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1. Potencial Electroquimico

. L
Zillmieo, Z): - apstile

El trabajo reversible para transferir n moles de
carga desde una fase uniforme quimicamente
con potencial eléctrico ¢, a otra identica con
potencial eléctrico ¢,

d\Nrev = (¢2'¢1) dQ

dQ=-zFdn F= 96485 C/mol
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1. Potencial Electroquimico

2 X
ZIFE <DV ooy 28

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

dWrev,no—PV > dG = n; — Uy

[ potencial electroquimico
de una particula cargada

o=u+zopF

al condicion de
AGreaccion = z vl =0 equilibrio quimico
en procesos
electroguimicos
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2. Ecuaciones fundamentales en termodinamica para sistemas de
composicion variable con trabajo eléctrico

dU=T-dS—P-dV+ ) pi-dni+¢-dQ
dH =T -dS+V-dP + ) p;-dni+ ¢ - dQ
dA=—S-dT —P-dV+ pi-dni+¢-dQ

dG = —S-dT +V -dP+ Y p;-dn;+ ¢ - dQ
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3. - Células galvanicas y células electroliticas

Zn° + Cu** > Zn*+Cu°




Celdas electroliticas y celdas galvanicas

Electroquimica: cambios quimicos causados por una corriente eléctrica y de la
produccion de energia eléctrica por medio de reacciones quimicas.

CELDAS GALVANICAS:
energia quimica—> energia eléctrica (ESPONTANEO)

CELDAS ELECTROLITICAS:
energia eléctrica > energia quimica (NO ESPONTANEO)

ELECTRODOS Activos: se disuelven o forman durante la reaccion.

/n—>7n%"+2e Cu?®+2e—Cu

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

Fe 2t + Pt — Fe3* + le (Pt)



CELDA GALVANICA

Swritch
e-(_,. T T
Woltmeter
21 =
anode —__| {_ MLk Ma'—
""'\.\_:I
[yt = -~ Cu
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[

B Mowerment of anions

Durante el funcionamiento de Ila pila, pueden hacerse las siguientes
observaciones experimentales:

-La diferencia de potencial es de 1,1V para T=25°

*El electrodo de Zn disminuye de peso y la concentracién de iones Zn?* aumenta
en las inmediaciones del electrodo

*El electrodo de Cu aumenta de peso y disminuye la concentracién de iones Cu?*

en las cercanias del electrodo.



La pila Daniell

Cw’

CuSO4ac)

Cu”

o Zn = Zn*"(ac) + 2e~(Zn)

o Cu

-

-

V + + + +

=

2+ (ac) +

2¢  (Cu) = Cu

H(Cu") — d(Cu)

H(Cu") — d(Cu)

H(Cu) — ¢(CuSOy, ac)
H(CuSOy, ac) — d(ZnSOy, ac)
(

(

- -

ZnS0q4, ac) — ¢(Zn)
Zn) — ¢(Cu')

)
)



o Anodo: Zn — Zn**(ac) + 2e=(Zn)

o Catodo: Cuz_(m’('] + 2¢~ (Cu) — Cu

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



Cu /Cu SO, (0.02M) // AgNO, (0.02M) / Ag

[Cu?*] = 0.0200 M [Ag*] =0.0200 M
© 2004 Thomson - Brooks/Cole

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 concentracion de iones Cu?* aumenta en las
inmediaciones del electrodo

*El electrodo de plata aumenta de peso y la concentracion de ion Ag* disminuye en su entorno

Ahora el electrodo de cobre es el &nodo y el electrodo de plata es el catodo. En la celda Zn-
Cu el Cu era el catodo y en la celda Cu-Ag el cobre era el anodo.




Diagramas de pilas (IUPAC)

Los electrodos metdlicos (constituidos con material inerte), se colocan en
los extremos del diagrama.

Las sustancias insolubles y/o gases se colocan en posiciones interiores o
adyacentes a los metales.

Las sustancias solubles se colocan en la region media del diagrama.

Una linea vertical: separacion entre dos fases.

Linea vertical de trazos o puntos: frontera entre dos liquidos miscibles.
Las especies presentes en la misma fase se separan por comas.

En las especies en disolucion se dan las concentraciones entre paréntesis.
En las fases gaseosas se dan las presiones parciales entre paréntesis.

Dos lineas verticales: frontera fisica entre semiceldas (puente salino).

El anodo se escribe a la izquierda y el catodo a la derecha.

La fuerza electromotriz (£") se da como el potencial de la semicelda
escrita a la derecha menos el de la escrita a la izquierda.



