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ECUACIÓN DE NERNST: dependencia del potencial con las 

concentraciones 
Semirreacción de reducción: 𝑅𝐸𝐴𝐶𝑇𝐼𝑉𝑂𝑆 + 𝑛𝑒− ↔ 𝑃𝑅𝑂𝐷𝑈𝐶𝑇𝑂𝑆

Semirreacción de oxidación: 𝑃𝑅𝑂𝐷𝑈𝐶𝑇𝑂𝑆 ↔ 𝑅𝐸𝐴𝐶𝑇𝐼𝑉𝑂𝑆 + 𝑛𝑒−

Ecuación de Nernst: 𝐸 = 𝐸0 +
𝑅𝑇

𝑛𝐹
𝑙𝑛

𝑹𝑬𝑨𝑪𝑻𝑰𝑽𝑶𝑺

𝑷𝑹𝑶𝑫𝑼𝑪𝑻𝑶𝑺

Ecuación de Nernst: 𝐸 = 𝐸0 −
𝑅𝑇

𝑛𝐹
𝑙𝑛

𝑷𝑹𝑶𝑫𝑼𝑪𝑻𝑶𝑺

𝑹𝑬𝑨𝑪𝑻𝑰𝑽𝑶𝑺

𝑛: 𝑛º 𝑑𝑒 𝑒𝑙𝑒𝑐𝑡𝑟𝑜𝑛𝑒𝑠 𝑖𝑛𝑡𝑒𝑟𝑐𝑎𝑚𝑏𝑖𝑎𝑑𝑜𝑠 𝑒𝑛 𝑙𝑎 𝑟𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛

𝑅 = 8.314
𝐽

𝑚𝑜𝑙 𝐾
𝐹 = 96500

𝐶

𝑚𝑜𝑙

𝑙𝑛 𝑥 = 𝑙𝑛 10 log(𝑥) = 2.303 log(𝑥)

𝑆𝑖 𝑇 = 25º𝐶 = 298𝐾 ⇒
2.303 𝑅 𝑇

𝐹
= 0.059

𝑬 = 𝑬𝟎 +
𝟎. 𝟎𝟓𝟗

𝒏
𝒍𝒐𝒈

𝑹𝑬𝑨𝑪𝑻𝑰𝑽𝑶𝑺

𝑷𝑹𝑶𝑫𝑼𝑪𝑻𝑶𝑺



𝑬𝑪𝑬𝑳𝑫𝑨 = 𝑬𝑹𝑬𝑫𝑼𝑪𝑪𝑰Ó𝑵 − 𝑬𝑶𝑿𝑰𝑫𝑨𝑪𝑰Ó𝑵

𝑬𝑪𝑬𝑳𝑫𝑨
𝟎 = 𝑬𝑹𝑬𝑫𝑼𝑪𝑪𝑰Ó𝑵

𝟎 − 𝑬𝑶𝑿𝑰𝑫𝑨𝑪𝑰Ó𝑵
𝟎

E0: potencial estándar o normal de reducción a 25ºC (298K)

Diagrama de celda:

OXIDACIÓN // REDUCCIÓN

/: separa fases
//: puente salino

,: separa especies dentro de una misma fase



TERMODINÁMICA ELECTROQUÍMICA
Relación entre propiedades termodinámicas y eléctricas en sistemas 

electroquímicos productores de energía.

∆𝑮 = −𝒏𝑭𝑬 ∆𝑮𝟎= −𝒏𝑭𝑬𝟎(𝒂 𝟐𝟗𝟖 𝑲)
ΔG0: energía libre de Gibbs estándar o normal a 25ºC

∆𝑮𝑪𝑬𝑳𝑫𝑨= ∆𝑮𝑹𝑬𝑫𝑼𝑪𝑪𝑰Ó𝑵 − ∆𝑮𝑶𝑿𝑰𝑫𝑨𝑪𝑰Ó𝑵
∆𝑮𝑪𝑬𝑳𝑫𝑨

𝟎 = ∆𝑮𝑹𝑬𝑫𝑼𝑪𝑪𝑰Ó𝑵
𝟎 − ∆𝑮𝑶𝑿𝑰𝑫𝑨𝑪𝑰Ó𝑵

𝟎

Kps: constante del producto de solubilidad, es una constante 
termodinámica de equilibrio.

