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Sistemas electroquimicos ]

Los sistemas electroguimicos son sistemas multifasicos, cuyas fases estan
ordenadas espacialmente y son capaces de conducir la corriente eléctrica. Estas
fases pueden ser conductores electronicos, conductores i6nicos o semiconductores.

[ Un sistema electroquimico tipico: ]
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[ Sistemas electroquimicos ]

Las dos magnitudes caracteristicas de los sistemas electroquimicos
( ademas de las usuales P, T, etc ) son la intensidad de corriente y
la d. d. p. entre los terminales de cobre.

La diferencia de energia quimica de los portadores de carga en
las dos fases da lugar a la separacion de cargay ala d. d. p.

Acercamiento €
R = T

Zn Au ::> Znt+ ~Au
+ -

La intensidad de corriente | es una medida de la velocidad a la que
fluye la carga por el sistema, en equilibrio: 1 =0




[ Sistemas electroquimicos ]

Las fases conductoras y en equilibrio tienen un unico
valor del potencial eléctrico, lamado potencial interno ¢¢

Los portadores de carga se reorganizan para
anular el campo eléctrico en el interior de la fase
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[ Tipos de electrodos ]

Entendemos por electrodo una fase metalica en contacto con una
disolucion de electrolito, tal que entre ambos tiene lugar un proceso
de intercambio de carga en equilibrio.

Electrodos de primera especie

Ej. Electrodo de plata

Tres tipos

Electrodos de segunda especie

Electrodos redox

Ej. Electrodo de plata /
cloruro de plata

Ej. Electrodo de hidrogeno




[ Tipos de electrodos J

Los electrodos de primera especie estan formados por un metal
iInmerso en una disolucion no saturada de una de sus sales.

Ag* (ac.) + & (Ag) «> Ag (Ag)

Ejemplo: Ag(s) | AgNO, (ac., 0.1M) | = O Ag*

Ag disolucion

Los electrodos de segunda especie estan formados por un metal
iInmerso en una disolucion saturada de una de sus sales.

<L Oag | A (ac) +e (Ag) o Ag
Ej.: Ag(s) | AgClI(s) | NaCl (ac., 0.1M) { Ag* (ac.) + CI (ac.) & AgCl
AgCl + e (Ag) & Ag + CI (ac.)

Ag disolucion
——
AgCl



[ Tipos de electrodos ]

Los electrodos redox estan formados por un metal inerte inmerso en una
disolucion que contiene las formas oxidada y reducida de un par redox.

Ej.: Au(s) | FeCl, (ac., 0.01M), FeCl, & ) ren
(ac., 0.01M), HCI (ac., 0.1M) C) Fed+

Au  disolucion

Fe3* (ac.) + e (Au) < Fe?* (ac.)

El electrodo de hidrogeno es un electrodo redox, en el que la forma
reducida en disolucion es un gas.

H2
<e_>/(‘ e H+. " ..O
Ej.: Pt(s) | H, (g, 1atm) | HCI (ac., 1M) A & -~ M2 H*(ac) + e (PY) © % H, (gas)

Pt disolucion
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[ La célula galvanica ]

/ Las diferencias de potencial ¢V- #s no son medibles experimentalmente, Ia\
minima combinacion medible incluye dos interfases metal/disolucion y alguna
union metal/metal.

A la combinacion de fases conductoras en equilibrio, y que incluye el valor de
la d.d.p. a través de interfases metal/disolucion en la cadena de medida, se le
\ denomina célula o pila galvanica. /

[ Ejemplo: ] Cuizda (:‘“d(h




[ La célula galvanica ]

\
La f.e.m. de la pila (E) es la diferencia de potencial entre los dos
terminales de cobre en condiciones de equilibrio, lo que implica que | = 0.
Se mide con un voltimetro con gran impedancia de entrada, para
asegurar que | = 0 durante la medida. D

[

Dos posibles medidas en

una misma pila

|

& lld ch

Zn disolucion . Ag
- :
AgCl

E1 _ ( ¢Cu,dcha _ ¢Cu,izda) E2

Culd

Zn ~ disolucion . Ag
2 d
Ag(Cl

-E, = (¢Cu,izda _ ¢Cu,dcha)



[ La célula galvanica ]

Las d.d.p. aparecen en las interfases, y dan lugar a dos medidas igualmente
validas (que son valores con el mismo valor absoluto, pero distinto signo).

