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Reacciones de transferencia de electrones

1. Generalidades

1.1. Conceptos de oxidacion y reduccion ; i

En quimica, una oxidacién es un proceso por el que un atomo o molécula pierde
electrones, es decir, pasa a estar en un estado de mas positivo en carga eléctrica. Una reduccion
es el proceso contrario, la ganancia de electrones, y por tanto el paso de un estado de carga a
otro de carga eléctrica mas negativo.

Como los electrones no se crean ni se destruyen, es imposible que una especie se oxide
sin que otra se reduzca, y viceversa. Por tanto, la oxidacién y la reduccién son dos fendmenos
inseparables, simultaneos (igual que sucedia con el comportamiento de acidos y bases).

Ej: Fe + 02 — Fex03

En esta reacciéon el Fe ha pasado de estar en estado de oxidacién 0 a estado de
oxidacién +3, por tanto se ha oxidado; y el oxigeno ha pasado de estado 0 a estado -2,
por tanto se ha reducido.

Cuando una especie se oxida, al perder electrones los transfiere a otra especia que se
reduce, por tanto oxidarse una especie es lo mismo que reducir a otra; entonces decimos que el
que se oxida es el reductor (porque reduce a otro). Igualmente, el que se reduce gana
electrones, por tanto roba electrones a otro, oxidandolo, asi que es el oxidante.

1.2. Nimero de oxidacion y valencia

Una reaccion de transferencia de electrones, también llamada de oxidacion-reduccion, o
simplemente rédox, es una reaccion en la que dos especies intercambian electrones entre si; por
tanto, uno de los reactivos que intervienen va a ganar electrones y otro los va a perder. Estas
reacciones son faciles de reconocer porque en este proceso de intercambio de electrones
cambia la capacidad de formaciéon de enlaces de los atomos, es decir, los elementos que
intercambian electrones (0 sea que se oxidan o se reducen) cambian de valencia.

Efectivamente, al cambiar el nimero de electrones en su capa de valencia, los atomos
de los elementos que se oxidan o se reducen cambian su capacidad de formacién de enlace.

En este punto nos interesa hacer una distincion entre el concepto de valencia y el de
estado de oxidacion. La valencia es el numero de enlaces que pueden formar los atomos de un
elemento cuando éste se combina con otros (0 incluso consigo mismo).

Ej: El O siempre actua con valencia 2:

Tanto combinado consigo mismo: O=0 como con otros: H—O—H
Ej: El Fe puede actuar con valencia 2 6 3:

FeO: “Fe=0" Fe20;: “O=Fe—0—Fe=0"

(nota: aqui las lineas no son enlaces covalentes, y esto no son estructuras de Lewis,
sino representaciones esquematicas de las valencias)
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Pero el estado de oxidaciéon es la carga formal que le quedaria a un atomo si los
electrones de todos los enlaces pasasen a la capa de valencia del atomo mas electronegativo de
los que estan unidos (o sea si todos los enlaces fueran iénicos). Asi, para el enlace ionico el
estado de oxidacion coincide con la valencia, aunque en el caso del enlace covalente no siempre
es asi.

Ej: NaCl: Na—Cl los dos elementos acttan con valencia 1, pero el estado de oxidacion del
Na es +1y el del Cl es -1, al ser éste mas electronegativo.

Ej: 0=0, la valencia del O es 2, pero el estado de oxidacién es 0.

Ej: H—O—O—H Ila valencia del H es 1, y su estado de oxidacién es +1; la valencia del O
es 2, pero su estado de oxidacion es —1.

Ej: H.CO, la valencia del C es 4, pero su estado de oxidacion es 0.

Ej: HCOOH, la valencia del C es 4, pero su estado de oxidacion es +2.

2. Ajuste de reacciones rédox: método del ion electron

Como la mayoria de elementos tienen diferentes estados de oxidacion, las reacciones
rédox pueden tener estequiometrias bastante complejas, ya que la cantidad de oxidante y
reductor que reaccionen tienen que ser tales que el niumero de electrones cedidos por el reductor
y el nimero de electrones ganados por el oxidante deben coincidir. En consecuencia, aunque
algunas reacciones rédox pueden ser bastante sencillas, otras son diabolicamente complicadas
de ajustar por tanteo.

E:  Hy+F2— 2HF
E:  5KNO2+2KMnOs + 3 H;S0s — 5 KNO3 + 2 MnSOs + 3 Ho0 + K2SOy

Por tanto hay que seguir métodos especificos de ajuste. EI método mas habitual para
ajustar reacciones rédox es el método del ion-electrdn, que consta de los pasos siguientes:

2.1. Ajuste en medio acido

1) determinar los estados de oxidacién de todos los elementos que intervienen en la
reaccion, identificando a los que cambian de estado de oxidacidn (o sea, al oxidante, que se
reduce, es decir, que pasa de un estado de oxidacion a otro inferior, y al reductor, que se oxida,
0 sea, para a un estado de oxidacién superior);

2) visualizar la forma disociada de todas las sustancias que sean electrolitos (acidos,
bases y sales); este paso es necesario para saber qué oxigenos llevan unidos directamente
(covalentemente) los elementos que se oxidan o se reducen;

escribir las semirreacciones de oxidacion y de reduccion, teniendo en cuenta las
siguientes pautas (para medio acido):

pautas de ajuste de semirreacciones para medio acido

(a) Los elementos que se oxidan o se reducen se deben escribir con los O que llevan unidos de
manera covalente.

(b) Se equilibra el numero de O sumando H20 al miembro donde haya menos O.
(c) Se equilibra el nimero de H sumando H* donde haya menos H.

(

d) Se equilibra la carga eléctrica con electrones.
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Esto daré lugar a las semirreacciones ajustadas por separado.

4) Multiplicar cada semirreaccidn por un numero entero tal que el nimero de electrones
que cede el reductor y que gana el oxidante sean iguales, es decir, sean el minimo comun
multiplo de los electrones que figuran en las semirreacciones ajustadas por separado.

5) Sumar las dos semirreacciones; este paso dara lugar a la reaccién ajustada en
forma ionica.

6) Anadir los contraiones que compensen la carga de cada uno de los iones de la
reaccion ionica, teniendo en cuenta que los iones afadidos entre los reactivos deben ser
exactamente los mismos que entre los productos, ya que la reaccién estaba ajustada, y si no
es asi la desajustaremos. El resultado de este ultimo paso es la reaccion ajustada en forma
molecular o neutra.

