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Zn (s) Zn2+
(aq) + 2e-

dwrev = (2-1) dQ

dQ = - z F dn F= 96485 C/mol

El trabajo reversible para transferir n moles de 

carga desde una fase uniforme químicamente 

con potencial eléctrico 1 a otra idéntica con 

potencial eléctrico 2

1. Potencial Electroquímico



Zn (s) Zn2+
(aq) + 2e-

1. Potencial Electroquímico

Si T, P  constantes, y no hay W (PV)

𝑑𝑤𝑟𝑒𝑣,𝑛𝑜−𝑃𝑉 ≥ 𝑑𝐺 = ෦𝜇2 −෦𝜇1

෦𝜇 potencial electroquímico 

de una partícula cargada

෤𝜇 = 𝜇 + 𝑧𝜙𝐹

Δ𝐺𝑟𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 =෍𝜈𝑖 ෥𝜇𝑖 = 0
condición de 

equilibrio químico
en procesos 

electroquímicos



2. Ecuaciones fundamentales en termodinámica para sistemas de

composición variable con trabajo eléctrico



3. - Células galvánicas y células electrolíticas



Celdas electrolíticas y celdas galvánicas

 Electroquímica: cambios químicos causados por una corriente eléctrica y de la 
producción de energía eléctrica por medio de reacciones químicas.

 CELDAS GALVÁNICAS: 

energía química→ energía eléctrica (ESPONTÁNEO)

 CELDAS ELECTROLÍTICAS: 

energía eléctrica→ energía química (NO ESPONTÁNEO)

ELECTRODOS Activos: se disuelven o forman durante la reacción.

Zn → Zn 2+ + 2e- Cu 2+ + 2e- → Cu

Inertes: sin cambios por la reacción neta de la celda.

Fe 2+ + Pt  → Fe 3+  + 1e- (Pt)



CELDA GALVÁNICA

Durante el funcionamiento de la pila, pueden hacerse las siguientes

observaciones experimentales:

•La diferencia de potencial es de 1,1 V para T=25º

•El electrodo de Zn disminuye de peso y la concentración de iones Zn2+ aumenta

en las inmediaciones del electrodo

•El electrodo de Cu aumenta de peso y disminuye la concentración de iones Cu2+

en las cercanías del electrodo.





** En un generador de corriente eléctrica (PILA) los electrones siempre van por el 
circuito exterior desde el ánodo al cátodo.



CuCu/Cu /Cu SO4 (0.02M) // AgNO3 (0.02M) / Ag

Al cerrar el circuito se observan los siguientes hechos experimentales

•La diferencia de potencial entre los dos electrodos es 0,412V

•El electrodo de cobre disminuye de peso y la concentración de iones Cu2+ aumenta en las

inmediaciones del electrodo

•El electrodo de plata aumenta de peso y la concentración de ion Ag+ disminuye en su entorno

Ahora el electrodo de cobre es el ánodo y el electrodo de plata es el cátodo. En la celda Zn-

Cu el Cu era el cátodo y en la celda Cu-Ag el cobre era el ánodo.

La magnitud del potencial de una celda es una medida directa de la

espontaneidad de la reacción.







e-



Medida de la diferencia de potencial de una interfase

Imposibilidad de medir la diferencia de potencial
absoluto de un electrodo.

Por convenio se toma como referencia el electrodo

normal de hidrogeno (ENH) . La reacción que tiene

lugar, si funciona

Como ánodo H2 → 2H+ + 2 e-

Como cátodo 2H+ + 2 e-→ H2

M
1

VM´ M2

M2
M1 SS

4. Potenciales normales de electrodo



Para poder comparar los distintos potenciales de las distintas interfases no

solo tienen que estar medidas frente al mismo electrodo de referencia

(ENH) sino en las mismas condiciones de presión, si es un gas,

concentración o actividad y temperatura.

potencial estándar :

los reactivos y los productos se encuentran en sus
estados termodinámicos estándar, es decir
(concentración 1M para los iones, presión 1 atm para
gases, y temperatura 25ºC (298ºK)

Pt



Zn + 2H+ → Zn 2+ + H2

G0 = - nFE0
cel

 −porelsistemaW G



G0 = - nFE0cel



• Por convenio:

1.- Asignar la d.d.p. estándar de la pila Metal/ENH como potencial estándar del metal. M/Mn+

Según esto: 

electrodo Zn/Zn2+
→+0,76V ó -0,76V ; electrodo de Cu/Cu2+

→ +0,336 V ó -0,336V.

