraa obtenerr clororo.RRea
En

cciónacea
nn este

n entreeónn
ee caso,

etree
o,o el

l clorurce eel
elel medio

roo dedrur
oo ácido

pee p
ooo lo

tasioo yyy eel perppotp
ooo proporciona

maper
aa el

anganama
elel ácido

atoo dedeana
oo sulfúrico

tapotp
ooo:

• Escribimos la ecuación completa sin ajustar, y asignamos a cada uno de los elementos que
intervienen en la reacción su correspondiente número de oxidación:

+1 1 +1 +7 2 +1 +6 2 +2 +6 2 +1 +6 2 0 +1 2

KCl +   KMnO4 + H2SO4 MnSO4 + K2SO4 + Cl2 +  H2O

• Escribimos las semirreacciones de oxidación y reducción, de manera que aparezcan las
especies que realmente intervienen en el proceso, en forma molecular o iónica, y que contengan al elemento
cuyo número de oxidación cambia.

Semirreacción de reducción: MnO4
- Mn2+

Semirreacción de oxidación: Cl-1 Cl2o
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• Reacciones que transcurren en medio ácido.• Reacciones que transcurren en medio ácido.

3.- Ajuste de reacciones redox.

• Ajustamos en cada semirreacción el número de átomos y el número de cargas
eléctricas: 1) Ajustar los O añadiendo moléculas de H2O; 2) ajustar los H añadiendo H+; 3)
igualar las cargas, sumando o restando electrones donde corresponda:

Reducción: MnO4 + 8 H+ + 5 e Mn2+ + 4 H2O
Oxidación: 2 Cl 2 e Cl2

• Igualamos en ambas semirreacciones el número de electrones, en este caso
multiplicamos la primera por 2, y la segunda, por 5.

Reducción: 2 x (MnO4 + 8 H+ + 5 e Mn2+ + 4 H2O)
Oxidación: 5 x (2 Cl 2 e Cl2)

• Obtenemos la reacción iónica ajustada, sumando las dos semirreacciones:
2 MnO4 + 16 H+ + 10 Cl 2 Mn2+ + 8 H2O + 5 Cl2

• Obtenemoss laa reacciónn molecularr ajustada: para ello colocamos las moléculas de
ácido necesarias para tener el número correcto de protones e incluimos los iones que no
intervienen en la ecuación iónica (iones espectadores) y si es preciso ajustamos por tanteo:

100 KCll + 2 KMnOO44 +  8 HH2HH2SOO44 44 +  6 KK2KK2SOO44 +  5 ClCl22 +  8 HH2HH2O
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• Reacciones que transcurren en medio básico.• Reacciones que transcurren en medio básico.

3.- Ajuste de reacciones redox.

• Simplificar las moléculas de agua.
3 SOO3OO3

g
+  2 MnOO4

g
OO4

gggg
+  HH2HH2 44 +  2 MnOO22 +  2 OHH

• Por ultimo, se identifica cada ion con la molécula de la que procede, para dar forma molecular
a la ecuación

• En las reacciones que transcurren en medio básico, una vez completados los pasos que
conducen a la ecuación iónica neta, se deben realizar tres pasos más.

• Por ejemplo, se supone que la reacción:
SO3 + MnO4 SO4

2 + MnO2
• Transcurre en medio básico.
• Siguiendo los pasos comunes a ambos casos, se obtiene la ecuación iónica ajustada:

3 SO3 + 2 MnO4 + 2 H+ 3 SO4 + 2 MnO2 +  H2O

• Loss pasoss adicionaless quee debemoss completarr sonn:
• Sumar, en los dos lados, tantos OH como H+ haya. Como aquí existen 2 H+ (en la

izquierda), se suman 2 OH en ambos lados:
3 SO3 +  2 MnO4 + 2 H+ +  2 OH 4 +  2 MnO2 +  H2O  +  2 OH

• Combinar los OH con los H+ para formar H2O.
• En este ejemplo se producen 2 H2O en el lado izquierdo:

3 SO3 +  2 MnO4 + 2 H2 4 +  2 MnO2 +  H2O  +  2 OH
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• La estequiometría de los procesos redox puede estudiarse a partir de las 
ecuaciones químicas ajustadas.

• Lo que permite establecer relaciones entre los moles de reactivos y productos 
que intervienen en cada reacción. 

• La estequiometría de los procesos redox puede estudiarse a partir de las 
ecuaciones químicas ajustadas.

• Lo que permite establecer relaciones entre los moles de reactivos y productos 
que intervienen en cada reacción. 

4.- Estequiometría de los procesos redox.

• Por ejemplo, la siguiente reacción ajustada, nos informa de que:
4 HCl + MnO2 MnCl2 +   Cl2 +     2 H2O

4 mol 1 mol1 mol 1 mol 2 mol

• Esta relación, expresada algebraicamente, nos permite establecer todas las relaciones 
estequiométricas necesarias.

2
2 2 2

nºmolesH OnºmolesHCl nºmolesMnO nºmolesMnCl nºmolesCl
4 2
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• La valoración de oxidación-reducción o valoración redox y es semejante a la 
valoración ácido-base.

• La valoración de oxidación-reducción o valoración redox y es semejante a la 
valoración ácido-base.

4.1. Valoraciones redox.

• La concentración de un agente oxidante en disolución acuosa se puede determinar
conociendo la concentración de un agente reductor y los volúmenes de ambas disoluciones.
De igual modo, es posible determinar la concentración de éste conociendo la de oxidante.

• En una valoración de oxidación-reducción o valoración redox, el punto de equivalencia se
alcanza cuando el número de electrones ganados/cedidos por el oxidante/reductor,
oxida/reduce completamente a la especie reductor/oxidante problema.

• El punto final de la valoración se puede determinar mediante un indicador que presente
distinto color en su forma oxidada y reducida.

• Las valoraciones redox se realizan añadiendo una disolución patrón (de concentración
conocida) desde una bureta sobre un matraz erlenmeyer, que contiene la disolución problema
a valorar.

