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Sistemas electroquímicos 

Los sistemas electroquímicos son sistemas multifásicos, cuyas fases están 

ordenadas espacialmente y son capaces de conducir la corriente eléctrica. Estas 

fases pueden ser conductores electrónicos, conductores iónicos o semiconductores.  

Un sistema electroquímico típico:   



Sistemas electroquímicos 

Las dos magnitudes características de los sistemas electroquímicos 

( además de las usuales P, T, etc ) son la intensidad de corriente y 

la d. d. p. entre los terminales de cobre.  

La diferencia de energía química de los portadores de carga en 

las dos fases da lugar a la separación de carga y a la d. d. p.  

La intensidad de corriente I es una medida de la velocidad a la que 

fluye la carga por el sistema, en equilibrio: I = 0 



Sistemas electroquímicos 

Las fases conductoras y en equilibrio tienen un único 

valor del potencial eléctrico, llamado potencial interno  α 

   - E 


 
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AdE    Q


0
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Los portadores de carga se reorganizan para 

anular el campo eléctrico en el interior de la fase 
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Qneta=  Q se sitúa en 

la superficie de la fase 
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Tipos de electrodos 

Entendemos por electrodo una fase metálica en contacto con una 

disolución de electrolito, tal que entre ambos tiene lugar un proceso 

de intercambio de carga en equilibrio. 

Tres tipos 

Electrodos redox 

Electrodos de segunda especie 

Electrodos de primera especie Ej. Electrodo de plata 

Ej. Electrodo de hidrógeno 

Ej. Electrodo de plata / 

cloruro de plata 



Tipos de electrodos 

Los electrodos de primera especie están formados por un metal 

inmerso en una disolución no saturada de una de sus sales. 

Ag disolución 

e- 
Ag+ Ejemplo: Ag(s)  AgNO3 (ac., 0.1M) 

Ag+ (ac.) + e- (Ag)  Ag (Ag) 

Los electrodos de segunda especie están formados por un metal 

inmerso en una disolución saturada de una de sus sales. 

Ej.: Ag(s)  AgCl(s)  NaCl (ac., 0.1M) 

Ag disolución 

AgCl 

e- 
Ag+ Ag+ (ac.) + e- (Ag)  Ag  

AgCl + e- (Ag)  Ag + Cl- (ac.) 

Ag+ (ac.) + Cl- (ac.)  AgCl  



Tipos de electrodos 

Los electrodos redox están formados por un metal inerte inmerso en una 

disolución que contiene las formas oxidada y reducida de un par redox. 

Ej.: Au(s)  FeCl3 (ac., 0.01M), FeCl2 

(ac., 0.01M), HCl (ac., 0.1M) 

Au disolución 

e- 

Fe3+ 

Fe2+ 
Fe3+ (ac.) + e- (Au)  Fe2+ (ac.) 

El electrodo de hidrógeno es un electrodo redox, en el que la forma 

reducida en disolución es un gas. 

Ej.: Pt(s)  H2 (g, 1atm)  HCl (ac., 1M) H+ (ac.) + e- (Pt)  ½ H2 (gas) 

Pt disolución 

e- 
H+ 

H2 

H2 
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La célula galvánica 

Las diferencias de potencial M- dis no son medibles experimentalmente, la 

mínima combinación medible incluye dos interfases metal/disolución y alguna 

unión metal/metal.  

A la combinación de fases conductoras en equilibrio, y que incluye el valor de 

la d.d.p. a través de interfases metal/disolución en la cadena de medida, se le 

denomina célula o pila galvánica. 

Ejemplo:  



La célula galvánica 

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 I = 0.  

Se mide con un voltímetro con gran impedancia de entrada, para 

asegurar que I  0 durante la medida. 