Cu,dcha
¢ i
¢Cu,izda ¢M,dcha§
¢M,izda -
¢di$
>

Distancia a lo largo de la célula

E,

E, = (¢Cu,dcha _¢|v| ,dcha)+(¢M dcha _¢dis)+(¢dis _¢|v| ,izda)+(¢M izda _¢Cu,izda)

_E1 _ (¢Cu,izda _¢M ,izda)+(¢M izda _¢dis)+(¢dis _¢|v| ,dcha)+(¢M dcha _¢Cu,dcha)




[ La célula galvanica ]

[ En cada interfase hay un proceso de transferencia de carga en equilibrio. ]

Interfase: Ag / disolucion Interfase: Zn / disolucion

[ AgCl + e (Ag) & Ag (Ag) + CI- (ac.) [ Zn** (ac.) + 2e (Zn) © Zn (Zn) ]
Interfase: Zn / Cu (izda.) Interfase: Ag/ Cu (dcha.)

[ e (Zn) & e (Cuizda.) [ e (Ag) & e (Cudcha.) ]

4 Para cada uno de estos procesos AG = 0, y cualquier combinacion lineal de estos\
procesos también estara en equilibrio.

Notese que los electrones en los dos terminales de cobre no son energéticamente
\_ equivalentes, ya que el potencial eléctrico sera generalmente diferente. )




[ La célula galvanica J

Sumando y reordenando los equilibrios de intercambio de carga se obtiene:

2 AgCI () + Zn (s) + 2 e (Cudcha) «3 2 Ag () + 2 CI- (dis) + Zn** (dis) + 2 e~ (Cuizd)

Para esta combinacion de procesos en equilibrio (a Py T ctes): AG;, =0

Se distinguen dos contribuciones a AG;,, una contribucion eléctrica (asociada al
paso de los electrones de un terminal de cobre a otro) y una contribucién quimica
(asociada a las transformaciones quimicas que conlleva este paso de electrones).

y

2 AgCI (s) + Zn (s)[f 2 & (Cudeha)le5(2 Ag (s) + 2 CI (dis) + Zn** (dis) #|2 e (Cuizda)
AGpiIa = AGeIec+ Aunim =0
_ _ | AGy,in = -2FE
AGelec _ zﬂf_u,lzda . Zﬁec—u deha _ F (¢dcha _ ¢|zda) — 2FE



[ La célula galvanica J

| Ejemplo: | Cuizda(s) | Zn(s) | ZnCl, (ac.) | AgCl (5) | Ag (s) | Cudcha(s)

[ Como obtener la reaccion de la pila. ]

Escribir la semirreaccion del terminal positivo del voltimetro (en este caso g-v.4ch?)
en forma de reduccion:

AgCl(s)+e™(Cu,dcha) = Ag(s)+Cl~(dis)

Escribir la semirreaccion del terminal negativo del voltimetro (en este caso g-v2d2)
en forma de oxidacion:

Zn(s)—2 e (Cu,izda) == Zn** (dis)

Sumar las dos semirreacciones con el mismo nimero de electrones y eliminarlos:

2AgCl(s)+Zn(s) = 2Ag(s)+2 Cl~(dis)+ zZn** (dis)



[ La célula galvanica ]

4 La reaccion de la pila es una reaccion redox convencional, pero los reactivos A
estan separados fisicamente en la pila. Para mantener los reactivos separados, en
ocasiones es necesario sumergir a los electrodos en disoluciones con distinta
N composicion, conectadas mediante un puente salino.

J

El puente salino contiene una disolucion concentrada de un electrolito
con igual movilidad del cation y del anion, una combinacion de: K*, NH,*, ClI-, NO;.

Flow of Voltmeter

electrons

Se representa en el esquema de barras de la
pila mediante dos lineas verticales: ||

Salt bridge

Anode | KNO;(aq)

Si no se produce una mezcla apreciable de
disoluciones, el puente salino no modifica el
potencial de la pila.