En el equilibrio químico: ∆𝑮𝑪𝑬𝑳𝑫𝑨= 𝟎, 𝑒𝑛𝑡𝑜𝑛𝑐𝑒𝑠 ∆𝑬𝑪𝑬𝑳𝑫𝑨 = 𝟎



i) 𝑻𝒊𝟑+ 𝒂𝒄 + 𝟐𝒆− ↔ 𝑻𝒊+ 𝒂𝒄

𝐸 = 𝐸
(Ti3+/Ti+−ENH)

0 +
𝑅𝑇

2𝐹
𝑙𝑛

𝑇𝑖3+

𝑇𝑖+

𝑬 = 𝟏. 𝟐𝟓𝟐 𝑽 +
𝟎. 𝟎𝟓𝟗

𝟐
𝒍𝒐𝒈

𝑻𝒊𝟑+

𝑻𝒊+



ii) 𝑺𝒃𝟐𝑶𝟑 𝒔 + 𝟔𝑯+ 𝒂𝒄 + 𝟔𝒆− ↔ 𝟐𝑺𝒃 𝒔 + 𝟑𝑯𝟐𝑶 𝒍 (𝑚𝑒𝑑𝑖𝑜 á𝑐𝑖𝑑𝑜)

𝐸 = 𝐸
(Sb2O3/Sb−ENH)

0 +
𝑅𝑇

6𝐹
ln( 𝐻+ 6)

𝐸 = 𝐸
(Sb2O3/Sb−ENH)

0 +
0.059

6
log( 𝐻+ 6)

𝑙𝑜𝑔 𝑎 𝑏 = 𝑏 ∗ 𝑙𝑜𝑔(𝑎)

𝐸 = 𝐸
(Sb2O3/Sb−ENH)

0 +
6∗0.059

6
log( 𝐻+ )

Sabiendo que 𝑝𝐻 = −log( 𝐻+ )

𝑬 = 𝟎. 𝟏𝟓𝟐 𝑽 − 𝟎. 𝟎𝟓𝟗 𝒑𝑯



iii) 𝑨𝒈𝟐𝑶 𝒔 +𝑯𝟐𝑶(𝒍) + 𝟐𝒆− ↔ 𝟐𝑨𝒈 𝒔 + 𝟐𝑶𝑯−(𝒂𝒄) (𝑚𝑒𝑑𝑖𝑜 𝑏á𝑠𝑖𝑐𝑜)

𝐸 = 𝐸
(Ag2O/Ag−ENH)

0 +
𝑅𝑇

2𝐹
ln

1

𝑂𝐻− 2
⇒ 𝐸 = 𝐸

(Ag2O/Ag−ENH)

0 +
0.059

2
log

1

𝑂𝐻− 2

𝐸 = 𝐸
(Ag2O/Ag−ENH)

0 +
0.059

2
(log 1 − log 𝑂𝐻− 2 )

𝐸 = 𝐸
(Ag2O/Ag−ENH)

0 − 0.059 log( 𝑂𝐻− )

Sabiendo que 𝑝𝑂𝐻 = −log( 𝑂𝐻− )

𝑬 = 𝟎. 𝟑𝟒𝟐 𝑽 + 𝟎. 𝟎𝟓𝟗 𝒑𝑶𝑯





1) 2 ∗ (𝑁𝑎 𝑠 ↔ 𝑁𝑎+(𝑎𝑐) + 𝑒−) Semirreacción de OXIDACIÓN

2) 2𝐻2𝑂 𝑙 + 2𝑒− ↔ 𝐻2 𝑔 + 2𝑂𝐻−(𝑎𝑐) Semirreacción de REDUCCIÓN
_______________________________________________
2𝑁𝑎 𝑠 + 2𝐻2𝑂 𝑙 ↔ 2𝑁𝑎+ 𝑎𝑐 + 2𝑂𝐻− 𝑎𝑐 + 𝐻2 𝑔 Reacción química global