Ejemplos de diagramas de pilas (IUPAC)

o Cu'|Zn|ZnSO4(ac,c)|CuSO4(ac,c’)|Cu (Pila Daniel)

o Pt
o Pt
o Pt

H,(g, lat) |HT(1M) || Cu®* (1M) | Cu(s) | Pt & = 0,337V
Zn(s) | Zn* (1IM) || HT(1M) |Ha(g, 1ar) | Pt & = 0,763V
Ag(s) | Ag*(0,34M) || C1(0,098M) | Cly(g, 0, 55ar) | Pt



Célula electrolitica

e Citodo:

2H-O+2¢= — H> +20H™
e Anodo:

4O0H — 2H O+ 0y +4e™

@ Cantidad de sustancia
transformada por unidad de
tiempo al paso de una
corriente de intensidad I:

dn I

dt n, F

n: nimero de moles

ne: moles de electrones
intercambiados por mol de
reactivo transformado -




4. Potenciales normales de electrodo

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 reaccion que tiene
lugar, si funciona

S Como anodo H, — 2H"+ 2¢e
Como catodo 2H*+2e — H,



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 presion, si es un gas,
concentracion o actividad y temperatura.

los reactivos y los productos se encuentran en sus

potencial estandar ;: estados termodinamicos estandar, es decir
(concentracion 1M para los iones, presion 1 atm para
gases, y temperatura 252C (2982K)

Por convenio se asigna el valor £° = 0 para el electrodo normal de
hidrogeno (SHE):

Pt |Hs(g, lbar) |H (ac,ay+ = 1)




0.76 V

= Salt bridge +

Zinc

(anode) ?NO_{ Na+$

~<— H,y(g) (1 atm)

W <-AG

porelsistema —

|~ Standard hydrogen
electrode (cathode)

AGO =- nI:Eocel

Zn(s) —= Zn®*(ag) +2 & 2H*%(aq) +2 e~ —> H,(8) ﬂ¢u = +0,76V

Zn + 2H* — Zn 2"+ H,

AG® = Zﬂﬁgp B zﬂGgR = (ﬂGgHz * ﬂGan”) B (ﬂGan b ZﬂGEHJ - ﬂGfuZ“H




AGO® = - nFE cel

_ 35 Keal mol2. 10° cal 4, ]EJu lios _ —2 mu{fs g 06487 culombios "ﬂ-'i’n
Kcal cal mol iones mol e
Ag® = +0,76V
4 N
julios 0,24cal 10™3Kcal Kcal
AG® = —146680 —. = —35,18
mol julio cal mol
N /

[ AG? = AG{Zn** = —35,18 Kcal. mol™? }




Escala de potencial referida al electrodo normal de hidrogeno

. Por convenio:

1.- Asignar la d.d.p. estandar de la pila Metal/ENH como potencial estandar del metal. M/M™*
Segun esto:
electrodo Zn/Zn%* ©+0,76V 6 -0,76V ; electrodo de Cu/Cu?*-=> +0,336 V 6 -0,336V.

2.- Asignar al electrodo M/M"* el potencial (d.d.p.) estandar de la pila Metal/ENH cuando el
metal hace de catodo dsea se reduce. El potencial estdndar de cada electrodo nos dice la
tendencia a comportarse como catodo frente al ENH.

Cu?* +2e <> Cu ADO=+0,336V
2H* + 2e” <> H, ADC=0,0V
Zn** +2e <> Zn AQ°=-0,760 V

A®D° mas positivo> 1 tendencia del metal a reducirse y mas negativo sera AG° < 0 (Mayor poder
oxidante)

A®D° mas negativo> 1 tendencia del metal a oxidarse y mas positivo sera AG?>0

(Mayor Poder Reductor)

* Los metales que se encuentran por debajo del hidrogeno en la serie electromotriz (escala de potencial)
desplazan H,. Los que estan por encima producen protones H*.



TABLE 18-1

Standard Electrode Potentials*®

Reactiog

E"al 25°C,V

Chig) + 26~ =2C1"

Ouyig) + 4H* + 4e™ = 2H,0
Brylag) + 2e~ = 2Br"

Bryil) + 2~ = 2Br~

Agt + e~ = Agls)

Fe't + ¢~ =Fe?*

Iy + 2o =3I"

Cu?* + 2¢~ = Culs)

UO§* + dH* + 2e” = U4 +2H,0
HgsCly(s) + 2e™ = 2Hg(/) +2C1™
AgCls) + ¢~ = Ag(s) + CI7

Ag(5:0:08 + e” =Ag(y) + 25,0%”

JH* + 2e= — H.ig)

Aglis) + e" =Agls) + 17
PhSO, + 2¢~ = Phis) + 503~
Cd?* + 2e~ = Cdis)

Zn?* 4+ 2e= = ZInls)

*See Appendix 5 for a more extensive hsl,

i 3004 Thoeroon - BoakTole

+1.350

+1.220

+ 1.087

= 1065

+ 0,799
+ 0,771
+ (L3536
+ 0.337
+ (0334
+ 0,268
+ 0,222
+ 0017
0,000

— 151
— 0,350
- (0.403
= 0.763



@ Los potenciales normales de electrodo permiten obtener los potenciales
normales de cualquier pila.