• En algunas ocasiones, el indicador puede ser alguna de las sustancias que intervienen en la
valoración; así ocurre en una valoración con MnO4 , o

a de las sustancias que
o permanganimetría

nte in
ía:

5 Fe2+ + MnO4 + 8 H+ 3+ + Mn2+ + 4 H2O
• donde el mismo permanganato actúa como indicador del punto final, ya que cuando añadimos

Fe2+, la disolución pasa de un color violeta intenso, debido al MnO4 , a incoloro, propio de las
sales de Mn (II).
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• Actividades.• Actividades.

4.1. Valoraciones redox.

A7. Dada la reacción: K2Cr2O7 + Na2SO3 + H2SO4 Cr2(SO4)3 + K2SO4 + Na2SO4 + H2O
a) Ajuste por el método del ion-electrón esta reacción en sus formas iónica y molecular.
b) Calcule la molaridad de una disolución de sulfito de sodio, si 15 mL de ésta reaccionan
totalmente, en medio ácido, con 25’3 mL de disolución de dicromato de potasio 0’06 M.

A.6. Dada la reacción: KMnO4 + FeSO4 +H2SO4 MnSO4 + K2SO4 + Fe2(SO4)3 + H2O
a) Ajuste por el método del ion-electrón esta reacción, en su forma iónica y molecular.
b) ¿Qué volumen de disolución 0’02 M de permanganato de potasio se necesita para oxidar 30
mL de disolución de sulfato de hierro (II) 0’05 M, en presencia de ácido sulfúrico?

A.5. El yoduro de potasio reacciona en medio básico con el clorato de potasio de acuerdo con la
ecuación: KI + KClO3 + H2O I2 + KCl + KOH
a) Ajusta, por el método del ion-electrón, la reacción anterior; b) Calcula el volumen de yodo
líquido (densidad 4,3 g/cm3) que se obtiene al tratar 83 g de KI con suficiente cantidad de KClO3.

A.3. Una muestra que contiene sulfuro de calcio, CaS, se trata con ácido nítrico concentrado
hasta reacción completa, según: CaS + HNO3 NO + SO2 + Ca(NO3)2 + H2O
a) Ajuste por el método del ion-electrón esta reacción en sus formas iónica y molecular.
b) Sabiendo que al tratar 35 g de la muestra con exceso de ácido se obtienen 20’3 L de NO,
medidos a 30 ºC y 780 mm de Hg, calcule la riqueza en CaS de la muestra.

A.4. El ácido nítrico reacciona con el sulfuro de hidrógeno según:
HNO3 (ac) + H2S (g) NO (g) + SO2 (g) + H2O (l)

a) Ajuste por el método del ion-electrón esta reacción en sus formas iónica y molecular.
b) Calcule el volumen de sulfuro de hidrógeno, medido a 700 mm de Hg y 60ºC, necesario para
reaccionar con 500 mL de una disolución de ácido nítrico 0’5 M.
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• A continuación se van a estudiar dos aplicaciones tecnológicas concretas de los procesos 
redox: las celdas (o pilas) electroquímicas y las celdas (o cubas) electrolíticas.

• A continuación se van a estudiar dos aplicaciones tecnológicas concretas de los procesos
redox: las celdas (o pilas) electroquímicas y las celdas (o cubas) electrolíticas.

5.- Electroquímica.

• Lass pilas son dispositivos que permiten obtener una corriente eléctrica a partir de un
proceso redox que se da de forma espontánea.

•
proces
Las

so redoxces
s cubas

que se da de formox
s electrolíticas son dispositivos en los que la corriente eléctrica es capaz de

producir una reacción redox que, en ausencia de dicha corriente, no tiene lugar.

• Desde un punto de vista energético, las pilas transforman energía química en energía
eléctrica, mientras que las cubas electrolíticas transforman energía eléctrica en energía
química.

• Debido a la relación existente entre las reacciones químicas de oxidación-reducción y la
electricidad, a esta parte se denomina

e las reacciones quím
a electroquímica

mquím
ca.

• El litio es un metal muy reactivo. Reacciona violentamente con el agua, produciendo una
disolución de hidróxido de litio, en la que hay iones Li+.

• El magnesio no reacciona con agua, pero si lo hace con ácido clorhídrico, dando lugar
a una disolución de cloruro de magnesio, MgCl2, en la que hay iones Mg2+,
desprendiéndose gas hidrogeno.

• El hierro se oxida por acción del aire y del agua, dando lugar a oxido e hidróxido de
hierro, en los que hay iones Fe2+ o Fe3+. Observa, por ejemplo, un puente oxidado por
acción de los agentes atmosféricos.

• ¿Cómo puedes explicar que se produzcan estas reacciones redox?
• ¿Es posible predecir si una reacción redox se va a producir o no?
• ¿Cómo se puede aprovechar para obtener energía eléctrica?
• ¿Cómo se monta una pila?
• ¿Cómo se pueden producir reacciones químicas no espontaneas utilizando corriente eléctrica?
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5.1.- Producción de corriente eléctrica por reacciones redox: pilas.
• Reacción redox producida al sumergir una lamina de cinc en una disolución de sulfato de 

cobre (II), que se encuentra formando iones Cu2+ (aq) y SO4
2 (aq).

• La lámina metálica va perdiendo cinc, ya
que de ella salen iones Zn2+.

• La disolución se va haciendo más diluida
en iones Cu2+, ya que se forman átomos
de Cu que se van depositando sobre la
lámina metálica, dándole un color cobrizo
característico.

Se produce espontáneamente la reacción: Znn (s)) ++ Cuu22+++ (((aqqq)) Znn22+++ (((aqqq)) ++ Cuu (ss(s)

• El Zn se ha oxidado a iones Zn2+ mientras
que los iones Cu2+ se han reducido a
cobre metálico.

• En este proceso cada átomo de Zn debió
transferir dos electrones a cada ion Cu2+.

• ¿Podríamos conseguir mediante algún
dispositivo que ese tránsito electrónico
se hiciese a través de un circuito
externo?

• ¿Se puede convertir la diferencia de
energía entre reactivos y productos en
energía eléctrica?
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• Pilas electroquímicas, pilas galvánicas o sencillamente pilas• Pilas electroquímicas, pilas galvánicas o sencillamente pilas

5.1.- Producción de corriente eléctrica por reacciones redox: pilas.