∆𝐺1
0= −𝑛𝐹𝐸

(Na
+
/Na−ENH)

0 = 261.5
𝑘𝐽

𝑚𝑜𝑙
𝑛 = 1

∆𝐺2
0= −𝑛𝐹𝐸

(H2O/H2−ENH)
0 = −159.4

𝑘𝐽

𝑚𝑜𝑙
𝑛 = 2

∆𝐺𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 = ∆𝐺𝑅𝐸𝐷𝑈𝐶𝐶𝐼Ó𝑁

0 − ∆𝐺𝑂𝑋𝐼𝐷𝐴𝐶𝐼Ó𝑁
0

∆𝐺𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 = ∆𝐺2

0 − 2∆𝐺1
0

∆𝑮𝑪𝑬𝑳𝑫𝑨
𝟎 = −𝟔𝟖𝟐. 𝟒

𝒌𝑱

𝒎𝒐𝒍



OTRA FORMA DE RESOLVER EL EJERCICIO:

1) 2 ∗ (𝑁𝑎 𝑠 ↔ 𝑁𝑎+(𝑎𝑐) + 𝑒−) Semirreacción de OXIDACIÓN

𝐸
(Na

+
/Na−ENH)

0 = −2.710 𝑉

2) 2𝐻2𝑂 𝑙 + 2𝑒− ↔ 𝐻2 𝑔 + 2𝑂𝐻−(𝑎𝑐) Semirreacción de REDUCCIÓN

𝐸
(H2O/H2−ENH)
0 = 0.826 𝑉

_________________________________________
2𝑁𝑎 𝑠 + 2𝐻2𝑂 𝑙 ↔ 2𝑁𝑎+ 𝑎𝑐 + 2𝑂𝐻− 𝑎𝑐 + 𝐻2 𝑔 Reacción química global 𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴

0

𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 = 𝐸𝑅𝐸𝐷𝑈𝐶𝐶𝐼Ó𝑁

0 − 𝐸𝑂𝑋𝐼𝐷𝐴𝐶𝐼Ó𝑁
0

𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 = 𝐸

(H2O/H2−ENH)
0 − 𝐸

(Na
+
/Na−ENH)

0 = 0.826 𝑉 − −2.710 𝑉 = 3.536 𝑉

∆𝐺𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 = −𝑛𝐹𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴

0

∆𝐺𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 = −2 ∗

96500 𝐶

𝑚𝑜𝑙
∗ 3.536 𝑉

∆𝑮𝑪𝑬𝑳𝑫𝑨
𝟎 = −𝟔𝟖𝟐. 𝟒

𝒌𝑱

𝒎𝒐𝒍



1) 2𝐼−(𝑎𝑐) ↔ 𝐼2 𝑠 + 2𝑒− Semirreacción de OXIDACIÓN

2) 𝑆2𝑂8
2− 𝑎𝑐 + 2𝑒− ↔ 2𝑆𝑂4

2−(𝑎𝑐) Semirreacción de REDUCCIÓN
_______________________________________

𝑆2𝑂8
2− 𝑎𝑐 + 2𝐼−(𝑎𝑐) ↔ 𝐼2 𝑠 + 2𝑆𝑂4

2−(𝑎𝑐) Reacción química global

∆𝐺1
0= −𝑛𝐹𝐸

(I2/I
−
−ENH)

0 = −122.75
𝑘𝐽

𝑚𝑜𝑙
𝑛 = 2

∆𝐺2
0= −𝑛𝐹𝐸

(S2O8
2−

/SO4
2−

−ENH)
0 = −387.9

𝑘𝐽

𝑚𝑜𝑙
𝑛 = 2

∆𝐺𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 = ∆𝐺𝑅𝐸𝐷𝑈𝐶𝐶𝐼Ó𝑁

0 − ∆𝐺𝑂𝑋𝐼𝐷𝐴𝐶𝐼Ó𝑁
0

∆𝐺𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 = ∆𝐺2

0 − ∆𝐺1
0 ∆𝑮𝑪𝑬𝑳𝑫𝑨

𝟎 = −𝟐𝟔𝟓. 𝟐
𝒌𝑱
𝒎𝒐𝒍



OTRA FORMA DE RESOLVER EL EJERCICIO:

1) 2𝐼−(𝑎𝑐) ↔ 𝐼2 𝑠 + 2𝑒− Semirreacción de OXIDACIÓN

𝐸
(I2/I

−
−ENH)

0 = 0.636 𝑉

2) 𝑆2𝑂8
2− 𝑎𝑐 + 2𝑒− ↔ 2𝑆𝑂4

2−(𝑎𝑐) Semirreacción de REDUCCIÓN

𝐸
(S2O8

2−
/SO4

2−
−ENH)

0 = 2.010 𝑉

_______________________________________

𝑆2𝑂8
2− 𝑎𝑐 + 2𝐼−(𝑎𝑐) ↔ 𝐼2 𝑠 + 2𝑆𝑂4

2−(𝑎𝑐) Reacción química global 𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0

𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 = 𝐸𝑅𝐸𝐷𝑈𝐶𝐶𝐼Ó𝑁

0 − 𝐸𝑂𝑋𝐼𝐷𝐴𝐶𝐼Ó𝑁
0

𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 = 𝐸

(S2O8
2−

/SO4
2−

−ENH)
0 − 𝐸

(I2/I
−
−ENH)

0 = 2.010 𝑉 − 0.636 𝑉 = 1.374 𝑉

∆𝐺𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 = −𝑛𝐹𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴

0

∆𝐺𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 = −2 ∗

96500𝐶

𝑚𝑜𝑙
∗ 1.374 𝑉

∆𝑮𝑪𝑬𝑳𝑫𝑨
𝟎 = −𝟐𝟔𝟓. 𝟐

𝒌𝑱

𝒎𝒐𝒍



a) 𝑪𝒖𝟑(𝑷𝑶𝟒)𝟐 𝒔
𝑲𝒑𝒔

𝟑𝑪𝒖𝟐+ 𝒂𝒄 + 𝟐𝑷𝑶𝟒
𝟑− 𝒂𝒄 𝑲𝒑𝒔 = 𝟏. 𝟑 𝟏𝟎−𝟑𝟕

Inicial C --- ---

Equilibrio C - s 3s 2s

𝐾𝑝𝑠 =
[𝐶𝑢2+]3[𝑃𝑂4

3−]2

[𝐶𝑢3(𝑃𝑂4)2]
⇒ 𝑲𝒑𝒔 = [𝑪𝒖𝟐+]𝟑[𝑷𝑶𝟒

𝟑−]𝟐

= 1

𝐾𝑝𝑠 = [3𝑠]3[2𝑠]2= 108 𝑠5 = 1.3 10−37

𝑠𝐶𝑢3(𝑃𝑂4)2 =
1.3 10−37

108

1/5

⇒ 𝒔𝑪𝒖𝟑(𝑷𝑶𝟒)𝟐 = 𝟏. 𝟔 𝟏𝟎−𝟖𝑴



OXIDACIÓN REDUCCIÓN

1) 𝐻2 𝑔 ↔ 2𝐻+ 𝑎𝑐 + 2𝑒− ∗ 3 Semirreacción de OXIDACIÓN

2) 𝐶𝑢3(𝑃𝑂4)2 𝑠 + 6𝑒− ↔ 3𝐶𝑢 𝑠 + 2𝑃𝑂4
3− 𝑎𝑐 Semirreacción de REDUCCIÓN

___________________________________________________
𝐶𝑢3(𝑃𝑂4)2 𝑠 + 3𝐻2 𝑔 ↔ 3𝐶𝑢 𝑠 + 2𝑃𝑂4

3− 𝑎𝑐 + 6𝐻+ 𝑎𝑐 Reacción química global

𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 = ?