Ej: Para ilustrar el método vamos a ajustar la reaccion de estequiometria diabolica de la
pagina anterior: KNO2 + KMnO4 + H2SO4 — KNO3 + MnSO;4 + H20 + K2S04

1) estados de oxidacion:
KNO2 + KMnO4 + H2SOs — KNO3z + MnSO4 + H0 + K2SO4
13-2 1.7 -2 1 6-2 15-2 2 6-2 12 1 6-2

El reductor es el nitrito, KNO2, ya que el N pasa de +3 a +5 (se oxida); y el oxidante es el
permanganato, KMnOg-, porque el Mn pasa de estado +7 a +2 (se reduce).

2) disociados: NO2, MnOgs, NO3 y Mn2*,

Oxidacion del reductor: (1) NOz- — NOs- ; (2) agua: NOz- + H20 — NOs-; (3) protones:
NO2 + H,O — NOs3 + 2H*; (4) electrones: NO2- + HoO — NO3- + 2H* + 2e-.

Reduccién del oxidante: (1) MnO4s — Mn?* ; (2) agua: MnOs — Mn?* + 4H,0; (3)
protones: MnOs + 8H* — Mn2* + 4H,0; (4) electrones: MnO4 + 8H* + 5¢- — Mn2* +
4H,0.

4) multiplicar: el minimo comUn multiplo de 2 y 5 es 10; hay que multiplicar las
semirreacciones por 5 y por 2:

Oxidacion del reductor: 5SNO2™ + 5H20 — 5NO3- + 10H* + 10e-.
Reduccion del oxidante: 2MnOg4 + 16H* + 10e- — 2Mn?* + 8H.0
5) reaccion ajustada ionica: 5SNOy + 2MnOs + 6H*— SNO3 + 2Mn?* + 3H,0
6) contraiones: 1 ) 1 1 i

oK+t 2K+ 38042 5K* 25042 j2K*+S0427
Noétese que la cantidad de contraiones necesarios para compensar las cargas de los
iones reactivos de la reaccion ajustada idnica no coincide con los necesarios para
compensar las cargas de los iones productos; pero si no se introducen los mismos
contraiones en reactivos que en los productos, estamos desajustando los iones. Los
que quedan sin “pareja” entre los productos deben combinarse entre si, de ahi que

aparezca entre los productos de la reaccién ajustada el sulfato potasico, K2SOa, que no
aparece en la reaccion idnica ajustada. La reaccidn molecular ajustada queda:

5KNO; + 2KMnO4 + 3H2S04 — 5KNO; + 2MnSO4 + 3H20 + K2S04
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2.2. Ajuste en medio basico

Hay dos maneras de ajustar las reacciones rédox en medio basico. Una de ellas
consiste en aplicar otras pautas para el ajuste de los O y los H de las semirreacciones, para que
queden ajustadas en medio basico. La otra consiste en ajustar la reaccion idnica como en medio
acido hasta la reaccion ionica, y en ese momento afiadir tantos OH- como sean necesarios para
neutralizar los H*.

A. pautas de ajuste de semirreacciones especificas para medio basico.

En este método los pasos seran los mismos que en el medio acido, salvo las pautas de
ajuste para el O y el H que seran diferentes, especificas para medio basico. Excepto por estas
pautas, que se muestran en un cuadro coloreado, el método de ajuste general es el mismo:

1) determinar los estados de oxidacion, identificando a oxidante y reductor;
2) visualizar la forma disociada de los electrolitos;

escribir las semirreacciones de oxidacion y de reduccion, teniendo en cuenta las
siguientes pautas (especificas para medio basico):

pautas de ajuste de semirreacciones para medio basico

(a) Los elementos que se oxidan o se reducen se deben escribir con los O que llevan unidos de
manera covalente.

(b) En el lado de la semirreaccién donde hay mas O, se suman tantas moléculas H20 como
atomos O haya de exceso.

(c) En el otro lado de la semirreaccion, donde habia menos O, se suma doble numero de
iones OH- de los que se han sumado de HzO.

(d) Se equilibra la carga eléctrica con electrones.

4) Multiplicar cada semirreaccion para que el nimero de e coincida.
5) Sumarlas para dar la reaccion idnica.

6) Anadir los contraiones, los mismos entre reactivos y productos, para obtener la
reaccion molecular.

Ej: Para ilustrar el método vamos a ajustar la siguiente reaccion en medio basico, entre el
yodo molecular y el sulfito sédico: |2 + NazSO3 + NaOH — Nal + H,0 + Na2SOq4

1) estados de oxidacion:
l2 + Na2S03 + NaOH — Nal + H20 + NazSO4
0 1 42 121 11 1 -2 1 6 -2

El reductor es el sulfito, Na,SOs, ya que el S pasa de +4 a +6 (se oxida); y el oxidante es
el yodo, Iz, porque pasa de estado 0 a -1 (se reduce).

2) disociados: SO3%, Iy SO42-,

Oxidacion del reductor: (1) SO3> — S04% ; (2) agua: SO3> — S04 + H20; (3)
hidroxidos: SO32 + 20H- — SO42- + H,0; (4) electrones: SO32- + 20H- — SO42 + H,0 +
2e-.
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Reduccién del oxidante: (1) l. — 2 I ; (2) agua: no hace falta; (3) hidroxidos: no hacen
falta; (4) electrones: 1> + 2e— 2 |-.

4) multiplicar: no hace falta esta vez, porque en las dos semirreacciones se intercambia
el mismo numero de electrones;

5) reaccion ajustada idnica: 2+ SO3% + 20H — 2 |- + SO42 + H20
6) contraiones: 1 1 T 1
2Nat  2Na* 2Na* 2Na*

Noétese que esta vez la cantidad de contraiones necesarios en reactivos y productos
coincide. Si no fuera asi, algunos de los contraiones presentes entre los reactivos que no
tuvieran productos con los que combinarse, tendrian que combinarse entre ellos.

La reaccién molecular ajustada queda:
I + NazSO3 + 2NaOH — 2Nal + Na;SO4 + H.0

2. Calculos estequiométricos: volumetrias rédox

Una de las aplicaciones mas frecuentes de los calculos estequiométricos basados en
reacciones de transferencia de electrones son las titulaciones rédox. Una titulacion o valoracion
es un andlisis cuantitativo basado en una reaccion quimica, que permite determinar la
concentracion de un reactivo a partir de las cantidades consumidas de otro reactivo, o de la
cantidad de producto formado (como las valoraciones &cido-base que hemos estudiado en el
tema anterior). El reactivo de concentracion desconocida que se analiza es el titulando, y el de
concentracion conocida que se va afiadiendo es el titulante. Cuando una valoracion se lleva a
cabo mediante la medida del volumen consumido de otro reactivo de concentracion conocida, se
denomina volumetria.