• Paraa generarr unaa corrientee eléctrica es necesario forzar a los electrones a pasar por
un circuito eléctrico externo. Esto se consigue separando físicamente los dos procesos de la
reacción en dos compartimentos distintos, en cada uno de los cuales se coloca una disolución
que aporta la forma oxidada de una sustancia, y una barra metálica (u otro dispositivo), que
aporta la forma reducida de esa misma sustancia.

• Cada uno de estos conjuntos se denomina
ustancia.
a semiceldaa ooo semipilalal .

• Se obliga a los electrones que se liberan en el ánodo, donde se produce laSe obliga a
oxidación, a pasar a través de un hilo conductor u otro circuito eléctrico (lámpara,
amperímetro, etc.) por el que circulara entonces una corriente eléctrica, antes de que se
capten en el

ro, etc.) por
el cátodo,

elor
o, en

queel q
n el

e circuque
el que

ularacircu
e se

a entonceslara
e produce

sces
e la

na corrientes u
a reducción

ente
n.

• Lass pilass electroquímicasas,, pilass galvánicass ooo sencillamentee pilas, transforman
energía química en energía eléctrica es decir, es un dispositivo que permite obtener una
corriente eléctrica a partir de una reacción redox espontánea.

• En la figura siguiente se muestran las dos semiceldas para el proceso de oxidación y
reducción entre el cinc y el cobre.

• En la semicelda del cinc tiene lugar la oxidación, y en la del cobre, la reducción:
Ánodo o ( (

g , y
( 2+++ (((aq

,
qq) + 2 ee

Cátodo o (+) reducción: Cuu2+++++ (((((aqqq) + 2ee
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• Pila Daniell• P ailaa aniellD

5.1.- Producción de corriente eléctrica por reacciones redox: pilas.

• La imagen muestra laa pilaa Daniellell, en la que la reacción es:p
Zn 

,
n n (s) + Cuuu2++++++ (((aqqq)

q
) Znn2+++ (((aqqq) + Cu (s).

• En la imagen de la derecha tienes el esquema de la misma pila, pero con tabique poroso.
• Los electrones que circulan (corriente eléctrica) desvían la aguja del galvanómetro.

Ánodo ( ) oxidación:  
Zn 2+ (aq) + 2 e

Cátodo (+) reducción:
Cu2+ (aq) + 2e
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• Descripción de una pila• Descripción de unaa ilapi

5.1.- Producción de corriente eléctrica por reacciones redox: pilas.

• ElEl puentee salinoo ooo elel tabiquee porosoo tienenn doss funcioneses:
• Por un lado, cierra el circuito al permitir el paso de aniones y cationes de un compartimento a

otro.
• Por otro, el flujo de los iones del electrólito en él contenido, por ejemplo KCl, evita la

acumulación de carga.
• Observamos que en el ánodo se produce un exceso de cargas positivas debido a la

formación de iones Zn2+.
• El flujo de iones Cl mantiene la neutralidad eléctrica.
• Y a la inversa; en el cátodo habrá un defecto de cargas positivas debido a la reducción de

iones Cu2+, compensado por la migración de iones K+ hacia este elemento de la celda.

• Las dos láminas metálicas se llamann electrodos.
•

Las
El

dos láminas
l ánodo

nasmin
o es

metálicas
s aquel

asálic
l en

ses s
n el

amane ll
l que

n elemann
e se

ectrodosele
ee produce

os.
ee laaa oxidación, que por convenio se sitúa a

la izquierda.
•

la
El

quierdaa izq
El cátodo

a.
o ess elel otroo electrodo,o, enn elel quee see producee laa reducción.

• La separación de los dos procesos puede efectuarse mediante:
• a)

La
a) U

sep
Un

aración depaep
n tabique

los dos prde
e poroso (por ejemplo, de porcelana).

• b)
) UUnn ta

b)b) Dos
biquee porosopabta

ss recipientes
o por(p ejemposo

ss distintos,
plo, de pormp

, unidos
rcelanpor

s por
na)elan

r un
a).
n puentee salinoo: un tubo de vidrio que

contiene una disolución concentrada de un electrolito inerte respecto al proceso redox.
• Por ambos métodos se impide que se mezclen las disoluciones anódica y catódica, pero se

permite la conducción de los iones.
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• Notación de una pila.

• Se empieza siempre escribiendo a la izquierda el proceso de oxidación (ánodo) y a
continuación el de reducción (cátodo).

• La doble barra, indica que los dos semielementos (los dos compartimientos) están
separados, y cada línea vertical, una separación de fases.

• Notación de unaa ila.pi

5.1.- Producción de corriente eléctrica por reacciones redox: pilas.
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• Una de las propiedades más importantes de las pilas es el voltaje o diferencia 
de potencial entre sus electrodos, porque mide la energía eléctrica que 
suministra la pila a través de la reacción química que en ella se produce.

• Una de las propiedades más importantes de las pilas es eel voltaje oo iferencia diUna de las propiedades más important
de potencial entre sus electrodos, orque mide la energía eléctrica que gía eléctricca queca qpo
suministra la pila a través de la reacción química que en ella se producesuministra la pila a través de la reacció .

6.- Potenciales de electrodo.

• Para calcular el potencial de una pila, resulta adecuado y simplifica el problema dividir la
reacción total de la pila en las dos semirreacciones que la forman:

• Ell electrodoo enn el quee see producee laa oxidación, llamadoo ánodoo, tiene un
determinado potencial (o energía potencial eléctrica), debido a la carga negativa adquirida por
los electrones producidos,

•
los electrone
Mientras

es prodone
s que

ducidrod
e en

dosucid
n el

s,os
l cátodo,, dondee see producee laa reducciónn, también existe un

determinado potencial debido a la carga positiva adquirida.

• En general, estos potenciales se llamann potencialess dee electctrodoo, y están originados
por las reacciones redox producidas en la interfase electrodo-disolución.

• ElEl voltajee ooo potencialal dee unaa pila,a, E,E, dependee dede:
• Las reacciones que tiene lugar en los electrodos.
• Las concentraciones de las sustancias que intervienen en la pila,
• La temperatura.