1.00 M Zn(NO3),(aq) 1.00 M Cu(NO3),(aq)
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[ La ecuacion de Nernst ]

-
Para poder analizar la f.e.m. de una pila es conveniente separar las contribuciones

gue dependen de la composicion de los electrodos y de la disolucion.
J

‘Vi‘ ‘Vi‘
a . I I a ' .
_ EO " RT In ox ,dcha red ,izda — Eo + RT In 1

dcha—izda dcha-izda . . dcha-izda
nF o TTa% e -TT2Y nF (Q
red ,dcha ox ,izda quim J 4ha_izda

~1 AGY,
EO = V. 0 _ V. 0 - _ dcha-izda
e nF ((Z s )dcha (Z a izda nF

E

i=e” ize”

[ Ejemplo: ] Cuizda(s) | Zn(s) | ZnCl, (ac.) | AgCI (s) | Ag (s) | Cudeha(s)

E

_ 0
dcha—izda — Edcha—izda - 2F In a




[ La ecuacion de Nernst ]

En la expresion de la f.e.m. de una pila se pueden distinguir dos terminos,
dependiendo de que sean funcion (6 no) de las concentraciones en las distintas fases
Por ejemplo: No depende de las concentraciones,

pero si de P, T, escala de
concentracion, naturaleza de las fases

0,dis 0,dis

_ _( luZn++ + 2/129 + Zlucr - lugn - Zlug\gCI ) _

> [ | _ A0
E T y disolvente 4GS, e
2 F
_RT |y a0 (adis )2 , Sl depende de las concentraciones,
2F e ademas de P, T, y naturaleza de las

disoluciones, amalgamas 0 aleaciones.

E° recibe el nombre de potencial estdndar de la pila. Es suma de
contribuciones aditivas de las dos semireacciones de la pila, y permite
comparar las tendencias a oxidarse 0 reducirse de distintos pares redox.
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[ Escala de potenciales estandar ]

El potencial estandar se determina por extrapolacion de las medidas de f.e.m. a las
condiciones que corresponden al estado de referencia de los componentes

Por ejemplo, para la pila:

Ej.: Cuizda(s) | Pt (s) | H,(g, 1 bar) | HCI (ac.) | Hg,Cl, (s) | Hg (1) | Pt (s) | Cudcha(s)

2
E=E°—F::—Tln afjiag‘f_ =E°—RF—TIn (m] A 2

gue se puede reordenar de la siguiente forma:

0.280

0.276

| N

Valores medidos ? Teoria de Debye-Huckel

0.272

E+(2RTFY) Inm/V

[EO —0.268 V]< ....... 9.268

0.00 0.01 0.02

-A, mY?/(1+B,,a m*?)



[ Escala de potenciales estandar ]

Los valores de E° se tabulan para una serie de células galvanicas en las que el
electrodo de la izquierda es siempre el electrodo de hidrégeno: Cuiz9a (s) | Pt (s) | H,
(g, 1 bar) | H* (ac) y el electrodo de la derecha incluye la semireaccion de interés.

De acuerdo con la IUPAC, se supone que se realiza la medida g-u.dcha- geu.izda

[ Ejemplo: ]

El valor tabulado de E_ .., corresponde al E° de la pila:
Cuizda (s) | Pt (s) | H, (g, 1 bar) | H* (ac) || Cu™* (ac) | Cudeha (s)