En equilibrio → 𝑬𝑪𝑬𝑳𝑫𝑨 = 𝟎

𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴 = 𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 +

0.059

6
𝑙𝑜𝑔

(𝑃𝐻2)
3

[𝑃𝑂4
3−]2[𝐻+]6

= 0
𝐸𝑅𝐸𝐷𝑈𝐶𝐶𝐼Ó𝑁
0 − 𝐸𝑂𝑋𝐼𝐷𝐴𝐶𝐼Ó𝑁

0

E0
(H+/H2) = 0

=

= 1 atm (condiciones normales)

pH = 0 → [H+] = 1 M 



𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 = −

0.059

6
𝑙𝑜𝑔

1

[𝑃𝑂4
3−]2

𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 = −

0.059

6
(log 1 − 2 log 𝑃𝑂4

3− )

𝑃𝑂4
3− = 2𝑠 = 2 ∗ 1.6 10−8𝑀 = 3.2 10−8𝑀

𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 =

0.059

3
𝑙𝑜𝑔(3.2 10−8𝑀)

𝑬𝑪𝑬𝑳𝑫𝑨
𝟎 = −𝟎. 𝟏𝟒𝟕 𝑽

3



OXIDACIÓN REDUCCIÓN

1)
1

2
𝐻2 𝑔 ↔ 𝐻+ 𝑎𝑐 + 𝑒− Semirreacción de OXIDACIÓN

2) 𝐴𝑔𝐶𝑙 𝑠 + 𝑒− ↔ 𝐴𝑔 𝑠 + 𝐶𝑙−(𝑎𝑐) Semirreacción de REDUCCIÓN
__________________________________________

𝐴𝑔𝐶𝑙 𝑠 +
1

2
𝐻2 𝑔 ↔ 𝐴𝑔 𝑠 + 𝐶𝑙− 𝑎𝑐 + 𝐻+ 𝑎𝑐 Reacción química global



𝑨𝒈𝑪𝒍 𝒔 +
𝟏

𝟐
𝑯𝟐 𝒈 ↔ 𝑨𝒈 𝒔 + 𝑪𝒍− 𝒂𝒄 + 𝑯+ 𝒂𝒄

𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴 = 𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 +

0.059

𝑛
𝑙𝑜𝑔

(𝑃𝐻2)
1/2

[𝐻+][𝐶𝑙−]

𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 = 𝐸𝑅𝐸𝐷

0 − 𝐸𝑂𝑋𝐼
0 = 𝐸(𝐴𝑔𝐶𝑙/𝐴𝑔_𝐸𝑁𝐻)

0 − 𝐸(𝐻+/𝐻2)
0 ⇒ 𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴

0 = 𝐸(𝐴𝑔𝐶𝑙/𝐴𝑔_𝐸𝑁𝐻)
0

𝑛 = 1𝑒−𝑖𝑛𝑡𝑒𝑟𝑐𝑎𝑚𝑏𝑖𝑎𝑑𝑜

𝑃𝐻2= 1 𝑎𝑡𝑚

𝐻𝐶𝑙 𝑎𝑐 → 𝐻+ 𝑎𝑐 + 𝐶𝑙− 𝑎𝑐 ⇒ 𝐻+ = [𝐶𝑙−]

𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴 = 𝐸(𝐴𝑔𝐶𝑙/𝐴𝑔_𝐸𝑁𝐻)
0 + 0.059 𝑙𝑜𝑔

1

[𝐻+]2



𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴 = 𝐸(𝐴𝑔𝐶𝑙/𝐴𝑔_𝐸𝑁𝐻)
0 + 0.059 𝑙𝑜𝑔

1

[𝐻+]2

𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴 = 𝐸(𝐴𝑔𝐶𝑙/𝐴𝑔_𝐸𝑁𝐻)
0 + 0.059 (log 1 − 2 log([𝐻+]))

𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴 = 𝐸(𝐴𝑔𝐶𝑙/𝐴𝑔_𝐸𝑁𝐻)
0 − 2 ∗ 0.059 log( 𝐻+ )

Sabiendo que 𝑝𝐻 = −log( 𝐻+ )

𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴 = 𝐸(𝐴𝑔𝐶𝑙/𝐴𝑔_𝐸𝑁𝐻)
0 + 2 ∗ 0.059 𝑝𝐻