• Cuandoo lass concentracioness sonn igualess aaa 111 MM yyy laa temperaturaa dee 255o5o CC seCuando
habla

oondo
aa de

ass concentcala
ee potencial

tracionesent
alal estándar,

ess s
r,r EEE0

onnsoss
EEEE00.
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• En el caso de las pilas, lo que interesa es conocer la diferencia de potencial 
entre los electrodos, como medida de la energía que pueden suministrar.

• En el caso de las pilas, lo que interesa es conocer la diferencia de potencial En el caso 
entre losentre los

de las pilas,so 
s s lectrodoslectrodoselel

, lo que interesa es conocer la dias,
s, s omo medida de la energía queomo medida de la energía quecoco

iferenciaa di
e e uedenuedenpupu

a de potencincia
n n uministrauministrasusu

anci
arar.

6.1.- El potencial de referencia.

• Laa soluciónn adoptadaa consistee enn asignarr arbitrariamentee potenciall ceroo aLaa s
una

oluciónn adoptadasos
aa semirreacción

daa conscad
nn redox

sistee enenns
xx concreta

sigasa
aa y

gnarr arbitraasig
yy comparar

ariatra
rr el

amentee potpria
ll potencial

tencpot
ll de

cianc
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ceroc o aal c
ss demásunaa semirreaccións

semirreacciones
nnión

ss con
doxredr
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xxdox

elel de
concrx cc

ee ese
retaa yyy comcncr

ee electrodo
mpacom

oo de
ararr elel potpmpa
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epot

iaa.

• Este electrodo debe ser de fácil construcción y reversible (reacción realizable en los dos
sentidos).

• Ell electrodoo usadoo universalmentee conn estee finn ess ell electrodoo estándarr deEl electrodoe
hidrogeno

oodoo
oo .

• Como siempre que se habla de energías potenciales, el problema estriba en definir el nivel de
energía potencial cero.

• En el caso de las pilas, lo que interesa es conocer la diferencia de potencial entre los
electrodos como medida de la energía que puede suministrar.

• Por otro lado, aunque necesitásemos medir potenciales absolutos, tampoco lo podríamos
hacer, puesto que los aparatos de medida únicamente miden diferencias de potencial.
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• El electrodo estándar de hidrogeno.• El electrodo estándar de hidrogeno.

6.1.- El potencial de referencia.

• Consta de una pieza de platino sumergida en una disolución de concentración unidad de
iones hidronio; además, se burbujea hidrogeno gas a través de la superficie de platino en una
corriente ininterrumpida, de modo que la presión de hidrogeno se mantiene constante a 1
atmosfera.

Se e trata de un electrodo de gas: (Pt) HH22 (1 atm) / HH++ (1 1 M)
• Según que actúe como polo negativo o positivo en una pila, la reacción que tiene lugar en el

electrodo de hidrogeno es:

• El electrodo estándarr más usado es el electrodo de calomelanos, constituido por
mercurio liquido y una disolución saturada de Hg2Cl2 y KCl 1 M, cuyo potencial a 25o C es
0,28 voltios frente al electrodo de hidrogeno.

• Para determinarr el potencial estándarr (((1(1M) de un electrodo o semipila
determinado, se forma una pila entre este electrodo y el de hidrogeno y se mide el potencial
(la diferencia de potencial) entre los electrodos de la pila.

• Recordando que los electrones se mueven desde puntos de menor potencial eléctrico a
puntos de mayor potencial, el electrodo negativo (de menor potencial) es en el que se
produce la oxidación, ya que en él se generan los electrones que van al electrodo en el que
se produce la reducción, que es el de mayor potencial.

Ánodo ( ) oxidación:  
H2

+ + 2 e
E0

oxid = 0,00 voltios

Cátodo (+) reducción:
2 H+ +  2e 2
E0

red = 0,00 voltios
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6.1.- El potencial de referencia.
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• Si al electrodo de hidrogeno se le asigna arbitrariamente el potencial cero, 
el potencial de la pila coincide con el potencial del otro electrodo. 

• Si al electrodo de hidrogeno se le asigna arbitrariamente el potencial cero, 
el potencial de la pila coincide con el potencial del otro electrodo. 

6.2.- Escala de potenciales estándar de reducción.

• Se monta una pila en la que la reacción de pila es:
Cu2+ (aq)  +  H2 (g)   Cu(s)  +  2 H+ (aq)

• Su potencial experimental de 0,34 V, significa que el potencial de reducción en el semisistema
del cobre es de 0,34 V, que se tabula como potencial normal o estándar de reducción.

• Al ser positivo, significa que si se construye una pila con este electrodo y el de hidrógeno, la 
semirreacción que tiene lugar en dicho electrodo es una reducción: 

Cu2+ + 2 e- El cobre en presencia de hidrógeno se reduce

• Cuando el potencial de reducción de un electrodo es negativo, Eº (Zn2+/Zn) = 0,76 V
significa que si se construye una pila con este electrodo y el de hidrógeno, la semirreacción
que tiene lugar en dicho electrodo es una oxidación:

Zn Zn2+ + 2 e- EElEl cincc metálicoo enn presenciaa dee protoness see oxida
• El potencial de oxidación de un semisistema es igual en valor absoluto al de reducción, pero

de signo contrario, ya que se refiere a la reacción contraria.
•

de sign
Los

no contrario,sign
s potenciales

a que se refieya
s normales

ereefie
s se

a la reaccióre a
e indican
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n E

óió
EE0

contónón
0 (M

on
Mn
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n+
trarinttrnt
++ /
rarira
/ M

ari
MM)

a.
) enn elel sentidoo dee reducciónn.

• Porr convenio,o, see midenn potencialess dee reducciónn.
• Si en un electrodo que forma una pila con el electrodo de hidrogeno se produce la reducción,

se asigna a ese semisistema redox potencial de reducción positivo.
• Por el contrario, si en el electrodo se produce la oxidación, su potencial de reducción es

negativo.
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• Tabla de los potenciales de reducción más importantes.• Tabla de los potenciales de reducción más importantes.

6.3.- Escala de potenciales estándar de reducción.
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• Tabla de los potenciales de reducción más importantes.• Tabla de los potenciales de reducción más importantes.