+ - 

+ - 

+ - 

Dos posibles medidas en 

una misma pila  

 1

Cu,dcha Cu,izda
E     2 1

Cu,izda Cu,dcha
E E     



La célula galvánica 

Las d.d.p. aparecen en las interfases, y dan lugar a dos medidas igualmente 

válidas (que son valores con el mismo valor absoluto, pero distinto signo). 

       Cu,dcha M ,dcha M ,dcha dis dis M ,izda M ,izda Cu,izdaE               
1

       2 1

Cu,izda M ,izda M ,izda dis dis M ,dcha M ,dcha Cu,dchaE E                 



La célula galvánica 

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

AgCl + e- (Ag)  Ag (Ag) + Cl- (ac.) 

Interfase: Ag / disolución 

Zn++ (ac.) + 2 e- (Zn)  Zn (Zn) 

Interfase: Zn / disolución 

e- (Ag)  e- (Cu dcha.)  

Interfase: Ag / Cu (dcha.) 

 e- (Zn)  e- (Cu izda.)  

Interfase: Zn / Cu (izda.) 

Para cada uno de estos procesos G = 0, y cualquier combinación lineal de estos 

procesos también estará en equilibrio.  

Nótese que los electrones en los dos terminales de cobre no son energéticamente 

equivalentes, ya que el potencial eléctrico será generalmente diferente.  



La célula galvánica 

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

2 AgCl (s) + Zn (s) + 2 e- (Cudcha)  2 Ag (s) + 2 Cl- (dis) + Zn++ (dis) + 2 e- (Cuizda)  

Para esta combinación de procesos en equilibrio (a P y T ctes): Gpila = 0 

Se distinguen dos contribuciones a Gpila, una contribución eléctrica (asociada al 

paso de los electrones de un terminal de cobre a otro) y una contribución química 

(asociada a las transformaciones químicas que conlleva este paso de electrones). 

2 AgCl (s) + Zn (s) + 2 e- (Cudcha)  2 Ag (s) + 2 Cl- (dis) + Zn++ (dis) + 2 e- (Cuizda)  

Gelec 

Gquim 

 Cu,izda Cu,dcha dcha izda

elec e e
G F FE         2 2 2 2

Gpila = Gelec+ Gquim = 0 

 Gquim = -2FE 



La célula galvánica 

Ejemplo:  Cuizda(s)  Zn(s)  ZnCl2 (ac.)  AgCl (s)  Ag (s)  Cudcha(s) 

Cómo obtener la reacción de la pila. 

Escribir la semirreacción del terminal positivo del voltímetro (en este caso Cu,dcha) 

en forma de reducción: 

Escribir la semirreacción del terminal negativo del voltímetro (en este caso Cu,izda) 

en forma de oxidación: 

       AgCl s e Cu,dcha Ag s Cl dis
  

     Zn s  e Cu,izda Zn dis
  2

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

         AgCl s Zn s Ag s  Cl dis Zn dis
   2 2 2



La célula galvánica 

La reacción de la pila es una reacción redox convencional, pero los reactivos 

están separados físicamente en la pila. Para mantener los reactivos separados, en 

ocasiones es necesario sumergir a los electrodos en disoluciones con distinta 

composición, conectadas mediante un puente salino. 

El puente salino contiene una disolución concentrada de un electrolito 

con igual movilidad del catión y del anión, una combinación de: K+, NH4
+, Cl-, NO3

-.  

Si no se produce una mezcla apreciable de 

disoluciones, el puente salino no modifica el 

potencial de la pila. 

Se representa en el esquema de barras de la 

pila mediante dos líneas verticales:  
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La ecuación de Nernst 

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

que dependen de la composición de los electrodos y de la disolución. 