@ Ejemplo: para obtener £ de la pila
Cu’ | Fe | Fe*t | Cu*t | Cu

se parte de:
. 3 20
Cu’ | Pt|Hy(g, 1bar) |Fe”™ | Fe éer”/Fe = —0,04V
Cu’ | Pt |Ha(g, 1bar) | Cu*™ | Cu Bt e = 0,34V



o En la primera pila: Cu’ | Pt|Hy(g, 1bar) |Fe’T |Fe & —0,04V

Fe 3+ /Fe —

—3(2H" (ac) +2¢™ (Pt) = Hy(g. 1bar)  AG] = —2F&5. 4 )

2( Fe’™ (ac) + 3¢~ (Pt) = Fe AGS = =3 & )
3H,(g, 1bar) + 2Fe*t (ac) + 6~ (Py;) = 6H™ (ac) + 2Fe + 6¢~ (Ptp)
'&Gplfﬂ Fe — S&G? ‘l‘ E&G? — 6-_@-61_?4_;1_1 6?50 3+,({.F'f3

—6.7¢& p.:i,’a Fe — 6}(50 ?‘";‘F 51-?—% KHE)

(8] GL8]
pn’ﬂ Fe — 5 '*+ng “Ht /H;



. Tw Vo f e 24| 2O . WAV
@ En lasegunda pila: Cu’ | Pt | Ha(g, 1har) | Cu=™ | Cu é{‘u”;{‘u = 0,34\

—(2H" (ac) + 27 (Pt) = Ha(g, lbar)  AG; = =2F &3, )

Cu’t (ﬂf) + 3E—(Pt) = Cu &Gj — _Eﬁéﬁguy',’c.u

H,(g, 1bar) + CUH(M') +2¢~ (Pyy) = 2H" (ac) + Cu + 2¢~ (Ptp)
&GOHHECH — _&Gg —I_ &Gj — Eﬁéa&-"fl‘lg — 2-_@-6"?9

p Cu*t /Cu
LY 20 B I 20 _ fPD
27 Epitacu = —2F (6t joy — Gue/m)
18] gm0 20
épih‘:.{fu — écul—;‘(‘_u B éH—;’Hg



@ Combinando las dos pilas anteriores:
—(3H,(g, 1bar) + 2Fe** (ac) + 6~ (Pt) = 6H™ (ac) + 2Fe + 6¢~ (Pt))
3( Ha(g, 1bar) + Cu*™ (ac) + 2e~ (Pt) = Hg3"2H™ (ac) + Cu + 2¢~ (Pt) )

2Fe + 3Cu**(ac) + 6e~ (Pt;) = 2Fe** (ac) + 3Cu + 6¢~ (Ptp)

AG?, = 3AG]

pila

O
pila,Cu — AG pila,Fe

= —6F(é, 2+ /Cu M+6ﬁ( ?+;Fe_%)

~6F Eppa = —6F (6504 1y — Erre )

P*'E'-'? Cu’™t /Cu

O 2
Pifﬂ (E{:'Ll T/Cu dEan:fi‘F,"Fﬁt



5.- Ecuacion de Nernst
Calculo del potencial de electrodo en condiciones no estandar

Para calcular el potencial de electrodo Fe/Fe?* (0,1M)

Fe 2t +2e - Fe CATODO
H, > 2H'+ 2e ANODO

La reaccién global Fe * +H, - Fe + 2H*

La variacion de energia libre no estandar de dicha reaccidn es:

AG = Z ﬂleP - Z ﬂGfR B (ﬂGfFe M Z&GfH"') a (&GfHE i ﬂGfFEH) B

(246G . + RTIncy+) - [ﬂGE’H: +RTInP; +4G!_ . + RTn CFEHJ
— (anct S e
= (226, - ﬂGEHz—ﬂGEFEHJ + RTIn_—2—
H: Fe
. 21,663Kcal
= —(868, 5+ + RTInce) = =Gy ,, = - (—T]

AG = 21,663 Kcal/mol



Calculo de la diferencia de potencial de una pila en condiciones no
estandar ( Fe/Fe 2*// Cu?* / Cu)

— A partir de la energia de formacion estandar
Fe en unadisolucién de FeSO, 0,1M
Supongamos una celda formada por <
Cu en una disolucién 0,5 M de Cu(NO;,),
Kecal Kcal

A — — — AGE —
AGe Fa®™ 20,3 mol AG¢ ¢z 1,23 mol

1 Para ¢ =1M el hierro se oxida y el cobre se reduce.
1 Para ¢ #1M no se puede predecir a priori cual va a ser la reaccidon espontanea.

