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ECUACION DE NERNST: dependencia del potencial con las

concentraciones

Semirreaccion de reduccion: REACTIVOS + ne™ & PRODUCTOS
Semirreaccion de oxidacion: PRODUCTOS & REACTIVOS + ne~
., _ _ -0 , RT [REACTIVOS]
Ecuacion de Nernst: E=FE"+ nFl ([PRODUCTOS])

Ecuacion de Nernst: F=F0_R ([PRODUCTOS])

n
nF [REACTIVOS]

n:ne de electrones intercambiados en la reacciéon

C
R = 8.314 / F = 96500 —
mol K mol

In(x) = In(10) log(x) = 2.303 log(x)

2303RT
SiT =252 = 298K = F = 0.059

E=E"+

0.059 [REACTIVOS)]
°9\TPRODUCTOS]



Ecpipa = E REDUCCION — E OXIDACION

0 _ 0 _ 9 .
Eceipa = EREDUCCION E OXIDACION

EV: potencial estdandar o normal de reduccion a 252C (298K)

Diagrama de celda:

OXIDACION // REDUCCION
Pt(s) / Hg(l) / HgzCla(s) / Cl-(ac) (1M) /f H (ac) / Hz(g), Piz = P /Pt(s)
/: separa fases

//: puente salino
,: separa especies dentro de una misma fase



TERMODINAMICA ELECTROBUIMICA

Relacidn entre propiedades termodindmicas y eléctricas en sistemas
electroquimicos productores de energia.

AG = —nFE AG’= —nFE’(a 298 K)
AGP: energia libre de Gibbs estandar o normal a 252C

AGcerpa= AGrepuccion — AGoxipacion

0 _ 0 _ 0 ,
AGCELDA— AGREDUCCI()N AGOXIDACION

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

En el equilibrio quimico: AGcgrpa= 0,entonces AEcgipa = 0




(1) Formular las siguientes reacciones de electrodo y escribir la expresion de Nernst en cada caso:

1) T (ac), Ti "(ac) / Pt E°maermieenmy = 1.252 V

i) Ti**(ac) + 2e” & Tit(ac)

E=E" [ 7]
"~ 7(Ti3+/Ti+—ENH) +ﬁ n [Ti*]

p
0.059 [Tl3+]

E=1.252V + log l

J

2 [Ti+]

&




":I S'bj Gji_—_ ) JSIIEJ'[; ) fH™ |ac El}l:EI::-EGE.'&n-EH H) 0.152V

ii) Sh,05(s) + 6H" (ac) + 6e~ < 25b(s) + 3H,0(1l) (medio acido)

_ 0 RT +16

k= E(Sb203/Sb—ENH) T In([H7]°)
0.059

— 0 +16

b= E(Sb203/Sb—ENH) t 6 log([H™]")
log(a)? = b xlog(a)
" _£%0.059 +
k= E(Sb203/Sb—ENH) + 6 log(LH™])

Sabiendo que pH = —log([H*])

[E = 0.152V — 0.059 pH]




III] .-.":‘ig: O s :I-"Iiﬂl.gls l':IH ] [ac) Eu.:,qggg.'plg_gh H) — 0342V

iii) Ag,0(s) + H,O0(l) + 2e” < 2Ag(s) + 20H ™ (ac) (medio basico)

o RTl 1 — 0.059l 1
"~ ~(Ag20/Ag-ENH) T 2F " [OH~]? = 7 (Ag20/Ag-ENH) * 2 o5 [OH~]?
_0

-~

0059
7 (log(1) — log([0H™}%)

E=E° -+
(Ag20/Ag-ENH)

E=E° — 0.0591og([OH])

(Ag20/Ag—ENH)

Sabiendo que pOH = —log([OH™))

[E = 0.342V + 0.059 pOH]




(6) Calcular las variaciones en la energia libre de Gibbs (AG°) a 298 K de las siguientes reacciones
quimicas a partir de los potenciales normales (E°) de las semirreacciones que las componen:

a) 2 Na(s) + 2 H,O(/) =— 2 NaOH(ac) + H(qg)

Ea{NaHNa—ENH} =-2.710V ED{HEDIHE—ENH) =0.826 V
b) 2 K(s) + 2 H,O(l) == 2 KOH(ac) + H.(g)

E°kekenm) = - 2.950 V

c) K2S,0g(ac) + 2 Kl(ac) = I5(s) + 2 K,SO,(ac)

E°s208=/s04=-£nH) = 2.010 V E°121-enny = 0.636 V

d) Pb(s)+ Zn(NOs).(ac) =— Pb(NOs):(ac) + Zn(s)

EG{F'b++fF’b—ENH} =-0.113V ED{Zn++.I’Zn—ENH}= -0.763 V



a) 2 Na(s) + 2 H,0()) === 2 NaOH(ac) + Ha(g)