6.3.- Escala de potenciales estándar de reducción.
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• Con los datos de la tabla de potenciales normales de reducción puede 
calcularse el voltaje que proporciona una pila formada por cualquier pareja 
de electrodos, y predecir la polaridad de los mismos.

• Con los datos de la tabla de potenciales normales de reducción puede 
calcularse el voltaje que proporciona una pila formada por cualquier pareja 
de electrodos, y predecir la polaridad de los mismos.

6.4.- Potencial de una pila.

• La a fuerza electromotriz de la pila será la suma del potencial de Laa uerza electromotriz de la pila será la suma del potencial de fu
reducción del cátodo más el potencial de oxidación del ánodo (que
como hemos indicado anteriormente es igual en valor absoluto al de reducción, pero de signo 
contrario), y la reacción global de la pila la suma de las correspondientes reacciones.

EEoo
pilaa == EEooo

redd-d-cátodoo ++ EEEoo
oxix -xi-ánodo

(que también podríamos escribir como: Eo
pila = Eo

red-cátodo Eo
red-ánodo)

• Para ello, no tienes más que escribir las reacciones del electrodo y sus respectivos
potenciales, con los signos adecuados.

• Ell poloo negativoo seráá ell electrodoo dee menorr potencial, esto es, el más
negativo (o menos positivo), que tendera a ceder electrones.

• EEll poloo positivoo seráá ell dee mayorr potenciall (máss positivo), que tendera
a captar electrones.
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A.- Significado de los valores positivos y negativos de los potenciales de 
electrodo dados en la tabla, E0

red.

A.- Significado de los valores positivos y negativos de los potenciales de 
electrodo dados en la tabla, E0

red.

6.5.- Interpretación de la tabla de potenciales estándar de reducción de electrodo.

• Un valor positivo del potencial estándar de electrodo nos indica que el electrodo actúa como
cátodo (reducción) frente al electrodo de hidrógeno.

• Potencial estándar de reducción de la plata E0
Ag

+
/Ag = + 0,80 V.

• Las semirreaciones en la pila construida con un electrodo de plata y un electrodo de 
hidrógeno son:

Ánodo (oxidación): H2 H+ +  2 e- E0
oxi-ánodo = 0,0 V

Cátodo (reducción): Ag+ + 1 e- Ag E0
red-cátodo = 0,80 V

Reacción global: H2 + 2Ag+ 0 + 2 H+

fem de la pila: E pila oxi-ánodo red-cátodo = 0,80 + 0,00 = 0,80 V.

• Un valor negativo del potencial estándar de electrodo nos indica que el electrodo considerado
actúa como ánodo (oxidación) frente al electrodo de hidrógeno.

• Potencial estándar de reducción del electrodo de magnesio es E0
Mg

2+
/Mg = – 2,34 V.

• Como el potencial tiene un valor negativo quiere decir que el electrodo de magnesio, frente al
de hidrógeno, no se reduce sino que se oxida; actúa como ánodo.

• Las semirreacciones en la pila construida con este electrodo y un electrodo de hidrógeno son:

Ánodo (oxidación): 2+ + 2 e- E0
oxi-ánodo = 2,34 V

Cátodo (reducción): 2 H+ + 2 e-
2 E0

red-cátodo = 0,0 V
Reacción global: Mg + 2 H+ 2+ + H2
fem pila oxi-ánodo red-cátodo = 0,0 + 2,34 = 2,34 V.

• Como se observa, la fuerza electromotriz de la pila es siempre positiva.
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B.- Carácter oxidante o reductor de un electrodo

• Por ejemplo: El electrodo MnO4
- 2+ (en medio ácido) con un potencial de reducción

estándar E0
red = + 1,51 V es más oxidante que el electrodo Cr2O7

2- 3+ cuyo potencial de
reducción estándar es solo E0

red = + 1,33 V y este, a su vez, es más oxidante que el electrodo
Ni2+ que tiene un potencial de reducción negativo E0

red = – 0,25 V.

• Por ejemplo: el electrodo Li+ 0
red = – 3,05 V, 

es mucho más reductor que el electrodo Zn2+

siendo negativo, es algo mayor E0
red = – 0,76 V. Este electrodo a su vez es más reductor que 

el electrodo Cu2+ 0
red = + 0,34 V.

• Conclusiónn:
• Un elemento desplaza a otro de un compuesto, o a sus cationes de una disolución acuosa, si

está por encima de él en la tabla de potenciales:
• El Zn desplaza al Cu2+: Zn + Cu SO4 Zn SO4 + Cu
• El Li desplaza al Fe2+: 2 Li + Fe2+ (aq) 2 Li+ + Fe

B.- Carácter oxidante o reductor de un electrodo

• Por ejemplo: El electrodo MnO4
- 2+ (en medio ácido) con un potencial de reducción

0 2 3

6.5.- Interpretación de la tabla de potenciales estándar de reducción de electrodo.

• Cuanto mayor es el valor del potencial de reducción estándar de unCuanto ma
electrodo
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• Cuanto menor es el potencial de reducción estándar de un electrodo mayor Cuanto menor es el potencial de reducción estándar de un electrodo ma
es su tendencia a oxidarse (proceso inverso al indicado en la tabla de es su tendencia a oxidarse (proceso inverso al indicado en 
potenciales de reducción); mayor será su poder reductor.
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C.- Determinación del cátodo y el ánodo de una pila galvánica a partir de los 
potenciales de reducción de electrodo

• Deseamos construir una pila galvánica con los electrodos:
NO3

-/NO; E0
red = + 0,96 V Al3+/Al; E0

red = – 1,66 V. 
• El primero, que tiene un potencial mayor, será el cátodo.

• Las semirreacciones que tendrán lugar en la pila serán:
Ánodo (oxidación): Al Al3+ + 3 e- E0

oxi = 1,66 V
Cátodo (reducción): NO3

- + 4 H+ + 3 e-
2O E0

red = 0,96 VCátodo (reduc
Reacción 

cción): duc
n global: 

 NO
: Al 

+ 4 HO3O
Al A + NOO3

H
OO3

-
+ 3 eHH

3
- + 4 H

e
H++ 3+

2O E
++ + NO + 2 

E red
2 HH2

 0,9dd
HH2O

• pila oxi-ánodo red-cátodo = 0,96 + 1,66 = 2,62 V.

