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Tema 6. Reacciones redox y electroquimica

Un tipo muy importante de reacciones son las denominadas de oxidacién-reduccion, también
llamadas redox o de transferencia de electrones. Hay que destacar el interés tedrico de estas
reacciones, ya que gracias al desarrollo de esta parte de la Quimica se establecieron los primeros
indicios de la relacidon entre electricidad, estructura atémica y enlace quimico.

Un ejemplo de las mismas son las reacciones de combustidn, cuya importancia energética ya has
estudiado, y también hay reacciones redox de tanto interés industrial como la obtenciéon de
metales (hierro mediante la reduccién con carbén en un horno alto o aluminio por electrolisis), o
la obtencidn de energia eléctrica de bajo voltaje en pilas o acumuladores. La corrosidn de metales,
asi como los procesos biolégicos de la respiracion y la fotosintesis o los procesos que suceden en
las pilas son también reacciones de oxidacidn-reduccion.

Fijate en la imagen: se esta "quemando" el magnesio. En realidad, se
estd oxidando al reaccionar con el oxigeno del aire, formando éxido
de magnesio y desprendiéndose una gran cantidad de energia en
forma de luz y calor.

El litio es un metal muy reactivo. Tanto, que reacciona violentamente con el agua, produciendo
una disolucién de hidréxido de litio, en la que hay iones Li*. En el video puedes ver la llamarada
producida en la reaccién.

El magnesio no reacciona con agua, pero si lo hace con acido clorhidrico, dando lugar a una
disolucién de cloruro de magnesio, MgCl,, en la que hay iones Mg, desprendiéndose gas
hidrégeno. La simulacion muestra el proceso a escala de particulas.

El hierro se oxida por accién del aire y del agua,
dando lugar a éxido e hidroxido de hierro, en los
que hay iones Fe’" o Fe®*. Observa el puente
oxidado por la accién de los agentes atmosféricos.
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¢Como puedes explicar que se produzcan estas
reacciones redox? ¢Es posible predecir si una
reaccion redox se va a producir o no?
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Y una vez que sabes que una reaccion redox se produce, écomo se puede aprovechar para obtener
energia eléctrica? Es decir, écdmo se monta una pila? En la imagen tienes una pila de las que mas
se utilizan.

Y al revés, icdmo se pueden producir reacciones quimicas no espontdneas utilizando corriente
eléctrica?

La Electroquimica estudia la relacién entre reacciones quimicas y corriente eléctrica, como vas a
ver en este tema.
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1. Reacciones de transferencia de electrones

La primera forma de entender las reacciones de oxidacién y reduccidon proponia que la oxidaciéon
era la combinacién de una sustancia con el oxigeno y la reduccion el proceso inverso, esto es, la
disminucidn del contenido de oxigeno de una sustancia. Por ejemplo:

. Combinacién de una sustancia con C+ 0,~> CO, ;
ekl el oxigeno 2 FeO +3/2 0, > Fe,03 Wil 200 O 2 Wk
., Disminucién del contenido de 2MgO+C—-> 2Mg+CO,
+ +
REelEEe oxigeno de una sustancia CuO+H, - Cu+H,0 MEDHE = Gl >80

Con ese planteamiento, se dice que el metal M; se ha oxidado, mientras que el metal M, se ha
reducido. El término reduccion proviene precisamente de que, al perder oxigeno, disminuye (se
"reduce") la masa de los 6xidos metalicos.

Sn AR
En las imagenes puedes ver 6xido de hierro en estado puro, asi como el éxido formado al oxidarse
la chapa de hierro de un automovil.

Generalizacién de los conceptos de oxidacion y reduccion
Pero de la misma forma que has visto en el tema de transferencia de protones para los términos
acido y base, este concepto, tan restringido en un principio, se ha ido generalizando.

En primer lugar se vio que, muchas veces, cuando el oxigeno reacciona con un compuesto que
contiene hidrégeno, en lugar de combinarse con el compuesto, lo que hace es quitarle hidrégeno
para formar agua. Por ejemplo: HCI + O, = Cl, + H,0.

Por ello, el concepto de oxidacion se extendid para incluir también la eliminacién de hidrégeno
(deshidrogenacidén) y, a la inversa, la reduccién como la adicion de hidrogeno (hidrogenacion). En
este sentido, es una oxidacion el proceso CH3-CH,OH - CH3-CHO + H, y una reduccién la reaccién
CO + 2 H; > CH30H.

Afios después, los quimicos se dieron cuenta de que casi todos los elementos no metalicos
producian reacciones analogas a las del oxigeno. Asi, la combinacién entre magnesio y cloro es Mg
+ Cl, > MgCl,. Una vez conocida la estructura electrénica de los atomos y la naturaleza del enlace
guimico, se pudo ver que esta reaccién es analoga a 2 Mg + O, > 2 MgO. En efecto, utilizando los
diagramas de Lewis de los iones formados en cada caso:

Mg + Cl, > Mg®* +2 Cl'; 2 Mg + 0, > 2 Mg*'0*
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En los dos casos, el metal pierde sus dos electrones de valencia y se transforma en su cation.
Puesto que el metal experimenta el mismo cambio en ambos procesos, es necesario ampliar el

concepto de oxidacion, relacionandolo con la ganancia o pérdida de electrones.

Los electrones en las reacciones redox

Oxidacion: pérdida de electrones.
Reduccidn: ganancia de electrones.

Transferencia de electrones

De esta nueva definicion se deduce inmediatamente que no puede haber procesos de oxidacion o
de reduccién aislados, porque si una especie quimica pierde electrones, otra debe ganarlos. Esto
es lo que ocurre en los ejemplos anteriores: tanto el oxigeno como el halégeno ganan electrones
(los cedidos por el metal) y se transforman en sus respectivos aniones.

Por tanto, todo proceso de oxidacion va unido necesariamente a otro de reduccién. Se ha de
hablar, pues, de reacciones de oxidacion-reduccién, de reacciones redox. En ellas hay una
transferencia de electrones desde la sustancia que se oxida, perdiendo electrones, a la que se
reduce, ganandolos.

Muchas veces es dificil deducir si una reaccidon es redox, especialmente cuando intervienen
compuestos con enlaces covalentes. Por ejemplo, fijate en la reaccion Si + 2 Cl, -SiCls. No hay ni
pérdida ni ganancia de electrones, puesto que se forman enlaces covalentes. Sin embargo los
enlaces son polares, al ser un atomo mas electronegativo que otro, y por tanto hay una ganancia
parcial de electrones por parte del elemento mas electronegativo, a costa de una pérdida parcial
por parte del elemento mas electropositivo.