Asi, en una volumetria rédox usaremos una disolucion de concentracion conocida de un
oxidante, para determinar la concentracion exacta de una disolucion de concentracion
desconocida de reductor, o bien al revés, una disolucién de concentracion conocida de un
reductor, para hallar la concentracién desconocida de un oxidante. La disolucién de reactivo de
concentracion perfectamente conocida es un patrén.

Los problemas de volumetrias de oxidacion-reduccion se pueden hacer de dos maneras:
o0 bien como todos los problemas de estequiometria, o bien aplicando na ecuacion similar a a
condicion de neutralizacién que usamos para volumetrias acido base.

2.1. Como problemas de estequiometria (caso general)

Para resolver este tipo de problemas como problemas estequiométricos procederemos
igual que en el caso de cualquier problema de estequiometria: 1) ajustar la reaccién (en este
caso la reaccion es rédox y se ajusta por el método del ién electrén); 2) pasar los datos del
problema (volumen y concentracion conocida de titulante) a moles;  usar la estequiometria de
la reaccion ajustada para pasar a moles del titulando; 4) pasar a concentracién del titulando.

Ej: Al burbujear sulfuro de hidrégeno a través de una disolucion de dicromato de potasio, en
medio &cido sulfirico, el sulfuro de hidrégeno se oxida a azufre elemental segun la
siguiente reaccion: HoS + KoCr07 + HoSO4 — Cr(SO4)3 + S + H20 + KoSOs. a) Ajuste
la ecuacién molecular por el método del idn-electrén. b) Qué volumen de sulfuro de
hidrégeno, medido a 25°C y 740 mm Hg de presidn, debe pasar para que reaccionen

Guillermo £ quillermo@sevilla.es & 675 890 160 Clases particulares de Quimica



http.//qui-mi.com Reacciones Rédox

exactamente con 30 mL de disolucién de dicromato de potasio 0,1 M. Dato: R = 0'082
atm L K" mol' (Selectividad Quimica 2013, reserva 1, opcién A, problema 5)

Cambian de estado de oxidacién: el S (de -2 a 0, se oxida, S% es el reductor), y el Cr
(pasa de +6 a +3, se reduce, Cr.072 es el oxidante). Como nos dan la cantidad exacta
de dicromato vamos a tratar a éste como ftitulante, y al sulfuro de hidrogeno, cuya
cantidad queremos calcular, como titulando.

Paso 1: ajustar la reaccion:

Oxidacion: S22 5S+2¢ .. X3
Reduccion: Cro072+14H*+6e —2Cr3*+7H,0
[6nica: Cro072+14H*+3S82 — 2Cr3*+7H,0+3S

Molecular: K2Cr207 + 3 HaS + 4 HoSO4 — Cra(SO4)3 + 7 H20 + 3 S + KoSO4
moles dicromato: Como M=n/V, podemos calcular los moles de Cr,072- como:

n=MxV = 0’1mTol x0,03L =0,003mol Cr,07%

moles de HaS: 0,003mol Cr,02 x MO H2S 609 mol H,
1mol Cr,0O;
1atm
Paso 4: volumen de H,S: 25°C=298K; 740 mmHg x ———— = 0974 atm ;
760 mmHg

nRT _ 0,009mol-0,082atm-L-mol K 298K
p 0,974atm

pV =nRT =V = =0,226L =226mL

2.2. Férmula de condicion de equivalencia (valida para valoraciones rédox)

Alternativamente, podemos aplicar la condicion de equivalencia para resolver los
problemas de estequiometria rédox. La condicion de equivalencia establece que todas las
sustancias reaccionan equivalente a equivalente; por tanto el numero de equivalentes de
oxidante y el numero de equivalentes de reductor que reaccionen seran iguales. Un equivalente
rédox es la cantidad de sustancia que intercambia un mol de electrones (igual que en el tema de
Acido-base era la cantidad que intercambia un mol de protones).

Ej: en la semirreaccion de oxidacion del sulfuro: S — S+ 2e-

observamos que 1 mol de S= reacciona cediendo 2 moles de electrones, por tanto un
equivalente de sulfuro para esta reaccion es %2 mol.

Y en la reaccion de reduccién del dicromato:  CroO72- + 14H* + 6e- — 2Cr3* + 7H,0

vemos que 1 mol de dicromato roba 6 moles de electrones; por tanto un equivalente de
dicromato en esta reaccion es 1/6 mol.

Asi, el numero de equivalentes se puede calcular como el producto de la normalidad por
el volumen, dado que la normalidad es el numero de equivalentes por litro de disolucion:

:$ = NEq=NxV
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Y la normalidad puede calcularse como:

m(9) m(9) m(9)
N = NEq _ PEq (9/Eq) _ PM (g / mol)-val(Eq / mol) = val(Eq/ mol) x PM (g / mol)
% V(L) V(L) V(L)

N =val(Eq/mol)xM(mol /L)

O sea, el producto de la normalidad por la valencia, siendo la valencia rédox el nimero

de electrones que intercambia la sustancia (o sea los electrones que gana el oxidante o que
pierde el reductor). Asi, la condicién de equivalencia se puede expresar como:

Ej:

NEq, =NEq, =  |M,V,val, =M.V, val,

Esta es la formula que puede aplicarse para resolver problemas de volumetrias rédox.

En disolucién acuosa y en medio acido sulfurico el sulfato de hierro (Il) reacciona con
permanganato de potasio para dar sulfato de manganeso (ll), sulfato de hierro (Ill) y
sulfato de potasio. a) Escriba y ajuste las correspondientes reacciones ionicas y la
molecular del proceso por el método del ién-electrén. b) Calcule la concentracion molar
de una disolucion de sulfato de hierro (Il) si 10 mL de esta disolucién han consumido
22’3 mL de una disolucién acuosa de permanganato de potasio 0°02 M. (Selectividad
Quimica Andalucia 2011, Septiembre, Opcién B, Problema 6).

a) Ajuste de la reaccion: cambian de estado de oxidacion el Fe (que pasa de +2 a +3, se
oxida, es el reductor) y el Mn (que pasa de +7 a +2, se reduce, el permanganato es el
oxidante)

Oxidacion: 2Fe?t — 2Fed + 2e- ...X5
Reduccién: MnOg4 + 8H* + 5e- — Mn2* + 4H,0 X2
[6nica: 10Fe2* + 2MnQO4 + 16H* — 10Fe3* + 2Mn2* + 8H,0