• Deseamos construir una pila con los electrodos:
Zn2+/Zn; E0

red = – 0,76 V Cs+/Cs; E0
red = – 3,02 V. 

• Los dos electrodos tienen potencial de reducción negativo, el más negativo es el Cs, que será
el que actuará como ánodo, oxidándose. Las semirreacciones que tienen lugar serán:

Ánodo (oxidación): + + 1 e- E0
oxi = + 3,02 V

Cátodo (reducción): Zn2+ + 2 e- E0
red = – 0,76 VCátodo (reducción): 

Reacción global
n): 
al:

Zn Z
: 2

+ 2 enZn
2 Cs + Znn2+++ ++ + Zn

pila oxi-ánodo red-cátodo = – 0,76 + 3,02 = 2,26 V

C.- Determinación del cátodo y el ánodo de una pila galvánica a partir de los 
potenciales de reducción de electrodo

• Deseamos construir una pila galvánica con los electrodos:

6.5.- Interpretación de la tabla de potenciales estándar de reducción de electrodo.

• Si combinamos una pareja de electrodos tabulados para construir una pila galvánica, el que
tenga el potencial de reducción mayor actuará como cátodo (semirreacción de reducción) y el
que tenga el potencial de reducción menor actuará como ánodo (semirreacción de oxidación).
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• La serie de potenciales estándar de reducción nos da la posibilidad de predecir si 
una reacción redox puede ocurrir espontáneamente o no.

• La serie de potenciales estándar de reducción nos da la posibilidad de predecir si 
una reacción redox puede ocurrir espontáneamente o no.

6.6.- Predicción de reacciones redox.

• En las celdas electroquímicas se produce energía eléctrica a partir de un proceso redox
espontáneo. Cuanto mayor es el potencial eléctrico de la pila, más espontánea es la reacción
redox que se produce en dicha pila.

• Debe existir, una relación entre la de la reacción redox y la fuerza electromotriz de la celda
galvánica construida a partir de dicho proceso redox.

• Desde un punto de vista termoquímico, la afirmación anterior equivale a decir que las celdas
galvánicas transforman la energía libre de un proceso redox en trabajo eléctrico:

eléctrico

• El trabajo eléctrico para el caso de una pila galvánica en condiciones estándar, toma la forma:
Weléctrico = – Q . E0

pila
• Donde Q es la carga transportada de un electrodo a otro y E0

pila la fuerza electromotriz
estándar de la pila. El signo menos indica que se trata de un trabajo cedido al entorno.

• Así pues, la variación de energía libre estándar de un proceso redox toma la forma:
0 = – Q . E0

pila
• Si la f.e.m es positiva, la variación de energía libre será negativa, la reacción será espontánea:

E0
reacción > 0 G0 < 0 espontánea

• Si f.e.m es negativa, la variación de energía libre será positiva, la reacción será no espontánea:
E0

reacción < 0 G0 > 0 no espontánea
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• Actividades.• Actividades.

6.6.- Predicción de reacciones redox.

A.10. Los potenciales normales (estándares) de reducción de los pares Zn2+/Zn y Fe2+/Fe son
respectivamente – 0,76 V y – 0,44 V.
a) ¿Qué ocurrirá si a una disolución de sulfato de hierro (II) le añadiéramos trocitos de Zn?.
b) ¿Y si le añadiéramos trocitos de Cu? E0 (Cu2+/Cu) = + 0,34 V.

A.8. Dados los potenciales normales de reducción de los siguientes electrodos:
I) E0 (Zn2+/Zn) = - 0,76 V y E0 (Ag+/Ag) = + 0,80 V
II) E0 (NO3

-/NO) = + 0,96 V y E0 (Au3+/Au) = + 1,50 V
III) E0 (Na+/Na) = – 2,71 V y E0 (Ni2+/Ni) = – 0,25 V
a) Escribe las semirreacciones y la reacción ajustada de la pila que se puede formar en cada

caso.
b) Calcula la fuerza electromotriz de la misma.
c) Indica qué electrodo actúa como ánodo y cuál como cátodo.
d) Escribe la notación de la pila.

A.9. A partir de los datos de potenciales de reducción, deduce si se producirán las siguientes
reacciones de oxidación-reducción:
a) MnO4

- + Sn2+ b) NO3
- + Mn2+ c) MnO4

- + IO3
- d) NO3

- + Sn2+

Datos:
E0 (MnO4

-/Mn2+) = 1,51 V; E0 (NO3
-/NO) = 0,96 V; E0 (IO4

-/IO3
-) = 1,65 V; E0 (Sn4+/Sn2+) = 0,15 V.
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• La electrólisis permite transformar la energía eléctrica en energía química;
es, por tanto, el proceso inverso al que tiene lugar en una celda galvánica.

• En la electrólisis, una diferencia de potencial eléctrico generada por una fuente externa
consigue producir una reacción de oxidación-reducción no espontánea.

• La electrólisis permite transformar la energía eléctrica en energía química;
es, por tanto, el proceso inverso al que tiene lugar en una celda galvánica.

• En la electrólisis, una diferencia de potencial eléctrico generada por una fuente externa
consigue producir una reacción de oxidación-reducción no espontánea.

7.- Electrólisis.

• En los electrodos tienen lugar semirreacciones redox análogas a las de las celdas galvánicas: 
en el ánodo se produce una oxidación y en el cátodo una reducción.

• En una reacción espontánea, el agente reductor cede electrones al agente oxidante y la
variación de energía libre es negativa:

2 Na (s) + Cl2 Cl (s)
es espontánea y con ella se podría construir una pila que tendría una E0

pila = 4,07 V.

• La reacción en sentido contrario no
ocurre espontáneamente.

2 NaCl 2 (g) G > 0
• Para que la reacción ocurra, es

necesaria una pila externa que
bombee electrones desde los iones
Cl – a los iones Na+; es decir, hay
que suministrar energía eléctrica
desde una fuente externa.