 

i i

i i

ox ,dcha red ,izda

dcha izda dcha izda dcha izda

red ,dcha ox ,izda quim
dcha izda

a aRT RT
E E ln E ln

nF nFa a Q

 

   




   



 
 

0 0 1

dcha izda

dcha izda i i i i

i e i edcha izda

G
E

nF nF


   

 





 

    
            

 
0

0 0 01

Ejemplo:  Cuizda(s)  Zn(s)  ZnCl2 (ac.)  AgCl (s)  Ag (s)  Cudcha(s) 

 
2

0

2

dis dis

dcha izda dcha izda Zn Cl

RT
E E ln a a

F
  

 



La ecuación de Nernst 

En la expresión de la f.e.m. de una pila se pueden distinguir dos términos, 

dependiendo de que sean función (ó no) de las concentraciones en las distintas fases 

Por ejemplo: 

 

,dis ,dis

Ag Zn AgClZn Cl

dis dis

Zn Cl

( )
E  

 F

RT
       ln  a a

F

     

 

    
 



0 0 0 0 0

2

2 2 2

2

2

No depende de las concentraciones, 

pero sí de P, T, escala de 

concentración, naturaleza de las fases 

y disolvente:                  
quim

G
E

 F




0

0

2

Sí depende de las concentraciones, 

además de P, T, y naturaleza de las 

disoluciones, amalgamas ó aleaciones.                 

E0 recibe el nombre de potencial estándar de la pila. Es suma de 

contribuciones aditivas de las dos semireacciones de la pila, y permite 

comparar las tendencias a oxidarse ó reducirse de distintos pares redox.   
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Escala de potenciales estándar 

El potencial estándar se determina por extrapolación 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)  H2(g, 1 bar)  HCl (ac.)  Hg2Cl2 (s)  Hg (l)  Pt (s)  Cudcha(s) 

dis dis 2

H Cl

RT RT m RT
E E ln  a a E ln  ln  

F F m F
  

 
     

 

2

0 0

0

que se puede reordenar de la siguiente forma: 

22
 ln

F

RT
Em ln

F

RT
E  0

Valores medidos ? Teoría de Debye-Hückel 

-A
DH

m
1/2

/(1+B
DH 

a m
1/2

)

0.00 0.01 0.02

E
+

(2
R

T
F

-1
) 

ln
 m

 /
 V

0.268

0.272

0.276

0.280

E0 = 0.268 V 

a = 0 

a = 0.6 nm 



Escala de potenciales estándar 

Los valores de E0 se tabulan para una serie de células galvánicas en las que el 

electrodo de la izquierda es siempre el electrodo de hidrógeno: Cuizda (s) | Pt (s) | H2 

(g, 1 bar) | H+ (ac) y el electrodo de la derecha incluye la semireacción de interés. 

De acuerdo con la IUPAC, se supone que se realiza la medida Cu,dcha- Cu,izda 

Ejemplo:  

El valor tabulado de                corresponde al E0 de la pila: 

 Cuizda (s) | Pt (s) | H2 (g, 1 bar) | H+ (ac) || Cu++ (ac) | Cudcha (s)  
Cu / Cu

E 

0



Escala de potenciales estándar 

Algunas entradas 

ilustrativas de la tabla 

de potenciales estándar 

Reductor Oxidante 

+ 

- 

- 

+ 

Cada tabla debe especificar la temperatura, el disolvente y la escala de concentración 



Equilibrio electroquímico 

Sistemas electroquímicos 

El potencial electroquímico  

Tipos de electrodos 

La ecuación de Nernst 

La célula galvánica 

Escala de potenciales estándar 

Aplicaciones de las células galvánicas 

Apéndice 



Aplicaciones de las células galvánicas 

Cálculo de G, H, S, V y CP  de reacciones químicas 

FEnG
equim



Δ
Δ

ii

quim

quim e

P ,xP ,x

 G  E
S n F

 T  T

   
      

   

Δ

i

quim e

P ,x

 E
H n F E T

 T

  
       

ii

quim

quim e

T ,xT ,x

 G  E
V n F

 P  P




   
     

   

i i

P ,quim e

P ,x P ,x

S E
C T n FT

T T




   
    

    