Para resolver el problema de qué atomos ganan o pierden electrones (total o parcialmente) se
utilizan los llamados numeros de oxidacion.

2. Numero de oxidacion

Seguro que recuerdas que cada atomo de un compuesto se caracteriza por un estado de
oxidacion, debido a los electrones ganados o perdidos (totalmente en los enlaces idnicos,
parcialmente en los enlaces covalentes) con respecto al &tomo aislado. El nimero que indica este
estado se llama nimero de oxidacion (estado de oxidacion o indice de oxidacidn) del elemento en
dicho compuesto.

El numero de oxidacion se puede definir como la carga eléctrica formal (es decir, que puede no ser
real) que se asigna a un 4tomo en un compuesto. Su asignacion se hace teniendo en cuenta que el
nlimero de oxidacién de:

« un elemento libre (Hy, |5, Al, P4, Sg) es cero.

. unién monoatémico (CI, Na*, AP**, $¥) es igual a la carga del idn.
+ los metales alcalinos es +1 y de los metales alcalinotérreos es +2.
+ los halégenos en los haluros es -1.
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+ el hidrégeno en la mayoria de los compuestos (H,0, Ca(OH),, H,SO,) es +1, excepto en los
hidruros metalicos (NaH, CaH,), en los que es -1.

+ el oxigeno en la mayoria de los compuestos (H,O, HNOs, CO,) es -2, excepto en los
peroxidos (H,0,), en los que es -1.

La suma algebraica de los numeros de oxidacién de todos los elementos debe ser:
« cero en una sustancia neutra (MnO,, HNO,, K,Cr,05).
. igual a la carga del ion en un ion poliatémico (SO3%, NHs").

Estas reglas no son del todo arbitrarias. Estan basadas en la suposicion de que un enlace polar se
puede extrapolar a un enlace idnico. Con esta idea, se supone que en los compuestos con enlaces
covalentes los electrones de enlace pertenecen formalmente al &tomo mas electronegativo (lo
gue no es real). En el caso de sustancias simples moleculares (Cl,, O,), como los atomos tienen la
misma electronegatividad la carga formal de cada uno debe ser cero.

En la tabla tienes los nimeros de oxidacidn mas habituales de los elementos. Estan relacionados
con su situacién en la tabla periddica y con las caracteristicas de los enlaces que forman: por
ejemplo, en los alcalinotérreos -grupo 2- es +2 porque como tienen dos electrones en la capa mas
externa tienen tendencia a perderlos para alcanzar la estructura de gas noble.

Grupo 1 2 3 4 53 6 7 a8 9 10 11 12 13 14 15 16
Periodo
H
1 +1,
=]
. = ]
2 Li Be B = .3 Q
+ 2 e 2 x -
1+ e T SOV
5
3 Na Mg &l Si P 3
+1 +2 +3  +4,-4 -3,+3,+5 FBAAAE +
4 K-Ca 5 T 'V CrMn Fa Co i JEL £n Ga Ga A S5a
#1 42 43 +4 45 406 +7 +AZ 24T 42,43 4142 +2  4£3 4% -2,43.45 D440 -
5 Rb Sr Y Zr Nb Mo Te  Ru Rh Pd A cd Ifi S Sb Te
+1 #F 43 445 46 £F7 42 +2 #Z2e4 ¥ +2 +3 4442 343 45 24445
6 Cs Ba La HfiTa W Re Os Ir Pt AU Hag Tl Ph Bi Pa
2 o R AR b BRI S0 2o TR A 432 4248 #1437 #1442 H143 45,42 +3,+5 +2
7 f; 'E ig RFDbSgBh Hs Mt Ds Rg Cn Uut Uug Uup Uuh

Valencia y numero de oxidacion

Por otra parte, hay que distinguir valencia de nimero de oxidacion. Fijate en el NaNO, y en el NHs.
En ambos el nitrogeno tiene valencia Ill (forma tres enlaces covalentes), pero su numero de
oxidacion es +3 en el nitrito de sodio y -3 en el amoniaco.
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El nimero de oxidacion en las reacciones redox

Un elemento se oxida cuando aumenta su numero de oxidacion y se reduce cuando disminuye
(esto es, se reduce) su nimero de oxidacién, por lo que se puede afirmar que:

Oxidacion Reduccion
Ganancia de oxigeno Pérdida de oxigeno
Pérdida de hidrégeno Ganancia de hidrégeno
Pérdida de electrones Ganancia de electrones
Aumento del n? de oxidacién |Disminuciéon del n2 de oxidacion

3. Oxidantes y reductores. Pares redox

Un oxidante es una especie quimica (atomo, molécula o idn) que produce la oxidaciéon de otra,
llamada reductor.

Ahora bien, para que una sustancia oxide a otra tiene que captar electrones, que provienen de esa
otra sustancia, por lo que disminuird su numero de oxidacion y por tanto, ella misma se reducira. Y
a la inversa, el reductor tiene que ceder electrones y, por tanto, se oxida. Las reacciones redox
ocurren, pues, entre parejas de oxidacion-reduccién, llamadas pares conjugados de oxidacion-
reduccion o, simplemente, pares redox:

oxidante + n e & reductor
oxidante; + n e- &> reductor; ; Ox1/Rd;
reductor; € oxidante, + n e- ; Rd,/Ox;

oxidante; + reductor, <> reductor; + oxidante,

Zn (s) = Zn** + 2e
Pérdida de electrones

Oxidacién
Agente reductor

/ (se esta oxidando)

Zn (s) + Cu?*(aq) — Zn?* (aq) + Cu(s)

\ Agente oxidante
(se esta reduciendo)

reduccion
Cu*+2e—Cu

Ganancia de electrones
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Seguro que todo esto te recuerda a las reacciones acido-base. El paralelismo entre los pares
conjugados acido-base (segun la teoria de Bronsted-Lowry) y los pares redox se ve claramente en
el cuadro siguiente:

Acido - base Redox
Transferencia de protones electrones
Donor acido reductor
Aceptor base oxidante

Oxidantes y reductores

Oxidante: sustancia que oxida a otra, por lo tanto se reduce y contiene un elemento cuyo nimero
de oxidacién disminuye.

Reductor: sustancia que reduce a otra, por lo tanto se oxida y contiene un elemento cuyo nimero
de oxidacién aumenta.

