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INTRODUCCIÓN 
 
 
 
 
 

En este trabajo que presentamos, pretendemos exponer una 
breve reseña sobre la electrolisis para poder ampliar nuestros 
conocimientos en el área de la química. Para poder hacer 
este trabajo tuvimos que indagar acerca de le electroquímica, 
rama de la química que estudia las reacciones químicas 
producidas por acción de la corriente eléctrica (electrólisis) 
así como la producción de una corriente eléctrica mediante 
reacciones químicas (pilas, acumuladores), en pocas palabras, 
es el estudio de las reacciones químicas que producen efectos 
eléctricos y de los fenómenos químicos causados por la acción 
de las corrientes o voltajes. Las Reacciones Químicas que 
intervienen en estos procesos son de tipo Redox. 
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OBJETIVOS 
 

 

 

 

• Determinar la solubilidad del Ca(OH)2 a diferentes 

temperaturas por el método de titulación y graficar la curva de 

solubilidad correspondiente. 

• Determinar la constante experimental del producto de 

solubilidad de los diferentes pares de soluciones, observando 

que la formación de sus precipitados se disuelvan al disminuir 

las concentraciones de éstos.  
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PRINCIPIOS TEÓRICOS 
 
 

 ELECTROLISIS 

Consiste en la descomposición mediante una corriente eléctrica 
continua de sustancias ionizadas denominadas electrolitos. 

El proceso consiste en lo siguiente: 

 Se funde o se disuelve el electrolito en un determinado 
disolvente, con el fin de que dicha sustancia se separe en iones. 

 Se aplica una corriente eléctrica continua mediante un par de 
electrodos conectados a una fuente de alimentación eléctrica, y 
sumergidos en la disolución. El electrodo conectado al polo 
negativo se conoce como cátodo, y el conectado al positivo 
como ánodo. 

 Cada electrodo mantiene atraídos a los iones de carga opuesta. 
Así, los iones positivos, o cationes, son atraídos al cátodo, 
mientras que los iones negativos, o aniones, se desplazan hacia 
el ánodo. 

 En los electrodos se produce una transferencia de electrones 
entre estos y los iones, produciéndose nuevas sustancias. Los 
iones negativos o aniones ceden electrones al ánodo (+) y los 
iones positivos o cationes toman electrones del cátodo (-). 

 

 

Esta polaridad es lo que caracteriza a un enlace iónico.  
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 ELECTROLITOS 

Son sustancias que dan soluciones acuosas conductoras de la 
corriente eléctrica. Dichas sustancias pueden conducir también 
electricidad, al estado de fusión, en caso de ser electrolitos sólidos.  

Tipos de electrolitos: 

• Electrolitos fuertes: Los que se ionizan totalmente en solución 
acuosa al pasar corriente eléctrica como las ácidos, como 
H2SO4, HCℓ , HNO3, también algunas sales iónicas como 
NaCℓ, LiCℓ, KCℓ. 

• Electrolitos débiles: Son los que se ionizan parcialmente en 
solución acuosa y pueden ser los ácidos débiles como el 
CH3COOH ácido acético, el alcohol, que son muy débiles y son 
orgánicos, y el H2O que presenta enlaces covalentes. 

 

 ELECTRODOS 

Superficies conductoras que en contacto con el electrolito logran la 
reacción de oxidación y reducción. Pueden ser: 

• Solubles: Participan en la reacción y por lo tanto sufren cambios 
químicos durante el proceso. 

      Ejm: Zn, Cu, Ag, Fe, Sn, etc. 

• Insolubles: No sufren cambios químicos en el proceso. 

      Ejm: Grafito, Pt, Pd, etc. 
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 FUENTE DE VOLTAJE 

Es aquel dispositivo que genera una diferencia de potencial entre los 
terminales de un circuito de tal manera que permita establecer un 
campo eléctrico dentro del circuito para ‘’arrastrar” a los portadores 
de la carga eléctrica. Para la electrolisis se utiliza corriente eléctrica 
continua, donde la fuente de voltaje es una pila, batería, etc. En este 
caso los flujos de carga eléctrica son constantes en intensidad (i) y 
sentido. 