2

2



Aplicaciones de las células galvánicas 

Cálculo de constantes de equilibrio 

quim
G n F  E RT ln K    0 0

Por ejemplo, el producto de solubilidad de AgCl: 

Reacción de la pila I: AgCl (s) + ½ H2 (g) → Ag (s) + Cl- (dis) + H+ (dis)  

00

I.reacI reac.Ag/AgCle
GK ln RTFEn 

Reacción de la pila II: Ag+ (dis) + ½ H2 (g) → Ag (s) + H+ (dis)  

00

II.reacII reac.Ag/Age
GK ln RTFEn  

Reacción de solubilización: AgCl (s) → Ag+ (dis) + Cl- (dis)  

 
psAg/AgAg/AgClII.reacI.reac.lubso

K ln RTEEFGGG  

00000 



Aplicaciones de las células galvánicas 

Determinación de coeficientes de actividad 

Si se conoce E0, se pueden obtener los coeficientes de actividad. Por ejemplo:   

 Cuizda(s)  Pt (s)  H2(g, 1 bar)  HCl (ac.)  AgCl (s)  Ag (s)  Cudcha(s) 

22

00 111




 

ln
F

RT

m
ln

F

RT
E

aa
 ln

F

RT
EE

HCl

medido conocido ? 



Equilibrio electroquímico 

Sistemas electroquímicos 

El potencial electroquímico  

Tipos de electrodos 

La ecuación de Nernst 

La célula galvánica 

Escala de potenciales estándar 

Aplicaciones de las células galvánicas 

Apéndice 



El potencial electroquímico 

El potencial electroquímico se define igual que hemos definido el potencial 

químico anteriormente, el nuevo nombre hace alusión a la separación 

explícita de la contribuciones química y electrostática. 

i i i
z F

     

Potencial electroquímico Potencial químico Contribución electrostática 

Entropía de mezcla 

Interacciones 

intermoleculares 

Interacción con 

cargas y dipolos 

superficiales j i

i

i P ,T ,n

G

n








 
  

 



El potencial electroquímico 

El potencial electroquímico  y sus componentes se pueden 

visualizar como trabajos de acercamiento de la especie i desde 

un punto infinitamente alejado en el vacío. 



El potencial electroquímico 

Las condiciones de evolución hacia el equilibrio y de equilibrio se 

reescriben de forma análoga en función del potencial electroquímico. 

La especie i se mueve de una fase  a otra  hasta que: 
i i

 

 

Una reacción electroquímica transcurre hasta que: ii

react prod

  


 0

Ejemplo:  

El equilibrio de intercambio de carga se alcanza sin alterar significativamente las 

concentraciones en las fases 



Tipos de electrodos 

Los electrodos de primera especie están formados por un metal 

inmerso en una disolución no saturada de una de sus sales. 

Ag disolución 

e- 
Ag+ Ejemplo: Ag(s)  AgNO3 (ac., 0.1M) 

Ag+ (ac.) + e- (Ag)  Ag (Ag) 

Ag

Ag

Ag

e

dis

Ag
~  ~ ~   

Relación entre la caída de potencial en la interfase y la composición de la disolución  

,dis dis dis ,Ag Ag

AgAg Ag e
RT lna F  -F            0 0 0

Desarrollo de los 

potenciales electroquímicos: 

,dis ,Ag

AgAg eAg dis dis

Ag

RT
 lna

F F

  
 

 



 
  

0 0 0



Tipos de electrodos 

Los electrodos de segunda especie están formados por un metal 

inmerso en una disolución saturada de una de sus sales. 