El aluminio

Este metal tiene una caracteristica muy particular. Observa la olla de aluminio ¢
de la imagen. Su superficie es metalica, brillante y dura. Pero es que lo que ves

no es aluminio, sino dxido de aluminio, ya que el metal se oxida en contacto

con el aire, formandose una pelicula de un espesor muy pequefio. Esa capa

protege al metal, evitando que se oxide totalmente, y le proporciona mayor

resistencia, al ser un material mas duro que el aluminio.

Si tienes oportunidad, raya una superficie de aluminio con una llave y veras que la raya es mucho
mas brillante (japarece el aluminio!), pero en muy poco tiempo toma el color del resto del objeto,
al formarse la capa de éxido.

3.1 Fuerza oxidante y reductora

Lo mismo que en el caso de acidos y bases, el concepto de oxidante o reductor es relativo: una
sustancia se oxida o se reduce dependiendo de con qué sustancia se enfrente. Por ejemplo, el
peroxido de hidrégeno (agua oxigenada), H,0,, que actua habitualmente como oxidante, puede
hacerlo como reductor frente a oxidantes mas potentes que él, como el permanganato de potasio,
KMI’]O4.

La fuerza oxidante y reductora es facil de interpretar en casos sencillos. Por ejemplo, los dtomos
de Na tienen tendencia a ceder un electréon, para estabilizarse segin el modelo del octete
electrdénico, con lo que se oxidan; los atomos de cloro tienden a ganar un electron (por la misma
razon), reduciéndose. Por tanto, al hacer reaccionar ambas sustancias se transfiere un electréon de
un dtomo de Na a uno de Cl, ionizdndose ambos (Na*y CI') en un proceso redox.

Es decir, los atomos muy electronegativos son oxidantes, mientras que los poco electronegativos
son reductores.

De la misma forma, puedes entender facilmente que si un reductor es fuerte, su oxidante
conjugado serd débil, y a la inversa, un oxidante fuerte tiene como conjugado un reductor débil.
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Mas adelante verds cdmo se establece una escala cuantitativa que permite comparar la capacidad
oxidante o reductora de las sustancias.

En el video puedes ver la reaccién entre el hierro y los iones cobre
(I1). La reaccién es Fe(s) + Cu**(aq) <> Fe**(aq) + Cu(s). En el proceso
se oxida el Fe a Fe?*, desapareciendo hierro del clavo y formandose

iones hierro en disolucidon, mientras que se reduce el cu** a Cu,
desapareciendo iones Cu®* de la disolucién (que por esa razén
pierde el color azul) y se forma cobre metalico sobre el clavo de
hierro. Este proceso lo puedes ver con mas detalle en la imagen.

Oxidantes y reductores de uso habitual
En la tabla siguiente puedes ver los oxidantes y reductores mas habituales.

Halégenos: F,, Cl,, Broy |,
Oxidantes |Oxigeno: O,
Oxoaniones: NOs, 103, MnOy, Cr2072'

Metales alcalinos y alcalino-térreos: Li, Na, Mg, Ca
Metales de transiciéon: Zn, Fe, Sn

Oxoaniones: C2042', 5032'

No metales: H,, C

Reductores

La tendencia a oxidarse o reducirse

Se puede establecer una escala de la fuerza relativa de los pares redox: cuanto mayor es la
tendencia de una sustancia a ceder electrones, mds facilmente se oxida y mayor es su poder
reductor, mientras que cuanto mayor es la tendencia a captarlos, mejor se reduce y mayor es su
poder oxidante.

4. Ajuste de reacciones redox

El ajuste estequiométrico de los equilibrios redox implica a veces una gran dificultad cuando se
pretende hacerlo mediante el método clasico, que es el que conoces (ir ajustando elemento a
elemento entre reactivos y productos). Hay que tener presente que en un equilibrio redox no sélo
existe una transformacion de sustancias, sino también una transferencia electrdnica de unas a
otras.

El método de ajuste que vas a utilizar se llama método del idn electron. Se basa en que la reaccion
redox puede ser separada en dos semirreacciones, una de oxidacidn y otra de reduccion, algo que
realmente se puede hacer experimentalmente, como comprobards al ver cémo funcionan las
pilas.

Etapas en el ajuste:
1. Escribir la disociacién idnica para detallar las sustancias tal como intervienen en la reaccion
redox.
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2. Determinar la variacién de los niumeros de oxidacién e identificar las sustancias que se oxidan y
gue se reducen.

3. Plantear las semirreacciones redox indicando los reactivos y productos en ambas y el nimero de
electrones que se pierde en la oxidacion y que se gana en la reduccion

4. Ajustar la masa y la carga eléctrica en las semirreacciones, utilizando, si es necesario, los iones
H+ en medio 4cido o los iones OH- en medio basico, ademas de agua.

5. lgualar el nimero de electrones cedidos y tomados, buscando el minimo comun multiplo del
numero de electrones intercambiado en los dos procesos, para que se cedan en la oxidaciéon los
mismos que se ganan en la reduccion.

6. Sumar las semirreacciones y compensar las sustancias que aparecen en reactivos y productos.

7. Escribir la reaccién inicial, ajustando las especies quimicas que no intervienen en la reaccién
redox (espectadoras).

8. Comprobar elemento a elemento que la reaccidn esta bien ajustada.

Con mucha frecuencia se invierten los pasos 3 y 4, pero se llega al mismo resultado. La secuencia
de pasos indicada sigue un planteamiento mas quimico.

5. Volumetrias redox

Al igual que sucede con los acidos y las bases, se puede conocer la concentracion de una
disolucién al hacerla reaccionar en un proceso redox con otra cuya concentracion esté
determinada con exactitud. Este método se denomina valoracion redox.

Las valoraciones redox requieren el mismo tipo de calculos que has realizado en las reacciones
acido-base, e igualmente es necesario determinar el punto final de la valoracion mediante
indicadores redox.

Un indicador redox es una sustancia cuyo color es intenso, bien definido, y distinto en sus estados
oxidado y reducido. Como en las reacciones acido-base, se afiaden unas gotas de disolucion de
indicador al erlenmeyer. Cuando se realiza la reaccién redox y se alcanza el punto final, la
siguiente gota anadida desde la bureta supone un exceso de reactivo, que reacciona con el
indicador y produce un cambio de color observable.

En la siguiente tabla tienes una lista de algunos indicadores redox, y sus respectivos colores en las
formas reducida y oxidada:

Indicador Color reducido Color oxidado

Azul de Metileno Incoloro

Difenillamin-Sulfato de Bario  ncoloro
Nitro-Ferroina

Rojo neutro Incoloro

Tionina Violeta Incoloro
Ferroina Rojo
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Algunas sustancias sirven como autoindicadores. Por ejemplo, el permanganato de potasio
puede ser usado como oxidante y como indicador redox al mismo tiempo. Esta sustancia tiene un
color rosa muy palido cuando esta reducido, y un color violeta fuerte cuando esta oxidado. De esta
forma, cuando se hace una valoracidn con permanganato de potasio, la primera gota en exceso de
oxidante causara la aparicidon de este color violeta, indicando el final de la valoracion.