 

 LEYES DE FARADAY 

 

※ PRIMERA LEY DE FARADAY 

La cantidad de sustancia que se libera o se deposita en un 
electrodo es proporcional a la cantidad de electricidad que pasa 
por la celda electrolítica. 

i.t.Eq- g
m =

F
 

Donde: 

m= masa depositada o disuelta (g) 

i= intensidad de corriente (A) 

t= tiempo (s) 

Eq-g=peso de 1 Eq-g 

F=cantidad de corriente de un Faraday (1F=96500 C) 
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※ SEGUNDA LEY DE FARADAY 

Si por dos o más celdas conectadas en serie pasa la misma 
cantidad de electricidad la misma cantidad de sustancia 
producida en sus electrodos es proporcional a sus pesos 
equivalentes. 

 

1 1 2C A C# Eq # Eq # Eq # Eq= = =
2A  

 
 

 ANEXO                           
 

※ EL CROMADO 
 

El cromado es un galvanizado, basado en la electrólisis, por 
medio del cual se deposita una fina capa de cromo metálico 
sobre objetos metálicos e incluso sobre material plástico. El 
recubrimiento electrolítico con cromo es extensivamente usado en 
la industria para proteger metales de la corrosión, mejorar su 
aspecto y sus prestaciones 

 
El llamado cromo duro son depósitos electrolíticos de espesores 
relativamente grandes (0,1 mm) que se depositan en piezas que 
deben soportar grandes esfuerzos de desgaste. Se realizan este 
tipo de depósitos especialmente en asientos de válvulas, cojinetes 

http://es.wikipedia.org/wiki/Galvanizado
http://es.wikipedia.org/wiki/Electr%C3%B3lisis
http://es.wikipedia.org/wiki/Corrosi%C3%B3n
http://es.wikipedia.org/wiki/V%C3%A1lvula
http://es.wikipedia.org/wiki/Cojinete
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cigüeñales ejes de pistones hidráulicos y en general en lugares 
donde se requiera bastante dureza y precisión. 

 
El cromo brillante o decorativo son finas capas de cromo que se 
depositan sobre cobre, latón o níquel para mejorar el aspecto de 
algunos objetos. La grifería doméstica es un ejemplo de piezas 
cromadas para dar embellecimiento. 

 
El cromo tiene poco poder de protección, menos aun si las capas 
que se depositan son tan delgadas como una micra. Por ello las 
superficies a cubrir deben estar bien pulidas, brillantes y 
desengrasadas. El cromo se aplica bien sobre el cobre, el níquel 
y el acero, pero no sobre el zinc o la fundición. 
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Aquí se presentan los potenciales estándar 
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DETALLES EXPERIMENTALES 
 

 
Materiales: 
 

• 1 gradilla con 6 tubos de ensayo 
• 1 tubo en “U” 
• 1 pipeta de 10 mL 
• 1 soporte universal 
• 1 matraces erlenmeyer de 250 mL 
• 1 piseta 
• 1 bagueta 
• 1 propipeta 
• 1 pinza 
• 1 bureta de 50 mL 
• 1 fuente de corriente de 0 a 20V 

 
Reactivos: 
 

• Alambre de Cu 
• Lámina de cobre puro de 1.5 cm. x 8 cm. 
• Viruta de cobre 
• Ácido Sulfúrico H2SO4 concentrado 
• Ácido Clorhídrico HCℓ 0,1N 
• Ácido Nítrico HNO3 3M 
• Cloruro Férrico FeCℓ3 0,1M 
• Tetracloruro de Carbono CCℓ4 
• Indicadores: Fenolftaleina y Anaranjado de Metilo 
• Almidón 
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PROCEDIMIENTO 
 
A) Electrólisis de la solución de KI (electrodos insolubles) 
 
En esta primera experiencia  se verifica un ejemplo de electrólisis. 
Más adelante se verán otros ejemplos aún más interesantes. 
 
 

1. Se coloca una cantidad suficiente de solución de KI 0,5M en el 
tubo en “U” de modo que llegue hasta 1 cm. por  debajo de la parte 
superior. 