Escala de potenciales estandar

Electrode reaction E° V Electrode reaction E°,
' Reductor Oxidante
[ Li* + e=Li ~3.01 T CdY 4 2e= Cd —Q,40
Rb* 4 e == Rb —2.98 In* + 3e=1In —0.34 + =
Ca* + e3=Cs —2.92 TI* + e== Tl -0.34 4
K*t+e=K —2.92 Co' + 2¢= Co ~0.27
Ba’+ 4 2¢ = Ba —2.92 Nit* + 2e = Ni -0.23
Se* + 2e 5= Sr ~2.89  Sn™ -+ 2¢x=Sn ~0.14
Ca + 2e=2 Ca —2.84 Pb* + 2¢ = Pb -0.13
Algunas entradas Nat+ + ex== Na -2.71 D+ + ex= 1Dy —~0.003
ilustrativas de la tabla < Mgt + 2e== M3 —2.38 H* + e== {H, 0.000
de potenciales estandar Til* + 2oz Ti —1.73 Cut* + 2e = Cu 0.34
Be'* + 2¢5= Be ~1.70 10, + H,0 + 2¢==20H~ 0.40
Al + 3em= Al —1.66 Cu* + e==Cu 0.52
V& 2oV —1.5 Hg'* + 2c == 2Hg 0.80
Mn'* + 2ez=Mn - —1.08 Ag* + e= Ag 0.80
Zn' 4 2e== Zn -0.76 Pd™ + 2¢ %= Pd 0.83
Ga** + 3e=Ca —(.52 Ittt 4 3es==1Ir .00
\ Fe'+ o+ de = Fe. —0.44 Oy + 4H* + 4~ = 2H,0 1.23 - +

Cada tabla debe especificar la temperatura, el disolvente y la escala de concentracion
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[ Aplicaciones de las células galvanicas ]

[ Calculo de AG, 4H, 4S, AV y AC, de reacciones quimicas ]

4G, =—-nFE

quim

o AG_
o Taim | __AS =-nF ok
oT ) . q oT ),

Aqum:neF[ET(an J

0T Joy

0 AG,,

—CL =M, =-nF a_E]
aP T,X: ! aP T,X

2
R e Y
q T Jo, ot? ),




[ Aplicaciones de las células galvanicas J

[ Célculo de constantes de equilibrio ]

AG? =—nF E°=—-RTInK

quim

Por ejemplo, el producto de solubilidad de AgCI:

Reaccion de lapilal:  AgCl (s) + %2 H, (g) — Ag (s) + CI" (dis) + H* (dis)

—NFE} ¢, 0 =—RT INK .., =4G.,,
Reaccion de la pila I1: Ag* (dis) + Y2 H, (g) — Ag (s) + H* (dis)
-nFE, . ,=—-RTInK_ , =4G_,,
Reaccion de solubilizacion: AgCI (s) — Ag™* (dis) + CI- (dis)
AG,, = AGL,. , —AGY,.  =—F(Elc = E%/n)=—RT INK




[ Aplicaciones de las células galvanicas ]

[ Determinacioén de coeficientes de actividad ]

Si se conoce E?, se pueden obtener los coeficientes de actividad. Por ejemplo:

Cu'zda(s) | Pt (s) | H,(g, 1 bar) | HCI (ac.) | AgCI (s) | Ag (s) | Cudeha(s)

LA P S Lo LI 12 R 2
F a,a,. F m2F @

medido conocido ?
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[ El potencial electroquimico ]

El potencial electroguimico se define igual que hemos definido el potencial
qguimico anteriormente, el nuevo nombre hace alusion a la separacion
explicita de la contribuciones quimica y electrostatica.

Potencial electroguimico

Potencial quimico

Contribucion electrostatica

a 0G“
Hi = on

P, T ,n

j#i

Entropia de mezcla

Interacciones
intermoleculares

Interaccion con
cargas y dipolos
superficiales




[ El potencial electroquimico ]

El potencial electroquimico y sus componentes se pueden
visualizar como trabajos de acercamiento de la especie i desde
un punto infinitamente alejado en el vacio.

o0 Jol vacio
’ N
/ | B N
/7 ~
F ¢a /7 \ a N ~
< ’ Wt S M
, N
/ b N
/L ///, / / \ \ / /. ///
// ? \ /// ”
2 ‘ >~
VA VY
/ /’z////////,, g \ / N /’//////////, v,
7 OA % 6 7 ‘O Z
? vacio / . % -
¢ / materia ., materia
it (I,

7/, 77,
174, 'y 277 I, /7,

(777777704

Solo fuentes de potencial interno: Sistema real sin las fuentes "
. o s a5 s Sistema real completo
cargasy dipolos superficiales de potencial interno




[ El potencial electroquimico J

Las condiciones de evolucidn hacia el equilibrio y de equilibrio se
reescriben de forma analoga en funcion del potencial electroquimico.