Suponiendo la reaccién espontanea :
Fe > Fe 2t + 2¢ ANODO
Cu**+2e = Cu CATODO
Fe + Cu>* 2> Fe?* +Cu

Energia libre para la reaccion :

AG — Z AG;, — Z AGg, = (AGeg, + AGey o+) — (AGe,, +AG;_,., ) =

C i+
Al ay A - — | ARD S - =/ o — o - 4 Fe
(G2, 2+ + RTInc, 2+ ) — (AGE 2+ + RTInc, 2+ ) [jGrFEH jGrcm‘J RTIn -
Cp 2+ H
E
AG=AG"+ RTIn—
I:Cu1+
AG® = AGE_ 2. —AGE 2+ = —20,3— 15,53 = —35,83 Kcal/mol



Calculo de la diferencia de potencial de una pila en condiciones no
estandar ( Fe/Fe 2*// Cu?* / Cu)

_apnD
El potencial de la celda sera: _ 46 _—AG

ET Cp 2+ BT c~ z+
Ap = —— = ——In— = A¢" + —In—2
nF nF nF Cry®+ nF Cpgl+
5 . 1.
, —AGT —35,83Kcal. mol™t, lf; 5?3.4,181“315’5
49 = F 4¢° = - les e ~eddombios —~ 277V
_ Mo E.SE 96482cu oImolos
mol iones

mol e”
i
1,987 ——

wa'ﬂH'ngEH 4.13$ 0.5
Ap =0,77V + — =1n—
'i’ ’ 5 :mnln_ase ,954ggculumblns 0.1
mol iones mole
Ap =0 —>Reaccidn espontéD

-

~

cepH
_ 0
< AG = AG + RTIH@
De forma general para la reaccion : cyd
aA+bB¢&>cC+dD R, P

Ap = Ag® —|—Eln

.

ARBP




Pilas de concentracion

/ Semiceldal: Ag en Ag*1M
CELDA

-~ Semicelda 2: Agen Ag*0,01M

Adbpg/agt = ‘ﬂd}igfﬂf
+ 0,059log Cagt = 0,799V + 0,059log 1 = 0,799V

Adbagragr = Magagt - _

i M
+0,059log cgex = 0,799V+0,05910g 0,01 = 0,681V
~Eltbridge

Ag
Ag > Ag'(0,01M) + e ANODO
Agt(1M) + e Ag CATODO
Ag +Ag*'(1M) - Ag*(0,01M) + Ag

(Ag+)=0.01M (Ag+)=1M
La reaccidon espontanea tiende a igualar las dos concentraciones.
El potencial estandar de la pila es cero pero |la diferencia de potencial generada:

Ady, = Abag (1M) — Admg(0,01M) = 0,779V — 0,681V = 0,118V
Ag™ Ag™



Variacion 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 iniciales de cada semicelda son:

0,059
Adcoscor = AbGy eers +—5—10g0,IM = — 0277 V- 0,029 V= —0,306 V
. 0,059 s
Adyy it = Az + log1,2M = — 0,250 V+2,3107 V = —0,247 V

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

t=0 | Adbpis = Ay i+ —APcy co?+ = —0,247 V — (—0306V) = 0,059V

ECo/Coz+ ENi/Ni2+ EoENH
-0.306V -0.247 V 0.0V _ _
: . ] t=0 Ni Z* + 2e” - Ni CATODO
(0.2M) : (1.2M) Co-> Co**+ 2e ANODO
AE=0.059V
-0.285V '0'2?2\/ f=1 A medida que la reaccidon transcurre
.5M 0.8M
! AE)— 0'033\5 i / \
MCo*] V[Ni#]
+ t=ty,
0,059, cyae
My =00V Adyay= 80%,+ ——log =0 Ad 0o _ 9059 log K

2



Determinacion electroquimica de propiedades
termodinamicas

@ Energia libre de Gibbs de reaccion:

AG” = —n,FE°
@ Constante de equilibrio:
AG® FE°
InK° = — —_—
RT RT
@ Entropia de reaccion: dAG = —ASdT + AVdP

as = (PAGN _, (%€
T ), or ),



Determinacion de coeficientes de actividad

o Consieremos la pila: Pt|Ha(g, 1bar) | HCl(mgucr) | AgCl(s) | Ag | Pt
@ Su reaccion electroquimica es:

Hy(g) + 2AgCl(s) + 2¢~ = 2C1~ + 2H™ + 2Ag + 2¢~

@ De acuerdo con la ecuacion de Nernst (con ay, = 1):

RT ﬂ!?: _ﬂ/i
£ = £°— —p-SH

RT

= £° — 7 In(7yey- Mo Y+ My +)

20 RT 2 2
— Ct? — ? (l]l F'I,rr:|: —|_ ln"”HC])
@ Despejando:

E°— &) F

InyeL = ( ) — In m%lc[

2RT