 

           
     

2. Se instala el aparato de electrólisis. La fuente de corriente directa 
(continua) tendrá un potencial de 15V. Se hace las conexiones 
eléctricas correspondientes y se deja transcurrir la electrólisis 
durante 15 minutos. 
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3. Se observa la formación de I2 en el ánodo el cual tiene un color 
marrón y en el cátodo se ven burbujas, esto corresponde a gas H2. 

 

 

                          
 
4. Terminada la electrólisis, se desconecta el equipo y se retira con 

cuidado los electrodos. 
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5. Con un gotero se extrae una pequeña cantidad del extremo donde 
estaba el cátodo y se vacía en un tubo de ensayo. 

 

                                  
                     

6. Luego se agregan 2 gotas de Fenolftaleina para comprobar la 
concentración del ión Oxhidrilo (OH-) de la solución. La solución 
toma el color rojo — grosella. 
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7. Se agregan 2 gotas de FeCℓ3 para comprobar la concentración del 
ión Oxhidrilo (OH-) de la solución. La solución da un precipitado de 
color rojo. 

                                     
La reacción es: FeCℓ3 + OH- → Fe(OH)3(pp) 

 
8. Ahora se extrae con el gotero una pequeña cantidad del extremo 

donde estaba el ánodo y se vierte a un tubo de ensayo. 
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9. Este tubo se divide en partes iguales, al primer tubo se le añade 2 
gotas de CCℓ4 y al segundo tubo se le añade 2 gotas de almidón. 

 

                                  
10. Para el CCl4 se observa una coloración violeta y par el almidón 

se observa una coloración azul oscura. 
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Las reacciones a lugar son: 
 

Anódica: 
 

2H2O + 2e- → H2↑ + 2OH-   (Oxidación) 
 

Catódica: 
< 

2I- → I2↓ + 2e-    (Reducción) 
 

B) Electrólisis de la solución de CuSO4 (electrodos insolubles) 
 

1. Se emplea una solución de CUSO4 0,5M y se procede a instalar el 
equipo para comenzar la electrólisis. Aquí se usará también 15V. 

 
 

2. Se observa que del ánodo está saliendo burbujas de un gas, este 
gas es oxígeno. Mientras que en el cátodo se está depositando una 
sustancia marrón que es el cobre de la solución. 
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3. De la solución donde se encontraba en el ánodo se extrae una 
cierta cantidad con el gotero y se lleva a dos tubos de ensayo. 
Inmediatamente se añade 2 gotas de Fenolftaleina y Anaranjado 
de metilo a cada tubo. Esto es para comprobar la presencia del ión 
H+. 

                                                            
4. La solución con Fenolftaleina no cambia de color, mientras que la 

solución con Anaranjado de Metilo cambia a un color rojo. 
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5. Se seca el cátodo y sobre la boca de un tubo de ensayo se le 
agrega gota a gota HNO3 3M de tal modo que vaya 
desprendiendo cobre. La solución toma un color verde azulado. 

 

                    
  
La reacción es: 
 
Cu + HNO3 → CuNO3 + NO2 + H2O  
 
Las reacciones a lugar son: 
 

Anódica: 
 

2H2O → O2↑ + 4OH- + 4e-  (Oxidación) 
 

Catódica: 
 

2Cu+2 + 4e- → 2Cu↓   (Reducción) 
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C) Purificación del cobre (electrodos de Cu: ánodo soluble) 
 
1. En un vaso de 250 mL se agrega 100 mL de solución de CUSO4 

0,5M, se le agrega 1 mL de H2SO4 concentrado, luego se instala el 
como ánodo una lámina de cobre y como cátodo un alambre de 
cobre. Luego se introducen los electrodos, cuidando de que estos no 
choquen entre sí. Se usará un potencial de 2 a 4V. 

 

 
2. Transcurrida la electrólisis, se observa que en la placa de cobre se 

ha depositado cobre proveniente de la solución y también del cátodo 
de cobre, ya que estos electrodos son solubles. 