En el video puedes ver cémo se va decolorando el permanganato al afiadirlo a una disolucién con
la que reacciona. En el momento en que ya no haya reaccidon, permanecera el color violeta.

Otros indicadores son especificos, reaccionando con uno de los reactivos, como sucede por
ejemplo con el almiddn, que produce un color azul intenso cuando reacciona con el iodo, o el ion
tiocianato (SCN’), que reacciona con el hierro (IIl) produciendo un color rojo.

5.1 Calculos en las reacciones redox

Energética de las reacciones redox

Cuando se produce una reaccion redox también hay intercambios energéticos apreciables, que
pueden originar incrementos de temperatura muy notables, por lo que es interesante hacer un
analisis energético de estas reacciones.

Calculos estequiométricos
Al igual que ocurre con cualquier otro tipo de reacciones, con las reacciones de oxidacion-
reduccion también puedes realizar calculos estequiométricos después de ajustarlas.

6. Pilas electroquimicas

Observa la reaccién redox producida al sumergir una lamina de cinc en una disolucién de sulfato
de cobre (I1), que se encuentra formando iones Cu®’(aq) y SO4>(aq). El color azul de la disolucién
va desapareciendo y la ldmina de cinc queda recubierta por un depdsito rojizo-negruzco de cobre
metalico. Se produce espontaneamente la reaccién:

Zn (s) + Cu®*(aq) > Zn** (aq) + Cu (s)
In

(S04

= == | == = —a

La diferencia de energia entre reaccionantes y productos de una reaccion redox que se produce
espontaneamente se desprende en forma de calor, pero se puede aprovechar convirtiéndola en
energia eléctrica. Para ello es necesario forzar a los electrones a pasar por un circuito eléctrico
externo. Esto se consigue separando fisicamente los dos procesos de la reaccién de tal forma que
tengan lugar en dos compartimentos distintos. De esta forma se obliga a los electrones que se
liberan en el anodo, donde se produce la oxidacidn, a pasar a través de un hilo conductor u otro

(123)



A
Quimica 22 de Bachillerato . . ‘
Tema 6. Reacciones redox y electroquimica DOmInGO mquL

circuito eléctrico (lampara, amperimetro, etc.) por el que
circulara entonces una corriente eléctrica, antes de que se
capten en el catodo, en el que se produce la reduccion.

Estos sistemas en los que se transforma energia quimica en é
, , . o 7. . i : B
energia eléctrica se llaman pilas electroquimicas, pilas Fl’-.fl
galvanicas o sencillamente pilas. @ S
K Cr
. . . . . 9
La imagen de la izquierda muestra la pila Daniell, en la que la - & £
), . 2+ 2+
reaccion es: Zn(s) + Cu”’(aq) <> Zn“"(aq) + Cu(s) = K g
Pulsando en la imagen podras ver la simulacion, con los Cu* -
- - Cu?* Zn?
electrones circulando que hacen que se encienda la -
. S04 S04
bombilla. . - e > .
Cu +2e¢e =Cu Zn=27Zn" +2¢

Descripcidn de una pila
Las dos laminas metalicas se llaman electrodos. Aquél en el que se produce la oxidacién, que por
convenio se sitla a la izquierda, recibe el nombre de anodo, y catodo el otro electrodo, en el que
se produce la reduccidn.

La separacion de los dos procesos puede efectuarse mediante:
a) un tabique poroso (por ejemplo, de porcelana).

b) realizadndolos en dos recipientes distintos, unidos por un puente salino, que es un tubo de vidrio
gue contiene una disolucidn concentrada de un electrélito inerte respecto al proceso redox.

Por ambos métodos se impide que se mezclen las disoluciones anddica y catddica, pero se permite
la conduccion de los iones.

El puente salino o el tabique poroso tienen dos funciones:
« Cerrar el circuito, ya que permite la circulacion de iones a través de ellos.

« Mantener la neutralidad eléctrica de las disoluciones de cada parte de la pila: la cantidad
de iones cinc va aumentando, con lo que el recipiente de la derecha quedaria con carga
positiva, impidiendo la salida de los electrones, que quedarian atraidos; por tanto, pasan
iones negativos desde el puente salino para mantenerlo neutro. Ademas, en el recipiente
de la izquierda va disminuyendo la cantidad de iones cobre, por lo que pasan iones
positivos del puente salino para que la disolucion se mantenga neutra y no repela a los
electrones que deben llegar al electrodo de cobre.
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Notacion de una pila

‘Zn + Cu? Zn?* + Cu
/inndn catodo ""‘*-x,
O - _: '... +
“Zn(s) ! Zn#**(aq,1M) /| Cu?*(aq,1M) / Cu (s)
REDFESEHEE 1 Representa
Semirreaccion de oxidacion Semirreaccion de reduccion
Zn (s) — Znit(aq,1M) + 2e" Cu?t (aq,1M) + 2e- — Cu (s) |

Representa el puente salino

La primera pila

Alejandro Volta estudio los efectos del entonces llamado "galvanismo" (la
corriente eléctrica) y en 1800 comunicé por carta al presidente de la Royal
Society de Londres la primera noticia de su invento: la pila o columna. Su
nombre estd relacionado con la forma del aparato, como puedes ver en la
imagen.

Volta apild discos de igual tamano de cobre y de cinc, colocados de forma
alterna, que llevan intercalados entre cada uno de ellos un pafio
humedecido. Esta "pila de discos" empieza y termina con discos de diferente
tipo. Se produce un flujo eléctrico conectando con un alambre los discos
situados en los extremos.

Impregnando el pafio en determinadas sales la corriente obtenida era mucho
mayor, y también se producia diferente corriente utilizando otras
combinaciones de metales.

Sus investigaciones le llevaron a obtener la conclusion de que algunas combinaciones de metales
producian mayor efecto que otras y, con sus mediciones, hizo una lista del orden de eficacia.
Precisamente ése es el origen de la serie electroquimica que se utiliza hoy en dia en quimica y que
verds mas adelante.