0.322 𝑉 = 0.222 𝑉 + 2 ∗ 0.059 𝑝𝐻 ⟹ 𝒑𝑯 = 𝟎. 𝟖𝟓

0.322 V 0.222 V



OXIDACIÓN REDUCCIÓN

Pt Pt

Q,QH2

pH 4

CeCl4
CeCl3



Semirreacción de OXIDACIÓN: 𝑸𝑯𝟐 𝒂𝒄 ↔ 𝑸 𝒂𝒄 + 𝟐𝑯+ 𝒂𝒄 + 𝟐𝒆−

𝐸(𝑄/𝑄𝐻2) = 𝐸(𝑄/𝑄𝐻2)
0 +

0.059

2
𝑙𝑜𝑔

[𝑄][𝐻+]2

[𝑄𝐻2]

𝐸(𝑄/𝑄𝐻2) = 𝐸(𝑄/𝑄𝐻2)
0 + 0.059 log([𝐻+])

Sabiendo que 𝑝𝐻 = −log( 𝐻+ )

𝐸(𝑄/𝑄𝐻2) = 𝐸(𝑄/𝑄𝐻2)
0 − 0.059 𝑝𝐻

𝑬(𝑸/𝑸𝑯𝟐) = 𝟎. 𝟒𝟔𝟖 𝑽

0.704 V 4

[Q] = [QH2] 



Semirreacción de REDUCCIÓN: 𝑪𝒆𝟒+ 𝒂𝒄 + 𝒆− ↔ 𝑪𝒆𝟑+ 𝒂𝒄

𝐸(𝐶𝑒4+/𝐶𝑒3+_𝐸𝑁𝐻) = 𝐸(𝐶𝑒4+/𝐶𝑒3+_𝐸𝑁𝐻)
0 + 0.059 𝑙𝑜𝑔

[𝐶𝑒4+]

[𝐶𝑒3+]

𝐸(𝐶𝑒4+/𝐶𝑒3+_𝐸𝑁𝐻) = 1.44 𝑉 + 0.059 𝑙𝑜𝑔
0.01 𝑀

0.02 𝑀

𝑬(𝑪𝒆𝟒+/𝑪𝒆𝟑+_𝑬𝑵𝑯) = 𝟏. 𝟒𝟐𝟐 𝑽

1.44 V

[CeCl4] = 0.01 M

[CeCl3] = 0.02 M



OXIDACIÓN 𝑄𝐻2 𝑎𝑐 ↔ 𝑄 𝑎𝑐 + 2𝐻+ 𝑎𝑐 + 2𝑒− 𝐸(𝑄/𝑄𝐻2) = 0.468 𝑉

REDUCCIÓN 2 ∗ (𝐶𝑒4+ 𝑎𝑐 + 𝑒− ↔ 𝐶𝑒3+ 𝑎𝑐 ) 𝐸(𝐶𝑒4+/𝐶𝑒3+_𝐸𝑁𝐻) = 1.422 𝑉

________________________________
2𝐶𝑒4+ 𝑎𝑐 + 𝑄𝐻2 𝑎𝑐 ↔ 2𝐶𝑒3+ 𝑎𝑐 + 𝑄 𝑎𝑐 + 2𝐻+ 𝑎𝑐

𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴 = 𝐸𝑅𝐸𝐷 − 𝐸𝑂𝑋𝐼 = 𝐸(𝐶𝑒4+/𝐶𝑒3+_𝐸𝑁𝐻) − 𝐸(𝑄/𝑄𝐻2) = 1.422 𝑉 − 0.468 𝑉

𝑬𝑪𝑬𝑳𝑫𝑨 = 𝟎. 𝟗𝟓𝟒 𝑽

∆𝐺𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 = −𝑛𝐹𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴

0 = −𝑛𝐹(𝐸(𝐶𝑒4+/𝐶𝑒3+_𝐸𝑁𝐻)
0 − 𝐸(𝑄/𝑄𝐻2)

0 )

∆𝑮𝑪𝑬𝑳𝑫𝑨
𝟎 = −𝟏𝟒𝟐. 𝟎𝟒𝟖

𝒌𝑱

𝒎𝒐𝒍

𝐸𝐶𝐸𝐿𝐷𝐴
0 = 𝐸𝑅𝐸𝐷

0 − 𝐸𝑂𝑋𝐼
0

1.44 V
2

0.704 V