 
Las reacciones a lugar son: 
 

Anódica: 
 

Cu  → Cu+2 + 2e-   (Oxidación) 
 

Catódica: 
 

Cu+2 + 2e- → 2Cu↓   (Reducción) 
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CONCLUSIONES 
 

 
 

• Los procesos químicos son de una gran importancia tanto a nivel 

industrial como a nivel ecológico y natural. 

• Con el desarrollo de este trabajo presentado pudimos conocer un 

poco mas sobre la electroquímica y los puntos relacionados con 

ella. También aprendimos sobre las leyes de Faraday y su 

aplicación en la electroquímica. 

• Para dar a entender mejor este trabajo quisimos desarrollar las 

definiciones de electrolito y electrodo. 
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APÉNDICE 
 
1. Escribir las ecuaciones de las semireacciones y las reacciones 

totales de los procesos primarios y secundarios que tienen lugar en 
los electrodos. 
 
En la solución de KI, las reacciones a lugar son: 

 

Anódica: 
 

2H2O + 2e- → H2↑ + 2OH-   (Oxidación) 
 

Catódica: 
 

2I- → I2↓ + 2e-     (Reducción) 
 
En la solución de CuSO4, las reacciones a lugar son: 
 

Anódica: 
 

2H2O → O2↑ + 4OH- + 4e-  (Oxidación) 
 

Catódica: 
 

2Cu+2 + 4e- → 2Cu↓   (Reducción) 
 
En la purificación de CuSO4, las reacciones a lugar son: 

 

Anódica: 
 

Cu  → Cu+2 + 2e-    (Oxidación) 
 

Catódica: 
 

Cu+2 + 2e- → 2Cu↓    (Reducción) 
 

 
2. ¿Qué productos se han formado, depositado y desprendido en los 

electrodos y que iones quedan presentes en las soluciones. 
 

En la solución de KI, las reacciones a lugar son: 
 

Anódica: 
 

2H2O + 2e- → H2↑ + 2OH-    
 

Catódica: 
 

2I- → I2↓ + 2e-      

27 
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En la solución de CuSO4, las reacciones a lugar son: 
 

Anódica: 
 

2H2O → O2↑ + 4OH- + 4e-   
 

Catódica: 
 

2Cu+2 + 4e- → 2Cu↓    
 
En la purificación de CuSO4, las reacciones a lugar son: 

 

Anódica: 
 

Cu  → Cu+2 + 2e-     
 

Catódica: 
 

Cu+2 + 2e- → 2Cu↓     
 
3. En la electrólisis de una solución de CuSO4 ¿Qué volumen de O2 

(medido a condiciones normales) es liberado en el ánodo, en el 
tiempo que transcurre para depositar sobre el cátodo 5g de Cu? 

 
En la solución de CuSO4, las reacciones a lugar son: 
 

Anódica: 
 

2H2O → O2↑ + 4OH- + 4e-  (Oxidación) 
 

Catódica: 
 

2Cu+2 + 4e- → 2Cu↓    (Reducción) 
 

2O C#Eq =Eq

5
32 63,5
4 2

w
=

u

 

 
w = 1,25g 

 

Luego: 1mol 22,4L
1,25gx x 0,88L

32g 1mol
=  
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4. ¿Cuál es la molaridad de H+ en una solución después de la 
electrólisis descrita en el problema anterior?. El volumen final de la 
solución es 300mL. 

 

=
Q 63,5

5
96500 2

x
x  

 
− +

−
−= =

1mol 4H
Q 15196,85 0,15mol 

96500 4mol 
e

x e x
e  

 

=
0,15mol

0,5M
0,3L  

5. ¿Qué papel juega la concentración de los iones H+ en la solución 
durante la electrólisis?. De un ejemplo y explique con  
semireacciones. 

 
Cambia el pH de la solución, al acidificar el medio, permitiendo 
después una neutralización. 
 
En la solución de CuSO4, las reacciones a lugar son: 
 

Anódica: 
 

2H2O → O2↑ + 4OH- + 4e-  (Oxidación) 
 

Catódica: 
 

2Cu+2 + 4e- → 2Cu↓    (Reducción) 
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