7. Potenciales de electrodo

Una de las propiedades mas importantes de las pilas es su voltaje, o
diferencia de potencial entre sus electrodos, porque mide la energia
eléctrica que suministra la pila a través de la reaccién quimica que en
ella se produce.
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El voltaje o potencial de una pila, E, depende de las reacciones del electrodo, de las
concentraciones de las sustancias que intervienen en la pila y de la temperatura. Cuando las
concentraciones son iguales a 1 M y la temperatura de 25 °C se habla de potencial estandar, E°.

Para calcular el potencial de una pila, resulta adecuado y simplifica el problema dividir la reaccion
total de la pila en las dos semirreacciones que la forman: el electrodo en el que se produce la
oxidacion, llamado anodo, tiene un determinado potencial (o energia potencial eléctrica), debido a
la carga negativa adquirida por los electrones producidos, mientras que en el catodo, donde se
produce la reduccién, también existe un determinado potencial debido a la carga positiva
adquirida.

En general, estos potenciales se llaman potenciales de electrodo, y estan originados por las
reacciones redox producidas en la interfase electrodo-disolucion.

El potencial de referencia

Como siempre que se habla de energias potenciales, el problema estriba en definir el nivel de
energia potencial cero. Sin embargo, hay que recordar que no es necesario conocer el valor
absoluto de la energia potencial de los sistemas, porque lo que siempre interesa es medir
diferencias de energia potencial. En el caso de las pilas, lo que interesa es conocer la diferencia de
potencial entre los electrodos como medida de la energia que puede suministrar.

Por otro lado, aunque necesitdsemos medir potenciales absolutos, tampoco lo podriamos hacer,
puesto que los aparatos de medida Unicamente miden diferencias de potencial.

La solucién adoptada consiste en asignar arbitrariamente potencial cero a un semisistema redox
concreto y comparar el potencial de los demas semisistemas con el de ese electrodo de referencia.
Este electrodo debe ser de facil construccidn y reversible (reaccidn realizable en los dos sentidos).
El electrodo usado universalmente con este fin es el electrodo estandar de hidrégeno.

Como es un electrodo de gas, con una ampolla dentro de la cual se inyecta gas hidrogeno a la
presion de 1 atmodsfera, resulta de manejo muy incodmodo, por lo que se utilizan otros mas
consistentes, como el de la figura, de Ag y AgCl.

7.1 El electrodo estandar de hidrégeno

Consta de una pieza de platino sumergida en una disolucion de concentracion unidad de iones
hidronio; ademas, se burbujea hidrégeno gas a través de la superficie de platino en una corriente
ininterrumpida, de modo que la presidén de hidréogeno se mantiene constante a 1 atmodsfera. Es
decir, se trata de un electrodo de gas: (Pt) H, (1 atm) /H (1 M)

Segln que actie como polo negativo o positivo en una pila, la reaccion que tiene lugar en el
electrodo de hidrégeno es:
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anodo : H, > 2 H" + 2 e ; E%= 0,00 voltios
catodo:2 H +2 e = H,; E°%.q = 0,00 voltios

Este electrodo tiene como inconveniente su dificil manejo. Por esta razén, se usan otros
electrodos, mas cdmodos y que tienen un potencial fijo frente al hidrogeno. El mas usado es el
electrodo de calomelanos, constituido por mercurio liquido y una disolucién saturada de Hg,Cl, y
KCI 1 M, cuyo potencial a 25 °C es 0,28 voltios frente al electrodo de hidrégeno.

Para determinar el potencial estandar de un electrodo o semipila determinado (es decir, cuando
las concentraciones de las sustancias que intervienen en la reaccién son la unidad), se forma una
pila entre este electrodo y el de hidrégeno y se mide la diferencia de potencial entre los
electrodos de la pila.

Activa en el simulador "Ver circulacién de electrones", y recuerda que los electrones se mueven
desde puntos de menor potencial eléctrico a puntos de mayor potencial. Por tanto, el electrodo
negativo (de menor potencial) es en el que se produce la oxidacidon, ya que en él se generan los
electrones que van al electrodo en el que se produce la reduccidn, que es el de mayor potencial.

©

¥ ELECTROQUIMICA

(PtiH:iatmiH'iM || ZR™ L M|Zn

ver circulacion

Hz (1 atm)

Potenciales de reduccion

Por convenio, se miden potenciales de reduccidén; es decir, si en un electrodo que forma una pila
con el electrodo de hidrégeno se produce la reduccidn, se asigna a ese semisistema redox
potencial de reduccidn positivo, ya que hay mas tendencia a la reduccion que en el semisistema
del electrodo de hidrégeno.

Por el contrario, si en el electrodo se produce la oxidacién, su potencial de reduccién es negativo,
ya que en ese electrodo hay menos tendencia a la reduccién que en el de hidrégeno, por lo que
en este Ultimo se produce la reduccidn.

8. Escala de potenciales estandar de reduccidon

Si al electrodo de hidrdogeno se le asigna arbitrariamente el potencial cero, el potencial de la pila
coincide con el potencial del otro electrodo. Por ejemplo, si se monta una pila en la que la reaccién
de pila es Cu**(aq) + H,(g) > Cu(s) + 2 H'(aq) y la pila tiene un potencial experimental de 0,34V,
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significa que el potencial de reduccién en el semisistema del cobre es de 0,34 V, que es el valor
gue aparecera en la tabla de potenciales normales o estandar de reduccién.

Es importante sefalar que el potencial de oxidacidn de un semisistema es igual en valor absoluto
al de reduccioén, pero de signo contrario, ya que se refiere a la reaccién contraria.

Los potenciales normales se indican en la forma E° (M"™*/M ) siempre en el sentido de reduccién.

Variacion del potencial estandar de reduccion en la tabla periddica

Como puedes ver en la tabla, los valores mds positivos se encuentran a la derecha (oxidantes) y los
mas negativos a la izquierda (reductores): los metales tienen tendencia a perder electrones (uno
los metales alcalinos, dos los alcalinotérreos, dada su estructura electrénica, etc), con lo que se
oxidan y son reductores, mientras que los no metales tienen tendencia a ganarlos para completar
su ultima capa electrénica, reduciéndose, por lo que son oxidantes.

Grupo 1 2 13 14 15 16 17 18
Periodo
1 He
2 B C N Ne
Al .
3 166 Si P Ar
Ga
4 0,49 Ge As Kr
In Sh
> 034 014 > 084 4058 ©
TI Pb Bi
6 034 013  +020 '° Al Rn
7

Capacidad oxidante y reductora

Cuanto mas positivo es el potencial estandar de reduccidn, mayor tendencia hay a que se
produzca la reduccidn. Por tanto, cada semisistema provoca la oxidacion de cualquier otro con
menor potencial de reduccién, situado en la tabla por encima de él, y también la reduccién de
cualquier otro con mayor potencial de reduccidén, situado en la tabla por debajo de él.