Molecular: 10FeSO4 + 2KMnO4 + 8H2S04 — 5Fe2(S04)3 + 2MnSO4 + 8H20 + K2SO4
b) Aplicando la férmula de la condicion de equivalencia, tendriamos:

’"T"’-o,ozzsL-sﬂ = M, 001L1—L

M,Vyval, =M.V, val, = 0,02
o'Vo'Valp RrVr'Valg mol mol

= 0,020,02235eq _ 0223 mol _ 02231
0,01eq-L/mol L

(Este problema también puede hacerse por el otro método, como un problema de
estequiometria)

3. Aplicacion de las reacciones rédox espontaneas: pilas electroquimicas

Si fuera posible separar en el espacio las semirreacciones de oxidacion y reduccion,

tendriamos un dispositivo que permitiria obtener una corriente eléctrica a partir de una reaccion
quimica rédox espontanea. Esto es exactamente en lo que consiste una pila.
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Una reaccion es espontanea cuando los
productos de la reaccion son mas estables que los
reactivos; en el caso de las reacciones rédox, esto
equivale a decir que la reaccién es espontanea si los
electrones que se transfieren tienen menor energia
potencial en la molécula del oxidante que en la del
reductor (y por eso se transfiere de una a otra). / \
Cualquier reaccién rédox es espontanea en un sentido
0 en el contrario, asi que en principio se puede construir
una pila con cualquier oxidante y cualquier reductor. T TG
Una de las primeras pilas en construirse fue la pila m
Daniell, que esta basada en la reaccion entre el cobre y
el zinc.

Un par rédox esta formado por la forma oxidada y la reducida de una misma sustancia;
en el montaje experimental para construir una pila, la superficie de contacto entre las dos formas
del par rédox se llama electrodo. En general, esta formado por un metal sumergido en una
disolucién acuosa de alguna sal suya, por tanto el electrodo es una superficie de contacto entre
dos estados de oxidacion de una sustancia. En el caso de la pila Daniell, los electrodos son una
lamina de cobre sumergida en una disolucién de una sal de Cu?*, por ejemplo CuSQs, y una
lamina de zinc sumergida en una disolucion de una sal de Zn?*, como el ZnSQOsa.

3.1. Como funciona la pila Daniell

Como la reaccién siguiente es espontanea: Cu2* + Zn — Cu + Zn?*, cuando se ponen en
contacto los electrodos de cobre y zinc, por ejemplo a través de un hilo conductor metalico, tiene
lugar una reaccién de transferencia de electrones en la distancia: en la superficie del Zn se
oxidan algunos atomos Zn, segun la semirreaccion de
oxidacién: Zn — Zn2* + 2e-; los iones Zn2* pasan a la
disolucién, y los electrones son transferidos por el hilo
metalico hasta el cobre, en cuya superficie cargada
negativamente por el exceso de electrones procedentes
del Zn, son atraidos algunos iones Cu2* de la
disolucién; aqui tiene lugar la semirreaccion de
reduccién: Cu?t + 2e- — Cu. Asi, se establece una
corriente eléctrica a través del conductor externo, a
expensas de la reaccion quimica que esta sucediendo
en los electrodos.

¢Durante cuanto tiempo puede suceder esta reaccién quimica? ;Cuanto dura la
corriente eléctrica? ;Durara hasta que se agoten completamente los reactivos Cu2* y Zn? En
realidad no: la corriente eléctrica se interrumpe casi inmediatamente tras empezar a circular. El
motivo es que en el electrodo donde sucede la oxidacion del Zn se acumula carga positiva, ya
que de este electrodo salen electrones, mientras que los iones positivos se acumulan en la
disolucion electrddica, mientras que en el otro electrodo, que actua como un sumidero de
electrones, se acumula carga negativa, ya que los cationes de la disolucion se depositan en
forma neutra al ganar electrones, y en la disolucion van quedando menos cargas positivas, con
las mismas cargas negativas. Llega un momento en que la carga positiva de la disolucion de
Zn2* atrae a los electrones y no los deja circular hacia el otro electrodo, al mismo tiempo que la
acumulacion de carga negativa en la disolucion de Cu?* repele a los electrones, impidiendo que
sigan circulando.
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Para evitar que esta acumulacion de cargas en
las disoluciones, y permitir que la corriente eléctrica se
prolongue en el tiempo, se utiliza un puente salino. Este
consiste sencillamente en un tubo en U relleno de una
disolucién concentrada de una sal muy soluble, por
ejemplo KCI, taponado en los dos extremos mediante
un material semipermeable (como un tapén de
algodédn). Los iones de la disolucion del puente salino
circularan hacia las disoluciones de los electrodos,
equilibrando las cargas, y permitiendo asi que la
corriente se mantenga durante tiempos largos.

3.2. Anodo y catodo. Polaridad

Para distinguir qué electrodo actua como generador de electrones y cual como sumidero
de electrones, se define el anodo como aquél electrodo donde sucede la oxidacion, y el catodo
como aquél electrodo donde sucede la reduccién. Por ejemplo, en la pila Daniell el &nodo es el
electrodo de Zn (porque el Zn se oxida), y el catodo es el de Cu (porque el Cu?* se reduce).

En el caso de las pilas electroquimicas, como la oxidacidn genera electrones, se asume
que el &nodo tiene carga negativa, porque repele a los electrones; e igualmente el catodo, donde
sucede la reduccion, como atrae y consume electrones, se asume que tiene carga positiva. Por
tanto, en una pila el catodo es el polo positivo, y el anodo el negativo.

ANODO CATODO
(oxidacion) (reduccion)
E’=0,76 V E’=+0,34 V
(mas negativo, (més positivo,
mas reductor) mas oxidante)
Zn — Zn* + 2e Cu®*+2e = Cu

PILA (reaccion global)
Zn+ Cu?* = Zn**+ Cuy

E0 =E°

= B = B, = 0344+ 0,76 = 1,10V

3.3. Potencial de electrodo y fuerza electromotriz de la pila

Si fuera posible recopilar en una tabla cuél es la diferencia de energia potencial que
experimenta un electron al salir o entrar en una molécula (potencial de electrodo), podriamos
calcular las diferencias de potencial de cualquier pila, o las AG de las reacciones ré dox. La
estabilizacion o bajada en energia potencial que experimentan los electrones al migrar del polo
negativo de la pila al polo positivo, es la fuerza impulsora del movimiento de los electrones, y
recibe el nombre de fuerza electromotriz (fem), y se mide en voltios (V), como la diferencia de
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potencial (AV), que es el trabajo por unidad de carga necesario para transportar la carga entre
dos puntos (1V=1J/C, un voltio es un julio por cada culombio).