La especie i se mueve de una fase  a otra B hasta que: ,u:x = ﬂiﬂ

Una reaccion electroquimica transcurre hasta que: Z Vi 4 =0
react+ prod

&l
[ Ejemplo: ] Acercamiento e ”:)_,Zn _ F¢Z" — ”:’_»A“ _ F¢A'J

\.

Zn A;u |:> Zn+ EAu 1
i) ()

El equilibrio de intercambio de carga se alcanza sin alterar significativamente las
concentraciones en las fases

¢Zu _¢Aa — ﬂ:"’zu —ﬂ:_,Au
F

~—

[




[ Tipos de electrodos ]

Los electrodos de primera especie estan formados por un metal
iInmerso en una disolucion no saturada de una de sus sales.

Ag* (ac.) + & (Ag) «> Ag (Ag)

Ejemplo: Ag(s) | AgNO, (ac., 0.1M) | = O Ag* —dis . ~Ag  ~Ag

ﬂAg* + ﬂe‘ = ﬂAg

Ag disolucion

[ Relacion entre la caida de potencial en la interfase y la composicion de la disolucion

N\

S

Desarrollo de los — p , — A -
- ’ . ,als IS IS )
potenciales electroquimicos: | 4, . + RT In a T Fo™ + M -Fg™ = Mg

Jul

0,dis 0,Ag 0
M+ TH- —Hp RT i
A9 ‘ L +—1Ina®,
F F oA

¢Ag _¢dis —




[ Tipos de electrodos J

inmerso en una disolucién saturada de una de sus sales.

[ Los electrodos de segunda especie estan formados por un metal ]

<i> DAg+ ]

Ej.: Ag(s) | AgClI(s) | NaCl (ac., 0.1M)

Ag disoluc‘ién'

——
AgCI

(

Ag* (ac.) + e (Ag) & Ag

~dis

lllAg+

+ llle‘ = ﬂAg

Ag*

(ac.) + CI- (ac.) « AgClI

~dis

Hpge T He)- = Hagel

~dis

\

[ Un segundo equilibrio (solubilidad 6 complejacion) se acopla al de intercambio de carga }

0,dis

ﬂAg"'

+RTInay, + F¢™ + u™-F¢™ = u,

0,dis

ﬂAg+

dis dis 0,dis
+ RT InaAg+ +Fo™ + p

+RTInal -Fg™ =

"

\

/

"

¢Ag _¢dis —

0
Hpger T H,

0,Ag

0
- :uAg

0.dis

— M-

_RT

F

F

Ina

dis
Cl™




[ Tipos de electrodos ]

Los electrodos redox estan formados por un metal inerte inmerso en una
disolucion que contiene las formas oxidada y reducida de un par redox.

Fe3* (ac.) + e (Au) & Fe?* (ac.)

Ej.: Au(s) | FeCl, (ac., 0.01M), FeCl, €& O Fe? |

(ac., 0.01M), HCI (ac., 0.1M) C) Fesr ~dis +ﬁeA -/72':2+

Au  disolucion

,ug U 4 RT In ai‘:3+ +3F¢™ + ,uo_A“ Fo™ = ,ug ¥+ RT Ina®

F2+

+2F g™

0,dis 0,Au 0.,dis dis
¢Au _¢dis _ Heer T H- _'uFe2+ RT In aF_e3+
F F a%
Fe<*




[ Tipos de electrodos ]

El electrodo de hidrdégeno es un electrodo redox, en el que la forma
reducida en disolucion es un gas.

Tg

" : 0

H* (ac.) + e (Pt) & Y2 H, (gas)

Ej.: PtS) | H, (g, 1atm), | < e ]

HCIO, (ac., 1M) » ~"oO ﬁﬂlli_l_ﬁP_t ;-ﬁglas
' ' e 2

Pt disolucion

ﬂafls+RT|nac:i+F¢dls+ ﬂOPt_F¢Pt _ _(ﬂOgas

H2

gl

. 2
2ﬂ0d|s+2ﬂ0Pt_ﬂS|Zgas . RT In (aﬂi)

Pt rdis —
v 2 F 2F IOV
Py,




[ Tipos de electrodos ]

Se puede demostrar que, cuando el proceso de intercambio de carga se escribe
en forma de reduccion, la expresion general de la d. d. p. metal/disolucion es:

ZnS04

Solution

Forma Oxidada + n e (metal ) = Forma Reducida

) Zi:Vi:ui AG

reduccion

metal dis — —
¢ ¢ nF

Nk

-

Solution

\_

Obsérvese que 4G

reduccioén

de la energia libre

incluye sélo la
cusos | COMponente quimica (no la electrostatica)

~

J




[ La célula galvanica ]

| Ejemplo: | Cuizda(s) | Zn(s) | ZnCl, (ac.) | AgCl (5) | Ag (s) | Cudcha(s)

E = ¢Cu,dcha _¢Cu,izda — (¢Cu,dcha _¢Ag)+(¢Ag _¢dis)+(¢dis _¢Zn)+(¢2n _¢Cu,izda)

0,Cu 0, 0 0,A 0 dis
¢Cu,dcha _¢Ag — e~ _'ue‘Ag ¢Ag _¢dis — ﬂAgC' +'ue‘ : _'uAg _‘UCI‘
- E
0 dis 0,Zn 0,Zn 0,Cu
¢dis _¢Zn — /—lZn _ﬂZnH B 2ﬂe' ¢Zn _¢Cu,izda — 'ue‘ _'ue‘
2F -

dis

(2 2~ pay — 24 )
2 F

E




[ La célula galvanica ]

Para relacionar la f.e.m. de la pila con la composicion de la disolucion
agrupamos los términos de dos en dos, una interfase metal/metal y
una interfase metal/disolucion.

O,Mdcha 0 ,Cu (Z Vi 'u' J 0,Mdcha
dcha reduccion

'ue‘ i=e ﬂ -

Cu,dcha _ dis - _ _ :
¢ ¢ E nF E

Cu,izda dis ﬂe_ =€ izda, i6 ‘ue
: _ — _ _ +
/ / F nF F

O,Mizda OCu (Zvﬂ') 0,Mizda
izda ,reduccion




[ La célula galvanica ]

Podemos combinar las d.d.p. ¢°!- ¢S de dos maneras para obtener los dos
posibles valores de la f.e.m.

(Z‘ﬁﬂi) (Z‘ﬁﬂi)
E = (¢Cu,dcha _ ¢Cu,izda) __ i#e” dcha,reduccion n i#e” izda reduccion _ AGdcha—izda
! nF nF nF
(Z‘ﬁ/‘i) (Z‘ﬁ/‘i)
E = (¢Cu,izda _ ¢Cu,dcha) __ i=e” izda,reduccion n i#e” dcha reduccion _ AGizda—dcha
? nF nF nF

[AGdcha_izda Y AG;,4..4cha COTTresponden a la reaccion de la pila, escrita en uno u otro sentido]




[ La ecuacion

de Nernst ]

[ Ejemplo:

] Cu'z93(s) | Zn(s) | ZnCl, (ac.) | AgCl (s) | Ag (s) | Cudeha(s)

E

dis

dis

(g A2 2~y — 24 )

dcha—izda —

2 F

Extrayendo la dependencia con
la composicion de las fases:

E

0,dis

_ _( ll’lZn++

0,dis

+2dp + 20" -

lugn - Zlug\gCI ) B RT

dcha—izda —

2 F

2F

In a

dis
Zn++
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[ La ecuacion de Nernst ]

Para poder analizar la f.e.m. de una pila es conveniente separar las contribuciones
gue dependen de la composicion de los electrodos y de la disolucion.

Para la medida:

. = ((;V (,U. +RT Ina )Jdma,reduccmn —(E Vv, (,U.O +RT Ina, )JiZdalmduwénJ

I I vil I I vil

0 0 RT aox ,dcha a'red Jizda

i - z :Vi/‘i + nF vi|
dcha ize” izda I I ared .dcha I I aox izda

E

dcha—izda —
nk

I
I
H
Y —
z \
1]
S
X

il il
— Eo + RT In aox dcha Hared izda

dcha—izda — ™dcha—izda \v ‘ \v \
n F H ared Jdcha H aox izda

—1 AG?
EO - = V. O _ V. 0 — dcha-izda
e nF ((Z “ul ]dcha (Z “ul )izda} nF

1#€

E