Es decir, cuanto mayor es el potencial de reduccidén de un semisistema, mayor es su capacidad
oxidante, y cuanto menor es su potencial de reduccidon, mayor es su capacidad reductora.
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Escala de potenciales estandar de reduccion

Semirreaccion de

Electrodo reduccién E°/V Poder
| Li/ Li | L+e>lis) | -3,05 | R
| K/ K | K+e>K(s) | -2,92 |
| Ca”’/ Ca | ca¥+2e>cals) | 2,76 | -
| Na*/Na | Na'+e>Na(s) | 2,71 | D
| Mg?*/ Mg | Mg +2e > Mgls) | -2,36 |
| AP/ Al | AP +3e >Al(s) | -1,68 | v
_ 2 H,0 +2e” > Hy(g) + 2 C
H,0/ H,,0H’, Pt 2 O (o) 2 -0,83
| Zn*/ Zn | zn*+2e>7n(s) | -0.73 | T
| cr/ cr | crf+3escr(s) | 0.74 | o
| Fe’/ Fe | Fe*+2e >Fe(s) | -0.44 |
| Co®*/ Co | Co*+2e >Co(s) | -0.28 | R
| Ni**/ Ni | N*+2e >Ni(s) | -0.25 |
| sn*'/ sn | sn*+2e>sn(s) | 0.14 |
| Pb>/ Pb | Pb*+2e >Pb(s) | -0.13 |
| H'/H,, Pt | 2H+2e >H,(g) | 0.00 |
. S(s)+2H" (aq) + 2 >
S, H'/H.S, Pt +0,14
H,S (S)
0
| Cu®*/cu*, Pt || Cu® (aq) + e = Cu*(aq) || +0,15 |
Sn** (aq) + 2 > X
sn**/sn**, Pt s (aq) +0,15 |
) AgCl(s)+e > Ag(s) +
AgCl/Ag, CI', Pt Cl(aq) +0,22 :
| cu®**/ Cu || Cu® (aq) + 2" = Cu (s) || +0,34 |
) 0,(g)+2H,0+4e >4 A
0,,H,0/0H",Pt 2 OH?(aq) +0,40
| Cu’/Cu || Cu®(aq) +e = Cu (s) || +0,52 | N
| 1L/I, Pt | L(s)+2e > 21 (aq) | +0,54 | T
| ptFe¥/Fe” || Fe+e>Fe” | +0,77 | :
| Ag'/Ag || Ag'+e > Ag || +0,80 |
| Br,/Br’, Pt || Br, (I) + 2e" - 2 Br'(aq) || +1,08 |
O, H'/H,0 Pt 02 (g) + : ;';I(i‘)q) tae +1,23
2
| Cl,/Cl', Pt | cl, (g) + 2" > 2 I (aq) | +1,36 |
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8.1 Potencial de una pila

Con los datos de la tabla de potenciales normales de u=+1,10V
reduccion puede calcularse el voltaje que proporciona
una pila formada por cualquier pareja de electrodos, y
predecir la polaridad de los mismos. Para ello, no
tienes mas que escribir las reacciones del electrodo y
sus respectivos potenciales, con los signos adecuados.
El polo negativo serd el electrodo de menor potencial,
esto es, el mas negativo (0 menos positivo), que
tenderd a ceder electrones; mientras que el polo —
positivo sera el de mayor potencial (mds positivo), que - Eg=-0,76V E®=+0,Mv
tenderd a captar electrones. '

El voltaje de la pila sera la diferencia de ambos potenciales, y la reaccion global de la pila la suma
de las correspondientes reacciones.

0 0 0
E pila = E mayor — E menor
Fijate en que solamente debes tener en cuenta que se mantiene el signo del dato del potencial
estandar en el proceso en el que se produce la reduccién, y se cambia en el caso en el que se
produce la oxidacién.
En la imagen puedes ver cdmo se aplica a la pila Daniell.

EopiIa = Eomayor— Eomenor= 0,34V - ('0176 V) =110V

Potencial de una pila

Para calcular el potencial estandar de una pila, al potencial estandar mayor (reduccién en el
catodo) se le quita el potencial estandar menor (oxidacién en el anodo), calculandose asi la
diferencia entre ambos valores, la diferencia de potencial.

Espontaneidad de las reacciones redox

Cuanto mas tendencia a producirse tenga una reaccion redox, ya que la diferencia de potenciales
de reduccién es mayor y mas positivo es el potencial de la pila que se puede construir, mas
espontanea es y mas negativa es la entalpia libre de reaccion AG.

Hay una relacidn directa entre el potencial de pila y la entalpia libre de reaccién: AG® = - nFE°
donde n es el nUmero de electrones intercambiados en la reaccién ajustada de la pila, F es el
Faraday (96540 culombios) y E° el potencial normal de la pila.

Ademas, hay que tener en cuenta que el potencial de la pila depende de las concentraciones
idnicas en disolucién. La ecuacion de Nernst relaciona el potencial de una pila en condiciones
estandar (E2) con el potencial si las concentraciones son diferentes (E), sonde Q es el cociente de
reaccion:

_ 2,303RT
nk

E=E° logQ
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éPor qué se agotan las pilas?

Conforme se va produciendo la reaccion de la pila, va disminuyendo la cantidad de reactivos y
aumentando la de productos, con lo que el cociente de reaccién aumenta y, de acuerdo con la
ecuacién de Nernst, el potencial de la pila E disminuye.

En consecuencia, las pilas van dando un voltaje menor a medida que se van utilizando, su
espontaneidad va siendo menor (al disminuir E, aumenta AG) y la pila se agota.

Para medir concentraciones ionicas

El potencial de los electrodos depende de las concentraciones iénicas en disolucién. De esta
forma, el potencial de un electrodo de cobre es 0,34 voltios si la [Cu2+]= 1 mol/L, pero diferente en
el resto de casos.

La ecuacién de Nernst relaciona el potencial de una pila en condiciones
estandar (E2) con el potencial si las concentraciones son diferentes (E):

£ -0 2,3030RT 10gQ
Nk

donde Q es el cociente de reaccion.

Por ejemplo, en la pila Daniell Zn(s) + Cu®*(aq) <> Zn**(aq) + Cu(s), se
cumple que:

_[zn*]
0 ed]

Por tanto, si se sabe la [Cu®'] y se mide el potencial de la pila, se puede determinar la [Zn

2+] ]

Este hecho permite disponer de electrodos selectivos, cuyo potencial depende de la
concentracion de un idn concreto. Si es sensible a la concentracién de los iones hidrégeno vy la
escala de medida es logaritmica, se tiene un medidor de pH, un pHmetro, como el que tienes en la
imagen.