Pero no podemos medir de manera absoluta cuél es la energia del electron dentro de
una sustancia. Tampoco podemos medir la energia del electron en estado libre, para establecer
la diferencia entre la energia del electron unido a una sustancia o en estado libre. Este
impedimento es similar al que se nos presentaba para calcular las entalpias de reaccién: no
existe una escala absoluta de entalpias. Pero en el caso de las entalpias, como no nos importan
las entalpias absolutas sino las diferencias de entalpia, encontrabamos una solucién razonable
usando las diferencias de entalpia de formacion como si fueran entalpias absolutas, y como si el
nivel cero (arbitrario) de entalpia estuviera en los elementos quimicos puros en sus estados
estandar.

Pues bien, de la misma manera, con los potenciales de —

electrodo podemos establecer un nivel cero arbitrario, y medir v
todos los saltos de energia potencial que sufren los electrones en tore
todos los electrodos, respecto al que tomemos como referencia.
En la practica lo que se hace es definir un electrodo como /
electrodo de referencia, y asignarle arbitrariamente el valor de 0
voltios (0 V). Esto se hace con el electrodo normal de # x
hidrégeno, que es el que se basa en la transformacion: H* + 2e- o .
— Hy: consiste en un tubo por el que se hace burbujear Ha(g) a ’“’l___.

una presion de 1 atm, a través de una disolucion de H* de

concentracion 1M (por ejemplo una disolucion de HCI 1M). Se llama normal porque el estado de
referencia en que se hacen las medidas es en condiciones normalizadas, estandar, ya que los
potenciales de los electrodos dependen de la temperatura, la presion, la concentracion; asi, las
condiciones “normales” para cualquier electrodo siempre son 25°C, 1 atm, y todas las
concentraciones 1M. Al electrodo normal de hidrogeno se le asigna arbitrariamente el potencial
de 0V, tanto en el sentido de oxidacion como de reduccion.

Asi, podemos medir los potenciales de todos los demas electrodos por comparacidn con
el de hidrogeno. Por ejemplo, si construimos una pila con el electrodo de Cu2*/Cu y el electrodo
normal de hidrégeno, observamos que en el electrodo de Cu2*/Cu esta sucediendo la reduccién,
y en el de H*/H2 la oxidacion. Las reacciones que tienen lugar en los dos electrodos son:

oxidacion: Ho — 2H* + 2e- ov
reduccion: Cuzt+2e-— Cu E°(Cu?*/Cu)
global: Ho + Cu?t — 2H* + Cu E%i.=0,34V

La diferencia de potencial que da esta pila es de 0,34V, y es igual a la suma del
potencial de reduccion del catodo y el potencial de oxidacién del anodo; pero como los
potenciales de oxidacion y los de reduccion son idénticos, variando solo en el signo, se definen

solo los potenciales de reduccion (como la oxidacion es el
proceso inverso, la energia implicada en el proceso @
inverso es la misma pero de signo contrario, como sucede O :

con las variaciones de entalpia). Por tanto, la diferencia H Pt
de potencial o fuerza electromotriz de la pila en ~—>= | B |
condiciones estandar es la diferencia entre el potencial de _—— -

reduccion del catodo y el potencial de reduccion del s *M _
anodo: = |
0 0 0 HCI (AM) \CuSO. am)
Epila = Ecétodo _Eénodo ) - B el
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La Tabla siguiente recoge los potenciales normales de electrodo de algunos de los pares
rédox mas frecuentes (Fuente: Wikipedia, Tabla Completa aqui).

Semireaccion Ee (V) Semireaccion Ee (V)
Li*(aq) + e~ — Li(s) -3.05 S2032 + 6H* + 4e- — 2S(s) + 3H0  +0.60
K*(aq) + e~ — K(s) -2.93 02(g) + 2H* + 26~ — H202(aq) +0.70
Ba2*(aq) + 2e- — Ba(s) -2.91 Fed*(aq) + e~ — Fe?*(aq) +0.77
Ca?*(aq) + 2e- — Ca(s) -2.76 Hg2?*(aq) + 2e- — 2Hg(l) +0.80
Na*(aqg) + e~ — Na(s) -2.711 Agt(aq) + e~ — Ag(s) +0.80
Mg2*(aq) + 2e- — Mg(s) -2.38 NOs- + 2H* +e- — NO2(g) + H20(l) +0.80
Hy + 26~ — 2H- -2.25 Hg?*(aq) + 2e- — Hy(l) +0.85
Al**(aq) + 3e- — Al(s) -1.68 MnO4~(aq) + H* + e — HMnOs(aq)  +0.90
Mn2*(aq) + 2e- — Mn(s) -1.18 2Hg?*(aq) + 2e- — Hg2**(aq) +0.91
Sn(s) + 4H* + 4e- — SnHa(q) -1.07 MnO; + 4H* + e~ — Mn3* + 2H,0 +0.95
2 H0(l) + 26~ — Ha(g) + 2 OH-(aq) -0.83 Bra(l) + 2 — 2Br-(aq) +1.07
Zn2*(aq) + 26~ — Zn(s) -0.76 21037+ 12H* + 10e- — Ip(s) + 6H.0  +1.20
Cr3*(aq) + 3e~ — Cr(s) -0.74 ClO4~ + 2H* + 2~ — CIO3™ + H20 +1.20
Fe?*(aq) + 2e- — Fe(s) -0.44 O2(g) + 4H* + 4e- — 2H,0 +1.23
Cd?*(aq) + 2e- — Cd(s) -0.40 MnOx(s) + 4H* + 26~ — Mn2*+ 2H,0  +1.23
PbSO4(s) + 2e- — Pb(s) +SOs2(aq) -0.36 Cla(g) + 2e- — 2CI-(aq) +1.36
Ni2*(aq) + 2e- — Ni(s) -0.25 Cro072 +14H* + 66~ — 2Cr3* + 7TH,.0  +1.36
Sn2*(aq) + 2e- — Sn(s) -0.13 2BrO3™ +12H* +10e~ — Bry(l) + 6H0  +1.48
Pb%*(aq) + 2~ — Pb(s) -0.13 2Cl03™ +12H* +10e~ — Clyg) + 6H0  +1.49
Se(s) + 2H* + 2e- — HySe(q) -0.11 MnOs~ + 8H* + 5e~ — Mn?* + 4H,0  +1.51
CO2(g) + 2H* + 2e- — CO(g) + H2O0  -0.11 Aud*(aq) + 3e~ — Au(s) +1.52
2H*(aq) + 2e- — Ha(g) 0.00 2HCIO + 2H* + 2e- — Clx(g) + 2H.0  +1.63
S(s) + 2H* + 2e- — H2S(q) +0.14 Pb4*(aq) + 2~ — Pb2*(aq) +1.69
Sn*(aq) + 2e- — Sn2*(aq) +0.15 MnOy4~ +4H* +3e= —MnOy(s) + 2H.0  +1.70
Cu2*(aq) + e~ — Cut*(aq) +0.16 H202(aq) + 2H* + 2e- — 2H,0 +1.76
S04~ +4H* +2e~ — 2H,0 + SOz(aq) +0.17 Aut(aq) + e~ — Au(s) +1.83
Cu?*(aq) + 2e- — Cu(s) +0.34 Co®(aq) + e~ — Co?*(aq) +1.92
02(g) + 2H20(l) + 4~ — 40H-(aq)  +0.40 S20g% + 26~ — 2S04 +2.07
Cu*(aq) + e — Cu(s) +0.52 HMnOg4~ +3H* +2e- — MnO; + 2H,0  +2.09
l2(s) + 2~ — 2I~(aq) +0.54 F2(g) + 2e- — 2F(aq) +2.87
MnO4- + 2H20 +3e- — MnO2+40H-  +0.59 Fa(g) + 2H* + 2e- — 2HF(aq) +3.05