• La electrólisis tiene lugar en lass cubass electrolíticas. Es un recipiente que contiene un
electrolito en el que se sumergen dos electrodos: el ánodo y el cátodo. Los electrodos se
conectan a una fuente de corriente continua; el ánodo al polo positivo y el cátodo al negativo.
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• Comparación de las pilas galvánicas y las cubas electrolíticas.

• Como en las celdas galvánicas, en las cubas electrolíticas ánodo sigue siendo
equivalente a oxidación y cátodo a reducción.

• No obstante, hay una diferencia importante: la polaridad eléctrica ha cambiado, en la cuba
electrolítica el ánodo es el polo positivo y el cátodo el negativo.

• Cuando la cuba electrolítica está funcionando, la corriente eléctrica circula desde el polo
positivo de la batería hasta el ánodo, desde este hasta el cátodo a través del electrolito y del
cátodo al polo negativo de la batería. Los electrones viajan por el circuito externo en sentido
contrario: del ánodo al cátodo.

• Para que se produzca la electrólisis en una cuba hay que establecer una diferencia de
potencial entre sus electrodos que sea, como mínimo, igual a la fuerza electromotriz de la pila
que funcione con los mismos iones y procesos inversos.

• Comparación de las pilas galvánicas y las cubas electrolíticas.

• Como en las celdas galvánicas, en las cubas electrolíticas ánodo sigues siendosComo en
equivalenteequivaalentale te

la
eee aa
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aaaa oxidaciónoxidacióox nooo

ga
nn yy

vánicasalvga
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oo aa

en las,s
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• No obstante, hay una diferencia importante: la polaridad eléctrica ha cambiado, en la cuba
electrolítica el ánodo es el polo positivo y el cátodo el negativo.
Cuando la cuba electrolítica está funcionando la corriente eléctrica circula desde el polo

7.- Electrólisis.

Pilas galvánicas Cubas electrolíticas

Transformación energética E química eléctrica E eléctrica química

Electrodo positivo Cátodo (Reducción) Ánodo (Oxidación)

Electrodo negativo Ánodo (Oxidación) Cátodo (reducción)

Diferencia de potencial V = E pila V > E pila (sentido contrario)

Comparación de algunas características de las pilas galvánicas y las cubas electrolíticas
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• Procedimiento utilizado para obtener muchos elementos, tanto en el laboratorio 
como en el ámbito industrial (aluminio, cloro, hidrógeno, magnesio, flúor), o para 
purificar otros ya obtenidos como el cobre, el plomo o el estaño.

• Procedimiento utilizado para obtener muchos elementos, tanto en el laboratorio 
como en el ámbito industrial (aluminio, cloro, hidrógeno, magnesio, flúor), o para 
purificar otros ya obtenidos como el cobre, el plomo o el estaño.

7.1.- Aplicaciones de la electrólisis. Importancia industrial y económica.

• Además, se utiliza también para recubrir objetos metálicos con pequeñas capas de otros
metales (baño electrolítico), bien con finalidad decorativa (plateado, dorado electrolítico,
niquelado y cromado), o como método para proteger los objetos metálicos de la corrosión
(galvanizado de perfiles y chapas de acero, cadmiado de tornillos, etc.).

• A continuación analizaremos algunas de estas aplicaciones:

• Electrólisiss dee unaa salal fundidada.
• En un recipiente con cloruro de sodio fundido, NaCl (l), donde existen iones Na+ (l) e iones Cl-

(l) con libertad de movimiento, se introducen dos electrodos inertes unidos a los polos de una
pila o una fuente de alimentación de corriente continua.

• Aplicando un voltaje adecuado se observa que:
• Los iones Na+ son atraídos por el electrodo negativo y, una vez allí, reciben un electrón,

reduciéndose a átomos neutros de Na (s).
• Los iones Cl- son atraídos por el electrodo positivo, donde ceden un electrón, oxidándose a

átomos de cloro neutros; estos se unen formando moléculas Cl2 (g).
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• Electrólisis de una sal fundida.• Electrólisis de una sal fundida.

7.1.- Aplicaciones de la electrólisis. Importancia industrial y económica.

• Como resultado se obtiene cloro
gaseoso y sodio metálico.

• Este es el procedimiento
industrial más importante para
la obtención de cloro y sodio.

• Para que tenga lugar el
proceso, es preciso calentar el
cloruro de sodio hasta 801º C
para que funda.

• El sodio se obtiene de forma
líquida. Debe evitarse que el
cloro y el sodio entren en
contacto, pues constituyen una
mezcla explosiva.

• En el ánodo y en el cátodo tendrán lugar las oxidaciones y reducciones respectivas:el cátodo tendrán lugar las oxidaciondac
Cl
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• Electrólisis del agua• Electrólisis del agua

7.1.- Aplicaciones de la electrólisis. Importancia industrial y económica.

• Es posible descomponer el agua en hidrógeno y oxígeno por electrólisis.
• Como el agua está débilmente ionizada y es muy mala conductora de la electricidad, para que

tenga lugar la electrólisis se le añade una pequeña cantidad de ácido sulfúrico.

• Electrólisis del agua: H2O 2 (g) + ½ O2 (g)
• Semirreacción de reducción (cátodo) :

2 H2O (l) + 2 e- OH- (aq) + H2 (g)
• Semirreacción de oxidación (ánodo) :

H2O (l) ½ O2 (g) + 2 H+ (aq) + 2e-

• En el proceso se obtiene el doble de hidrógeno, 
en volumen, que de oxígeno.

• La electrólisis del agua en grandes instalaciones industriales se plantea como una de las 
alternativas para obtener hidrógeno; combustible no contaminante que sustituya al petróleo.

• Potenciales de reducción de las semirreacciones
que corresponden al agua neutra: 

([H+ (aq)] = 10-7 M y [OH- (aq)] = 10-7 M), 
E (H2O/H2) = - 0,42 V y E (O2/H2O) = + 0,81 V. 

• La fem de la pila, de la reacción de descomposición: 
Epila = Ecátodo + Eánodo = – 0,42 – 0,81 =  – 1,23 V. 