2.- Asignar al electrodo M/Mn+ el potencial (d.d.p.) estándar de la pila Metal/ENH cuando el 
metal hace de cátodo ósea se reduce. El potencial estándar de cada electrodo nos dice la 
tendencia a comportarse como cátodo frente al ENH.

Cu2+ + 2e- ↔ Cu ∆Φ0 = +0,336 V

2H+ + 2e- ↔ H2 ∆Φ0 = 0,0 V

Zn2+ + 2e- ↔ Zn ∆Φ0 = - 0,760 V

• Los metales que se encuentran por debajo del hidrogeno en la serie electromotriz (escala de potencial)  
desplazan H2. Los que están por encima producen protones H+.

∆Φ0 más positivo→↑ tendencia del metal a reducirse y más negativo será ∆G0 < 0 (Mayor poder 
oxidante)

∆Φ0 más negativo→↑ tendencia del metal a oxidarse y más positivo será ∆G0>0
(Mayor Poder Reductor)

Escala de potencial referida al electrodo normal de hidrogeno













Cálculo del potencial de electrodo en condiciones no estándar

Para calcular el potencial de electrodo Fe/Fe2+ (0,1M)

Fe 2+ + 2e- → Fe CATODO
H2 → 2H+ + 2 e- ANODO

La reacción global Fe 2+ + H2 → Fe + 2H+

La variación de energía libre no estándar de dicha reacción es: 

5.- Ecuación de Nernst



Cálculo de la diferencia de potencial de una pila en condiciones no 
estándar ( Fe/Fe 2+// Cu2+ / Cu)

– A partir de la energía de formación estándar

Supongamos una celda formada por

Fe en una disolución de FeSO4 0,1M

Cu en una disolución 0,5 M de Cu(NO3)2

¤ Para c =1M el hierro se oxida y el cobre se reduce.
¤ Para c ≠1M no se puede predecir a priori cual va a ser la reacción espontanea.

Suponiendo la reacción espontanea :
Fe→ Fe 2+ + 2e- ÁNODO
Cu2+ + 2 e-

→ Cu CÁTODO
Fe + Cu2+ → Fe 2+ + Cu

Energía libre para la reacción :



El potencial de la celda será:

=

→Reacción espontánea

Cálculo de la diferencia de potencial de una pila en condiciones no 
estándar ( Fe/Fe 2+// Cu2+ / Cu)

De forma general para la reacción :
a A + b B ↔ c C + d D



Pilas de concentración

CELDA
Semicelda1: Ag en Ag+ 1M

Semicelda 2:  Ag en Ag+ 0,01M

Ag → Ag+ (0,01M) + e- ANODO
Ag+(1M) + e- Ag CATODO
Ag + Ag+(1M) → Ag+ (0,01M) + Ag

La reacción espontanea tiende a igualar las dos concentraciones.
El potencial estándar de la pila es cero pero la diferencia de potencial generada:

Ag

Ag

(Ag+)=0.01M (Ag+)=1M



Variación de la diferencia de potencial de una pila con el tiempo

• Vamos a utilizar la Ec, de Nernst para ver como varia el potencial de una pila a medida que se consumen 
los reactivos y se forman los productos.

• Los potenciales iníciales de cada semicelda son:

Representando el potencial de cada semicelda y su variación con el tiempo:

t=0

t = 1

t = 0

t = teq

ECo/Co
2+ ENi/Ni

2+ E0
ENH

0.0 V-0.247 V-0.306V

(0.1M) (1.2M)

∆E = 0.059 V
-0.285 V -0.252V

∆E = 0.033 V

(0.5M) (0.8M)

Ni 2+ + 2e- → Ni CATODO
Co →   Co2+  +  2 e- ANODO 

A medida  que la reacción  transcurre 

↑[Co2+ ] ↓[Ni2+] 

teq: ∆𝜙 0 =
0,059

2
log𝐾



𝑑∆𝐺 = −∆𝑆𝑑𝑇 + ∆𝑉𝑑𝑃