Notese cdmo los potenciales de los pares rédox formados por elementos muy
electronegativos (F2, Cl2, Oz, etc) son mucho mas positivos que el electrodo normal de
hidrégeno; estos significa que estos pares son mucho més oxidantes que el par H*|Hz, es decir,
tienen mucho mayor tendencia a robar electrones. También los potenciales de otras especies
oxidantes conocidas (persulfato S;0g?, permanganato MnOg, dicromato Cr.07%, acido
hipocloroso HCIO —presente en la lejia y el cloro de las piscinas-, etc). Igualmente, los
elementos muy electropositivos (Li, Na, K, etc) forman pares rédox con potenciales muy
negativos; ello indica que el par H*|H2 es mucho mas oxidante que ellos, o que ellos son mucho
mas reductores que el de referencia. Por tanto, los potenciales de electrodo pueden interpretarse
como una medida del poder oxidante, o de la tendencia a reducirse, de cada par rédox: a mayor
potencial de electrodo (mas positivo), mayor poder oxidante.

Guillermo £ quillermo@sevilla.es & 675 890 160 Clases particulares de Quimica



http.//qui-mi.com Reacciones Rédox

3.4. Espontaneidad de un proceso rédox

Como ya sabemos, un proceso fisico 0 quimico es espontaneo si la variacion de energia
libre que lo acompafia es negativa, es decir, si el estado final del sistema presenta una energia
libre menor que el estado inicial: AG<0. Si el estado final es menos estable, o sea si la energia
libre del sistema aumenta, AG>0, el proceso sera no-espontaneo (que no significa que sea
imposible, sino que no es gratis en energia, es decir, que para que suceda hay que realizar un
trabajo sobre el sistema). Y el proceso estara en equilibrio si la variacién de energia libre es cero,
AG=0, en cuyo caso el sistema no experimentard ningun cambio mientras no cambien las
condiciones del sistema.

En el caso particular de los procesos rédox, se puede calcular la variacion de energia
libre como la variacion energética que experimentan los electrones que se transfieren desde el
reductor al oxidante. La diferencia de energia potencial eléctrica que sufren los electrones viene
dada por la fuerza electromotriz de la pila Epia, que por definicion de potencial eléctrico es la
energia por unidad de carga necesaria para transportar la carga desde un electrodo al otro:
E=W/Q. En un proceso espontaneo el trabajo necesario sera negativo, porque en vez de ser
necesario realizar trabajo sobre el sistema, sera el sistema el que libere la energia libre sobrante
en el proceso: W =—|AG |=QE. La carga que circula es igual al numero de particulas que circulan
por la carga de las particulas; la carga del electrén es —e = 1,6 10-'°C, que multiplicado por el
numero de Avogadro nos da la carga de un mol de electrones, o Faraday: 1F = Na-e = 96500C.
Y si el numero de moles de electrones que circula es n, la carga total que circula del reductor al

oxidante serd Q=-nF, asi que: |AG = —nFE

De modo que la variacion de energia libre que acompafia al proceso tiene signo
contrario a la fuerza electromotriz de la pila. Logicamente la fuerza electromotriz siempre debe
ser positiva, asi que la variacion de energia libre de las reacciones que tienen lugar en la pila
siempre es negativa. Si la reaccién no es espontanea, AG>0 y E>0, y entonces no sucede
espontaneamente en el sentido en que la considerabamos; pero si sucedera en el sentido
contrario.

Por tanto, para saber cual es el sentido espontaneo en que sucede cualquier reaccion
rédox, basta con comparar los potenciales rédox de los pares implicados; siempre en sentido
espontaneo Epia = Esstodo — Eanodo > 0; luego [Esstodo > Eanotd. Es decir, el electrodo cuyo potencial
sea mas positivo es el que debe actuar como cétodo, es decir, el que se reduce; si tiene mayor
tendencia a reducirse es el que tiene mayor tendencia a robar electrones de otras especies, por
tanto es mas oxidante. E igualmente, el electrodo que tenga el potencial mas negativo actuara
como anodo, oxidandose, y reduciendo a otro, asi que es mas reductor. Esta misma tendencia
son las que hemos visto al comparar los potenciales de electrodo de todos los pares rédox
respecto al del hidrogeno.