8.2 Prediccion de reacciones redox

Una de las aplicaciones mas interesantes de la serie de potenciales estandar de reduccion es la
posibilidad de predecir si una reacciéon redox puede ocurrir espontdaneamente o no. Con ese fin
utilizaras la tabla de potenciales de reduccion.

Una reaccion redox es espontanea si es positivo el valor del potencial estandar de la pila que
podrian formar las dos semirreacciones que constituyen la reaccion redox tal como aparece en la
reaccion correspondiente.

Como ya viste en termoquimica, la espontaneidad de una reaccidn se relaciona con la variacion de
energia libre de la misma (AG). Debe existir, pues, una relacidon entre la AG de la reaccion redox y
el potencial que produce.
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Proceso espontaneo| Proceso no espontaneo [Equilibrio
AG° <0 >0 0
E° >0 <0 0

é¢Cuando se produce una reaccion redox?

Se puede generalizar que si un semisistema tiene un potencial de reduccién mayor que el de otro
semisistema, en el primero se produce la reduccion y en el segundo la oxidacion. Por tanto, los
semisistemas con potenciales muy positivos se usan como oxidantes y los que lo tienen muy
negativo, como reductores.

9. Procesos electroliticos
En las cubas electroliticas se producen reacciones redox no espontaneas. La energia necesaria se
aporta en forma de energia eléctrica. Es decir, se trata del proceso inverso de las pilas

electroquimicas.

En la tabla puedes ver la comparacién de las caracteristicas de una pila y de una cuba electrolitica:

Pila voltaica Cuba electrolitica
La reaccidn redox es espontanea La reaccidn redox no espontdnea
La reaccién quimica produce una corriente |La corriente eléctrica produce una reaccion
eléctrica guimica
Se convierte la energia quimica en eléctrica [Se convierte la energia eléctrica en quimica
El anodo es el polo negativo El danodo es el polo positivo
El catodo es el polo positivo El catodo es el polo negativo
Hay dos electrolitos Hay un solo electrolito
Uno de los procesos electroliticos mas conocidos es la ©Oxigeno Hidrogeno
descomposicion del agua en sus elementos. Para ello, se afiade ~

un poco de acido sulfurico al agua para que conduzca la corriente
eléctrica, y se hace el montaje de la figura. Fijate en que el
volumen de H, desprendido es el doble que el de O,, con lo que
se demuestra la composicién de la molécula de agua (doble
cantidad de sustancia de un elemento que del otro).

Electrolisis del NaCl fundido

En el catodo, que en la cuba es el polo negativo, se produce la
reduccion del Na* a Na(s), y en el anodo, el polo positivo en la
cuba, la oxidacién del ClI" a cloro gas. Esta reaccién no es
espontanea, ya que a la temperatura de la experiencia (600 2C) AG tiene un valor de 323 kJ/mol,
energia que se debe suministrar por medio de la corriente eléctrica si se quiere descomponer 1
mol de NaCl. Como los productos obtenidos, Na(s) y Cl,(g), se recombinarian espontaneamente, se
deben obtener por separado.
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Electrolisis del NaCl disuelto

Si se electroliza una disolucién de NaCl, los productos obtenidos son distintos, como puedes ver en
el video, ya que ademds de los iones ClI"y Na* hay también iones H y OH’, que intervienen en el
proceso redox total.

En estos casos en los que hay varias posibilidades de reaccion, se descargan en los electrodos los
iones que menor energia eléctrica necesitan para hacerlo. En el caso anterior, se descargan Cl' y
H*, formandose Cl,(g) y H2(g), como se comprueba experimentalmente, ya que es mas facil reducir
H* que Na®, dados sus potenciales estandar (el potencial de reduccién H'/H, es de 0 V, mientras
que el de Na*/Na es de -2,71 V).

9.1 Ley de Faraday

El proceso en que un metal X se deposita en un electrodo por procedimientos electroliticos se
puede representar mediante la ecuacién X™ (aq) + n e > X (s), lo que significa que por cada mol
de X depositado habran circulado n moles de electrones.

La carga eléctrica contenida en un mol de electrones se obtiene multiplicando la carga del electrén
(e) por el niumero de Avogadro (Na). La nueva constante obtenida se denomina Faraday (F).

IF =eN, =1602.10™ = 6,023.107 -5
€ mol

1F = 96487£ = 96500£

mol mol

Es decir, para depositar un mol de X se necesitan n faradays (96500 C). Como la proporcion de
reaccion es constante, si circula una intensidad de corriente | durante un tiempo t, la carga
eléctrica Q sera Q =1ty depositard una masa m del metal de masa molar M. En consecuencia:

M m m |t

Esta relacion fue descubierta hacia 1832 por el fisico inglés M. Faraday y recibe el nombre de ley
de Faraday. Esta ley se aplica al desprendimiento de cualquier elemento, tanto en el catodo, caso

de la deposicién de metales, como en el anodo, caso de los gases. En el esquema puedes ver la ley
de Faraday, indicandose en cada caso la magnitud y su unidad.
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Intensidad de Cantidad de Nimero de | Moles de | Masa de
chér‘—“".."te A - electricidad (Q / €) |-« moles de | | sustancia | sustancia
= ctrica (I / A) Q=1It electrones reducida u | reducida u
[y tempo(t/3)] = o oxidada | oxidada

L

lmoldee =N,e =953500C=1F

mg de X 1mol de X nmol dee” 96500C | t culombios

MgdeX 1mol deX 1mol dee

10. Aplicaciones de las reacciones redox

Tipos de pilas

Evidentemente, interesan pilas que tengan una diferencia de potencial elevada, para que puedan
realizar el maximo trabajo eléctrico posible. Ademas, su construccion debe ser sencilla y han de
resultar de facil manejo.

La pila Daniell es un ejemplo de pila himeda y no posee estas caracteristicas, ya que es fragil e
incomoda (éimaginas tener que llevar semejante dispositivo de un sitio a otro?). Igual sucede con
la pila Leclanché, que usa un electrodo de cinc y otro de carbono, rodeado este ultimo por didxido
de manganeso con cloruro amanico como electrolito.