Ej.: Ag(s)  AgCl(s)  NaCl (ac., 0.1M) 

Ag disolución 

AgCl 

e- 
Ag+ 

Ag+ (ac.) + e- (Ag)  Ag  

Ag

Ag

e

dis

Ag
~  ~ ~   

Ag+ (ac.) + Cl- (ac.)  AgCl 

AgCl

dis

Cl

dis

Ag
~  ~ ~   

Un segundo equilibrio (solubilidad ó complejación) se acopla al de intercambio de carga 

,dis dis dis ,Ag Ag

AgAg Ag e
RT lna F  -F            0 0 0

-

,dis dis dis ,dis dis dis

AgClAg Ag Cl Cl
RT lna F  RT ln a -F             0 0 0

,Ag ,dis

AgCl AgAg dis dise Cl

Cl

RT
 lna

F F

   
 

 



  
  

0 0 0 0



Tipos de electrodos 

Los electrodos redox están formados por un metal inerte inmerso en una 

disolución que contiene las formas oxidada y reducida de un par redox. 

Ej.: Au(s)  FeCl3 (ac., 0.01M), FeCl2 

(ac., 0.01M), HCl (ac., 0.1M) 

Au disolución 

e- 

Fe3+ 

Fe2+ 
Fe3+ (ac.) + e- (Au)  Fe2+ (ac.) 

dis

Fe

Au

e

dis

Fe
~  ~~

  23 

,dis dis dis ,Au Au ,dis dis dis

Fe Fe e Fe Fe
RT lna F  -F   RT lna F              3 3 2 2

0 0 0
3 2

,dis ,Au ,dis dis

Au dis Fe e Fe Fe

dis

Fe

aRT
 ln

F F a

  
 

   



 
  

3 2 3

2

0 0 0



Tipos de electrodos 

El electrodo de hidrógeno es un electrodo redox, en el que la forma 

reducida en disolución es un gas. 

Ej.: Pt(s)  H2 (g, 1atm), 

HClO4 (ac., 1M) 

H+ (ac.) + e- (Pt)  ½ H2 (gas) 

gas

H
Pt

e

dis

H
~

2

1
  ~~

2
  

H,dis dis dis ,Pt Pt ,gas

HH H e
H

p1
RT lna F  -F   ( RT ln )

2 p
           2

2

2

0 0 0

0
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Tipos de electrodos 

Se puede demostrar que, cuando el proceso de intercambio de carga se escribe 

en forma de reducción, la expresión general de la d. d. p. metal/disolución es: 

i i
metal dis i reducción

G

nF nF

 


     


Obsérvese que Greducción incluye sólo la 

componente química (no la electrostática) 

de la energía libre   

 Forma Oxidada + n e metal Forma Reducida




La célula galvánica 

Ejemplo:  Cuizda(s)  Zn(s)  ZnCl2 (ac.)  AgCl (s)  Ag (s)  Cudcha(s) 

       Cu,dcha Cu,izda Cu,dcha Ag Ag dis dis Zn Zn Cu,izda
E                    
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         
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La célula galvánica 

Para relacionar la f.e.m. de la pila con la composición de la disolución 

agrupamos los términos de dos en dos, una interfase metal/metal y 

una interfase metal/disolución. 

i i,Mdcha ,Cu ,Mdcha
i e dcha ,reducciónCu,dcha dis e e e

F nF F

 
  

 


  

 
 

  
    

0 0 0

i i,Mizda ,Cu ,Mizda
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F nF F
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

  
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0 0 0



La célula galvánica 

Podemos combinar las d.d.p. Cu- dis de dos maneras para obtener los dos 

posibles valores de la f.e.m. 

 1

i i i i

i e i edcha ,reducción izda ,reducciónCu,dcha Cu,izda dcha izda
G

E
nF nF nF

   

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 
2

Gdcha-izda y Gizda-dcha corresponden a la reacción de la pila, escrita en uno u otro sentido 



La ecuación de Nernst 

Ejemplo:  Cuizda(s)  Zn(s)  ZnCl2 (ac.)  AgCl (s)  Ag (s)  Cudcha(s) 

dis dis

Ag Zn AgClZn Cl
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Extrayendo la dependencia con 

la composición de las fases: 

 
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La ecuación de Nernst 

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

que dependen de la composición de los electrodos y de la disolución. 

Para la medida:  
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