Ej.: Sabiendo los valores de los potenciales de reduccion siguientes: E%or.=+2,87V, E%pyci-
=+1,36V, EOprm-=+1,07V, E%.=+0,54V; responda razonadamente si los procesos
siguientes sucederan o no espontaneamente: a) 2F- + Clo — 2CI- + F; b) 2I- + Cl, —
2CI+ 1; ) 2Br + Fo — 2F- + Bra.

a) Como E%r- > E%jpc, €l par del flior es més oxidante que el del cloro; por tanto el
cloro no podréa oxidar a los iones fluoruro; esta reaccion no es espontanea.

b) Como Elpyci > E%, el par Cl2|Cl- es mas oxidante que el I|I-, asi que el Cl, puede
oxidar al ion I-; la reaccion si es espontanea.

c) Como E%zr. > E%pmr, €S €l F2 el que puede oxidar al Br, asi que esta reaccion si
es espontanea.
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3.5. Notacion de pilas

Una pila puede describirse de manera esquematica mediante un sistema simplificado
propuesto por la [IUPAC, para no tener que hacerlo mediante la especificacion detallada de todos
los componentes de cada electrodo, describiendo de manera sencilla las diferentes fases (e
interfases) que componen el sistema: en primer lugar se describe el anodo, y a continuacion el
catodo; cada electrodo se denota por el conductor que conduce los electrones y la disolucién en
la que esta sumergido; en el caso del &nodo se especifica en primer lugar el metal, y luego la
disolucion anddica, separados por una barra vertical que denota la interfase entre ellos; a
continuacion una doble barra que denota el puente salino; a continuacion la disolucién del
catodo, y por ultimo el conductor del catodo. En caso de que intervengan gases, por ejemplo
como en el electrodo normal de hidrégeno, el electrodo estd formado por un conductor
quimicamente inerte que conduzca los electrones hacia o desde el electrodo; entonces se
denota por las tres fases, separadas por dos barras verticales.

Por ejemplo, la notacién esquematica de la pila Daniell en condiciones estandar seria:
Zn(s)|ZnS04(ac,1M)||CuSO4(ac,1M)|Cu(s), y la de la pila de cobre frente al electrodo normal de
hidrégeno: Pt(s)|Hz(g,1atm)|HCl(ac,1M)|| CuSOa(ac,1M)|Cu(s).

Ej:  Se construye una pila acoplando un electrodo de plata (Ag*|Ag) a otro de oxigeno
(O2]OH-). Determinese cual sera la reaccion global que sucedera en la pila, la notacion
de la misma, la semirreaccion que tendrd lugar en cada electrodo y la fuerza
electromotriz de la pila en condiciones estandar, si los potenciales normales implicados
son: E%g+ag=+0,80V, E%2/0n-=+0,40V.

Como el par Ag*|Ag tiene el mayor potencial de reduccién, es mas oxidante, seré éste el
que actue como catodo (el ion Ag* se reducira a Ag metalica). Por tanto, el O2|OH-
actuara como anodo (el ion OH- se oxida a O2).

Catodo (reduccion):  Ag*(ac) + 1e- — Ag(s)

Anodo (oxidacién): 40H-(ac) — Oz(g) + 2H20(1) + 4e-

Global: 4Ag* + 40H-(ac) — 4Ag(s) + O2(g) + 2H20(1)
Notacion: Pt(s)|O2(g)|OH-(ac)||Ag*(ac)|Ag(s)

Voltaje pila (fem): Epila = E%g+iag — EPo2008- = 0,80 — 0,40 = 0,40V

AgNO, (1M) NaOH (iM)

—-Ahora que lo pienso... ;Por qué hay que separar las semirreacciones de oxidacion y
reducciéon en compartimentos diferentes?

—Porque si se ponen en contacto directo el oxidante y el reductor, los electrones circulan por el
camino por el que encuentran menor resistencia eléctrica, es decir, directamente; no circularian
por un circuito externo que nos permita aprovechar la energia del flujo de electrones.
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4. Aplicacion de las reacciones rédox no-espontaneas: electrolisis

Como ya hemos estudiado, las reacciones no-espontaneas no son imposibles, sino que
cuestan un aporte de energia; como el estado final del sistema tiene una energia libre mayor que
el estado inicial, para que el proceso tenga lugar es necesario realizar un trabajo sobre el
sistema, es decir comunicarle la energia necesaria para que el proceso suceda. En el caso
particular de una reaccion rédox no-espontanea, el trabajo aportado suele ser un trabajo
eléctrico, ya que forzando los electrones a circular en el sentido no espontaneo, conseguimos
que en cada electrodo suceda la correspondiente semirreaccion.

4.1. Semejanzas y diferencias con las pilas

El proceso de electrolisis sélo es econdmicamente rentable cuando los productos
quimicos obtenidos son mas caros que el gasto en corriente eléctrica. Se aplica por ejemplo en
joyeria (para recubrir piezas metélicas de oro blando con rodio, que brilla mas y es
hipoalergénico), en mineria (para el refinado de metales; por ejemplo, cuando se extrae de una
mina un mineral de cobre, se disgrega en acido y se reduce electroquimicamente), etc. En todos
estos procesos aportando corriente obtenemos productos quimicos. Esta es una diferencia
fundamental con las pilas, que funcionan exactamente al reves.

Una segunda diferencia importante respecto a las pilas es que para llevar a cabo la
electrolisis no es necesario separar las reacciones de oxidacion y reduccién en compartimentos
diferentes; ya que nosotros forzamos la corriente a circular en el sentido que nos interesa, no
existe riesgo de que el flujo de electrones suceda de modo diferente al que nos conviene.

Los electrodos en la electrolisis se llaman igual: &nodo es el electrodo donde sucede la
oxidacién, y catodo es donde sucede la reduccion. Pero en esta ocasion cambia la polaridad: el
anodo sera el polo positivo, ya que del &nodo arrancamos electrones; y el catodo es el polo
negativo, porque es donde introducimos los electrones procedentes del anodo.

Ej.: En la electrolisis del NaCl en disolucion, al aplicar una diferencia de potencial entre dos
electrodos inertes de platino sumergidos en la disolucion de la sal sucederan los
siguientes eventos:

1) los iones positivos son atraidos hacia el polo
negativo, y los iones negativos son atraidos
hacia el positivo; por tanto los cationes Na*
migraran hacia el polo negativo y los aniones CI-
hacia el positivo;

2) en la superficie del electrodo positivo los Cl-
se descargan mediante la semirreaccion de
oxidacion: 2Cl(ac) — Clx(g) + 2e-; por tanto el
electrodo positivo es el &nodo (porque es donde
sucede la oxidacion en la electrolisis);

3) en la superficie del electrodo negativo deberé por tanto suceder la semirreaccion de
reduccion, pero el catibn Na* requiere un voltaje muy fuertemente reductor para
reducirse, ya que el par Na*|Na es fuertemente reductor (E%a+Na=—2,71V); en su lugar
se reducird cualquier otra especie mas oxidante presente en el medio que haya sido
atraida por la carga negativa del electrodo: el H* del agua, que sufre esta semirreaccion
de reduccién: 2H*(ac) + 2e- — Ha(g) (E%H+1=0V, mucho més facil de reducir); 3) como
en la disolucion se estan consumiendo los aniones Cl- pero no los Na*, y los cationes H*
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pero no los OH-, la composicion esta variando de disolucién de NaCl a disolucion de
NaOH.