Las pilas que mas se usan y que ya conoces son las pilas secas, que son una modificacién de la pila
Leclanché en la que la disolucion se ha sustituido por una pasta sélida. El potencial de esta pila es
de 1,5 voltios y es independiente del tamafio o cantidad de reactivos que lleve, ya que con el
tamafio aumenta la corriente eléctrica que produce, pero no el voltaje entre los electrodos. Por
supuesto, como los reactivos se van transformando con el uso, llega un momento en que la pila se
agota (esta descargada).

Otras pilas de este tipo son las pilas alcalinas de manganeso-cinc (MnO,-Zn) y de cadmio-mercurio
(Cd-HgO0), en las que las reacciones se producen en medio bdsico, caracterizadas por mantener un
voltaje mas elevado durante un tiempo mayor.

Existen otras pilas, llamadas secundarias, acumuladores o GG S
baterias, capaces de regenerar los reactivos por aplicacién de Thformacian it s ta vids cotdmma
corriente eléctrica. Cuando se descargan, la energia quimica se
transforma en eléctrica, mientras que se produce el proceso
contrario en la carga. Un ejemplo muy utilizado es la bateria del
teléfono mavil.

:I
"
it

e allon =t

A
=
s
=/
L
=

En la simulacidn siguiente tienes un panorama general de los tipos
de pilas que hay en el mercado. Es importante que diferencies los
tipos que hay, ademds de alguna de sus ventajas e Tipo de pilas
inconvenientes, asi como su uso.
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Para que la Torre Eiffel no se oxide

Como sabes, la Torre Eiffel es una enorme estructura de hierro considerada
como el simbolo de Paris. Se construyd en poco mas de dos afios y se
inaugurd en 1889, con motivo de la Exposicion Universal que ese ano tuvo
lugar en Paris. Tiene 325 metros de altura hasta la punta de la antena, y
durante mds de cuarenta afios fue el edificio mas alto del mundo.

Para evitar que el hierro se oxide y se debilite, necesita un mantenimiento
global cada 7 anos, en que se gastan nada menos que 70 toneladas de
pintura, ya que se debe pintar una superficie de 200 000 mZ.

Si se hubiera pintado después de un galvanizado (tratamiento anticorrosion), se ahorrarian 10
millones de euros cada 7 afios, porque no haria falta mas que retocar la pintura.

Prevencion de la corrosion

Es imprescindible que los metales no se oxiden para que mantengan sus propiedades mecanicas: si
se oxidasen las vigas de hierro, los edificios podrian caer. Existen muchos tipos de tratamiento:
pintar el metal, recubrirlo con una capa de otro metal mds resistente, o bien protegerlo de Ila
forma que puedes ver en la imagen.

Fijate en que el metal mas noble no se oxida, sino que lo hace el menos noble (el mas reactivo).
Por ejemplo, las conducciones de hierro se pueden proteger con anodos de cinc, que se van
oxidando y que cada cierto tiempo hay que reemplazar.

cationes

aniones (C17 SO7)

oE
Hz0 MO,

M(OH)n
OH HzO + Oz

disolucion M

. ] ] i"
Blincic [ciiodo} 2,
- S

Reciclaje de pilas

En Espafia se consume anualmente una enorme cantidad de pilas, asi que puedes hacerte una idea
de las que se utilizan en el mundo. Es necesario reciclarlas (fijate en el simbolo de reciclado de las
pilas de litio), llevandolas a contenedores que se tratan en plantas especializadas. De esta forma se
evita que los metales pasen a las corrientes de agua y al terreno si se depositan en vertederos.
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Pilas de combustible
Son dispositivos en los que la fuente de energia quimica que produce

Anode () GF—<w—S2 & oo )
H20()

Hag) o )

la corriente eléctrica se almacena en depdsitos externos, que se
pueden recargar. Actualmente ya hay autobuses de hidrégeno | %f } e
circulando por muchas ciudades. En el simulador puedes ver su
funcionamiento. Nt

Sintesis electrolitica del aluminio
Una gran cantidad de metales y productos quimicos industriales importantes se obtienen por
electrolisis (aluminio, sodio, cloro, hidroxido de sodio, etc).

El método de produccion del aluminio no es precisamente moderno, ya que el método industrial
utilizado es el proceso Bayer, que fue patentado por Karl Bayer en 1889. La bauxita, utilizada como
materia prima, se transforma en alumina, Al,O3, que se utiliza para producir aluminio mediante
electrdlisis segun el proceso denominado de Hall-Heroult. Para ello se disuelve en un bafio fundido
de criolita (NasAlFg) v se electroliza en una celda electrolitica usando electrodos de carbono,
siendo la reaccion producida:

2 AlLOs > 4 Al () +3 0, (g)

Por el elevado punto de fusién, el consumo energético necesario para obtener aluminio es muy
elevado y lo convierte en uno de los metales mas caros de obtener, resultando mucho mas
rentable el reciclado del mismo (ihay que reciclar las latas de refrescos!).

—+

1 Recubrimientos metalicos

' te‘ La galvanoplastia es una de las aplicaciones mas importantes.
Consiste en aplicar una delgada capa de metal sobre una
superficie conductora de corriente: el cromado da a los metales
Me una superficie brillante, el acero se galvaniza con cinc para
protegerlo de la corrosion, los metales se platean o doran por
galvanoplastia, etc.

“}

CATHCDE ANCDE

Cu
El objeto que va a recubrirse hace de catodo en el circuito, y se
- 24 sumerge en un bafio electrolitico que contiene los iones que se
Cu desea depositar. Controlando la intensidad de la corriente y el
2— tiempo de electrolisis se puede fijar el espesor y cantidad de
504 capa depositada.

En la imagen puedes ver el cobreado de un metal: se oxida el cobre del anodo, que pasa en forma
de iones a la disolucidn, y se deposita en el cdtodo sobre el metal a recubrir de cobre.
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La bateria de los coches

El modelo de acumulador mas tradicional es el de plomo: la bateria de

acumuladores de los coches estd formada por seis acumuladores de ~ CONSUMET.es EROSKI
. . . . . Informacian util para la vida cotidiana

plomo asociados en serie, siendo su voltaje de 12 voltios.

El electrodo positivo es de diéxido de plomo, y el negativo de plomo,
sumergidos en una disolucion de acido sulfurico.

El estado de la bateria se comprueba por la densidad del electrolito:
una densidad baja indica que la concentracion de sulfurico es pequena
y la bateria estd parcialmente descargada (la disolucién de sulfurico es
mas densa que el agua). También lo indica la aparicion de un
precipitado blanco de sulfato de plomo en los electrodos.

Baterias de coche

En la simulacién tienes una informacidn sencilla y completa del funcionamiento de la bateria de
los coches.
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