• La diferencia de potencial mínima para realizar la electrólisis será de 1,23 V (aunque en la 
práctica resulta algo mayor).
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• Electrólisis de sustancias disueltas• Electrólisis de sustancias disueltas

7.1.- Aplicaciones de la electrólisis. Importancia industrial y económica.

• La electrólisis de una disolución acuosa de un electrolito (un ácido, una base o una sal) no es
tan sencilla como la electrolisis de sales fundidas, ya que el agua puede intervenir en las
semirreacciones que se producen en los electrodos.

• En la electrólisis de sustancias disueltas, los potenciales de reducción determinan qué
especies químicas reaccionan. Todo dependerá de su facilidad para reducirse u oxidarse.

• Enn ell ánodo, reaccionará la especie química que sea más fácil de oxidar, es decir, la que tenga un
potencial de reducción menor.

• El potencial de la semirreacción de oxidación del agua neutra es – 0,81 V.
• Por tanto, aniones como el F- (aq), el SO4

2- (aq), el CO3
2- (aq) y el NO3

- (aq) que tienen un potencial de
oxidación más negativo que – 0,81 V, no se oxidarán: lo hará el agua en el ánodo y se desprenderá oxígeno.

• Enn laa electrólisiss dell NaCll enn disoluciónn acuosa, tenemos dos especies que pueden
reducirse, los iones Na+ y el H2O. Al ser el potencial de reducción del H2O, 0,81 V, mayor que
el del Na+, 2,71 V, será aquella quien se reduzca:

Reducción (Cátodo : 2 H2O (l) + 2 e- H2 (g) + 2 OH Eº1 = 0,81 V
Oxidación (Ánodo +): 2 Cl (aq) 2 e- Cl2 (g) Eº2 = 1,36 VOxidación
Reacción
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• Enn elell cátodo, reaccionará la especie química que tenga el potencial de reducción mayor.
• El potencial de la semirreacción del agua neutra es – 0,42 V.
• Cualquier catión con un potencial estándar de reducción más positivo que – 0,42 V se reducirá en el cátodo

antes que el agua. Es lo que sucede con iones como el Cu2+ (aq) o el Ag+ (aq).
• Si el catión tiene un potencial de reducción más negativo que – 0,42 V, no se reducirá. Lo hará el agua y se

desprenderá hidrógeno en el cátodo. Es lo que sucede con iones como Na+ (aq), Ca2+ (aq), Zn2+ (aq), etc.
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• Veamos de nuevo el proceso de la electrólisis del NaCl fundido.• Veamos de nuevo el proceso de la electrólisis del NaCl fundido.

7.2.- Leyes de Faraday para la electrólisis.

• Dicho o de otro o modo:
• La masa de las sustancias depositadas o liberadas en los electrodos durante la electrólisis es 

directamente proporcional a la cantidad de electricidad que ha pasado por la cuba 
electrolítica.

• La cantidad de electricidad necesaria para depositar un mol de cualquier sustancia en una 
cuba electrolítica es de 96500 C multiplicada por el número de electrones captados o cedidos 
en el proceso.

19 23C e1,6022.10 6,022 10 96485C 96500C
e mol

• Veamos de nuevo el proceso de la electrólisis del NaCl fundido:
: 2Cl- Cl2 + 2e-

Cátodo reducción: Na+ + 1 e- Na

• La segunda semirreacción nos indica que para producir 1 mol de Na, es decir, 23 g, hace falta 
1 mol de electrones. 

• La cantidad de electricidad de 1 mol de electrones es:

• LLa carga a elécticaa de un mol de electrones, recibe el nombre de e Faraday (FF), 
en honor a M. Faraday (1791-1867), quien descubrió la relación existente entre la cantidad de 
electricidad que pasa por una cuba y la cantidad de productos liberados en los electrodos.

• En la primera reacción, para que se desprendan 2 mol de cloro harán falta 2 F, esto es, 2 mol 
x 96500 C · mol-1 = 193000 C. 
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7.2.- Leyes de Faraday para la electrólisis.

• Si se conectaran varias cubas en serie con electrolitos diferentes, la cantidad de electricidad que pasa por 
cada una de ellas es la misma, por lo que en todas – de acuerdo con la ley de Faraday – el número de moles 
que se deposita multiplicado por el número de electrones captados por cada átomo o molécula depositado 
debe ser el mismo.

en
tIMsdepositadogramosn
º96500

º

• Matemáticamente, esta ley, se escribe:

• Q es la carga eléctrica que pasa por la cuba expresada en culombios. F es el Faraday. 
• Número de electrones (nº e-) que depositan 1 molécula o átomo aislado en el cátodo (en el caso de reducción). 
• Hemos tenido en cuenta que Q = I.t y que 1 F = 96500 C. 
• La intensidad (I) viene expresada en amperios y el tiempo (t) en segundos.

• La cantidad de sustancia depositada en la cuba 
electrolítica se puede expresar en gramos si se tiene 
en cuenta que nº moles = nº gramos/Masa molar

• Veamos de nuevo el proceso de la electrólisis del NaCl fundido.

en
tI

enF
Qsdepositadomolesn

º96500º
º
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7.2.- Leyes de Faraday para la electrólisis.

• Actividades

A.13. Dos cubas electrolíticas conectadas en serie, contienen una disolución acuosa de AgNO3,
la primera, y una disolución de H2SO4, la segunda. Al pasar cierta cantidad de electricidad por las
dos cubas se han obtenido, en la primera, 0,090 g de plata. Calcula: a) La cantidad de
electricidad que pasa por las cubas; b) El volumen de H2, medido en condiciones normales, que
se obtiene en la segunda cuba.

A.11. Se electroliza una disolución de cloruro de níquel (II) pasando a su través una corriente de
0,1 A durante 2 horas. Calcula: a) La masa de níquel depositada en el cátodo; b) El volumen de
cloro medido a 700 mm Hg y 25ºC, que se depositará en el ánodo.

A·12. Se dispone de una disolución acuosa de cloruro de aluminio 4·10 –2 M. a) Calcula el tiempo
necesario para electrolizar completamente el aluminio contenido en 250 mL de dicha disolución al
pasar una corriente de 1,2 A. b) Los moles de cloro liberados en el ánodo.