Los productos de la electrolisis son tres: el Clz(g) que se genera en el &nodo (+), el Hz(g)
que se desprende en el catodo (-) y el NaOH(ac) que se acumula en la disolucion;
cundo haya reaccionado todo el ion CI- la disolucion se puede dejar evaporar para
obtener una disolucion concentrada de NaOH o bien el NaOH(s).

4.2. Aspectos cuantitativos de la electrolisis: Leyes de Faraday

La cantidad de sustancia que reacciona en cada electrodo depende de los electrones
que circulan por la celda electrolitica. Para determinar la cantidad de sustancia que reacciona en
cada electrodo, se aplican las Leyes de Faraday, que son las siguientes:

1) Primera Ley de Faraday: La cantidad de sustancia que reacciona o que se obtiene
en cada electrodo es directamente proporcional a la carga que circula.

2) Segunda Ley de Faraday: Un Faraday de carga (la carga de un mol de electrones)
hace reaccionar un equivalente de sustancia.

Al aplicar las leyes de Faraday se pueden calcular las cantidades de reactivos
consumidos o de reactivos formados, como sigue.

Por definicion, la intensidad de corriente es el cociente entre la carga que circula y el
tiempo; en unidades del Sistema Internacional, I(A)=Q(C)/{(s), la intensidad se mide en amperios,
la carga en culombios y el tiempo en segundos. Asi, la carga se puede calcular como el producto
de la intensidad por el tiempo: Q(C)=/(A) (s).

La constante de Faraday es la constante de proporcionalidad entre la carga y los moles
de electrones, F=96500C/mol. Asi que esta cantidad de carga Q son, en moles de electrones o
Faradays que circulan por la celda: n(mol e)=(A) (s)/96500C ‘mol-".

Para una semirreaccion genérica Mz + ze- — MO, sabemos que la proporcion
estequiométrica entre los moles que reaccionan y los moles de electrones que circulan viene
dada por la valencia z; asi, los moles de sustancia que reaccionan en el electrodo son:

I(A) (s
o) = (A (s ;
96500(C-mol ') -z(mol _-mol,,')
e

, ¥y la masa depositada de MO en el caso de que el

4(s)- mol”’
producto sea un solido, por ejemplo un metal, es: m(g) = (A t(s)_/;".at(g moly ) -
96500(Cmol ") -z(mol _-mol,)

(siendo P.at. el peso atomico del metal M, en g/mol 0 en uma).

No es necesario aprenderse esta formula si se sabe deducir de esta manera sencilla,
usando cada dato como un factor de conversién.

Si el producto obtenido en el electrodo en vez de ser un solido metalico es un gas
diatémico, frecuentemente se pregunta el volumen obtenido en determinadas condiciones en vez
de la masa; en tal caso en vez de multiplicar los moles del gas por el peso molecular, habria que
pasar a unidades de volumen con la ecuacion de estado del gas ideal, pV=nRT.

En cualquier caso, se puede preguntar también cualquier otra magnitud de las que
intervienen en el calculo, como la intensidad necesaria para depositar cierta cantidad de metal en
un determinado intervalo de tiempo, o el tiempo que debe actuar una cierta intensidad para
desprender cierta cantidad de gas, o el estado de oxidacién del metal si se deposita cierta masa
al circular cierta intensidad durante un tiempo conocido, etc.
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Ej.: Una corriente de 5 A circula durante 30 min por una disolucién de una sal de cinc,
depositando 3,048 g de cinc en el catodo. Calcule: a) La masa atomica del cinc. b) Los
gramos de cinc que se depositaran al pasar una corriente de 10 A durante 1 hora. Dato:

F=96500C.
a) La carga total que circula por la celda de
electrolisis, si 30min=1800s:

Q=5A-1800s=9000C; el numero de moles de
electrones es 9000/96500=0,0933moles e
como la semirreaccion de reduccion del Zn es:
Zn2* + 2e- — Zn, sabemos que la valencia del
Zn es 2eg/mol, luego la cantidad de Zn
depositada seran 0,0933/2=0,0466 moles Zn.
Si éstos pesan 3,048g, el peso atomico es
3,048g/0,0466mol=65,4g/mol.

b) Al pasar 10A durante 1h=3600s, la carga total es Q=10A3600s=36000C, que
suponen 36000/96500=0,3731 moles e-, o sea 0,3731/2=0,1865 moles Zn, y la masa
sera 0,1865 65,4=12,20g Zn.

4.3. Algunas aplicaciones de interés

a) Entonces, ;no es posible obtener un sélido metalico cuyo potencial de
electrodo sea muy negativo? (como sucede con el Na en la electrolisis del NaCl en disolucion).
— Si es posible, pero hay que hacerlo sin la participacién del agua, para que no se reduzca el H*
en su lugar. Asi, puede reducirse Na a partir del NaCl, pero hay que llevar a cabo el proceso
con la sal fundida en lugar de en disolucién acuosa. En este caso el proceso es mucho mas
costoso, ya que hace falta aplicar una gran cantidad de energia para fundir la sal (punto de
fusion =800°C) ademas de una diferencia de potencial mayor.
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b) Obtencion electrolitica de elementos: Otros metales que se obtienen por
electrolisis de compuestos ionicos fundidos son el magnesio (a partir de MgCl fundido),
el aluminio (a partir de Al.Os), el potasio (a partir del KOH), el litio (a partir de LiCl o de
una mezcla de LiCl y KCI), etc.
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c) Refinado electrolitico de metales. En fundicién se pueden obtener lingotes
de cobre en bruto, que contienen impurezas de otros metales mas nobles (plata, oro,
platino) y otros menos nobles (zinc, hierro). Con este cobre impuro se fabrican [aminas
que se usan como anodos, y con cobre de mayor pureza se fabrican los catodos. Durante
el proceso, se consigue que el cobre y las impurezas menos puras pasen a la disolucion
en forma de iones, mientras que las mas nobles no se oxidan, sino que se depositan al
fondo de la cubeta conforme el cobre se disuelve, formando los barros anddicos, de los
que se recuperan posterior mente los metales valiosos. En los catodos se deposita sélo
el cobre, porque los metales menos nobles necesitarian potenciales mas negativos para
depositarse.

También se refinan de manera parecida el oro y la plata, entre otros.
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