ED[NaHNa—ENH) =-2.710V EO[HEQ;HQ_ENH] =0.826V

1) 2 * (Na(s) & Na™(ac) +e™) Semirreaccién de OXIDACION

2) 2H,0(1) + 2e~ & Hy(g) + 20H (ac) Semirreacciéon de REDUCCION

2Na(s) + 2H,0(l) & 2Na*(ac) + 20H™ (ac) + H,(g) Reaccién quimica global

k]

0_ 0 _ —
kJ
0_ 0 —_ —

0 _ 0 _ 0 ,
AGCELDA_ AGREDUCCION AGOXIDACION

AG2gipa= AGY — 2AGY

AG(C)'ELDA= _682 4‘ i
mol




OTRA FORMA DE RESOLVER EL EJERCICIO:

1) 2 * (Na(s) & Na*(ac) +e") Semirreaccion de OXIDACION
0 _
ENa*Na-enn) = —2:710V
2) 2H,0(l) + 2e~ & H,(g) + 20H™ (ac) Semirreaccién de REDUCCION
0 _
Eoom-enmy = 0826V

2Na(s) 4+ 2H,0(1) & 2Na*(ac) + 20H~ (ac) + H,(g) Reaccién quimica global  E2:;p4

0 _ 0 _ 0 ,
Eceipa = EREDUCCION EOXIDACION

0 — 0 0 — —
ECELDA = E(HZO/HZ—ENH) — E(Na"'/Na_ENH) = 0.826V — (_2710 V) = 3.536V

0 _ 0
AGegrpa= —NFECEipa

96500 C
—2+—x 3536V

AGgELDA = mol

AGRripa= —682.4i
mol




¢) K;S,05(ac) + 2 Kl(ac) === I(s)+ 2 K;SO4(ac)

E°s208=1504=£np) = 2.010 V E°-enmy= 0.636 V
1) 21" (ac) < I,(s) + 2e~ Semirreaccion de OXIDACION
2) S, 05" (ac) + 2e~ < 250,% (ac) Semirreaccién de REDUCCION

S,0g°" (ac) + 21~ (ac) & Ly(s) + 250,°" (ac) Reaccion quimica global

0_ 0 kJ _
AGO= —nFE® —387. 9—k] =2
2= TNIE 5, 0527/804° -ENH) — ol n=

0
AGCELDA AGREDUCCION _ AGOXIDACION

AGegrpa= AGy — AGY AGogLpa= —265.2 kﬁl




OTRA FORMA DE RESOLVER EL EJERCICIO:

1) 217 (ac) © I,(s) + 2e~ Semirreaccion de OXIDACION

0 —
EQ i_enwy = 0-636V

2) S,0g°" (ac) + 2e~ < 250,*  (ac) Semirreaccion de REDUCCION

0 —
E(SzOg /SO4 -ENH) 2.010V

S,05°" (ac) + 21~ (ac) < I,(s) + 250,%" (ac) Reaccién quimica global E2;;p4

0 0 0
ECELDA EREDUCCION EOXIDACION

0 — 0 0 — —

0 _ 0
AGegrpa= —NFECEipa

96500C

x 1.374V
mol

AGPppa= —2*

kj
AGCELDA_ 265 Zm




(8) La constante del producto de solubilidad del Cus;(PQ4); es 1.3 x 107

a) Calcular la solubilidad del Cu;(PQOy)s.

Kps - 24 3— ~37
a) Cu3z(P0,4),(s) —3Cu“"(ac) + 2P0," (ac) Kps=1.310

Equilibrio C-s

Cu2+ 3 POB— 2
Kps = [ = Kps = [Cu?**]}[P0O3:]?
=1

Kps = [3s]3[2s]?= 108 s° = 1.3 10737

1.310737\'/°
SCu3(P04); = ( 108 ) =




b) Calcular a 25°C |a diferencia de potencial normal en condiciones de equilibrio dindmico para la celda:

Pt(s) / Hz(g) / HCI (ac), pH = 0/ Cua(PQOy4), (s,sat)/ Cu(s)

\ )\

Y |
OXIDACION REDUCCION

1) (Hy(g) © 2H* (ac) + 2e7) =3 Semirreaccion de OXIDACION

2) Cu3(P0,),(s) + 6e~ © 3Cu(s) + 2P0; (ac)  Semirreaccién de REDUCCION

Cu3(P0,),(s) + 3H,(g) < 3Cu(s) + 2P03~ (ac) + 6H*(ac) Reaccién quimica global

0 —
ECELDA =7

En equilibrio - Ecgipg = 0 = 1 atm (condiciones normales)

0 0.059 (PH2)3
Ecerpa = Ecgipa + Tlog [P03_]2[H+]6
4

E° (g0 <)
=0 REDUCCION EQXIDACIJQAV

pH=0-> [H]=1M

I
EO (H+/H2) = 0



0 0.059 1
EcrLpa = — 6 log [PO3]2
4

290

0.059 <
(Iog(l) — 2Tog([PO;7]))

Ecerpa = —

3

[PO3 ] =2s=2%1.610"8M =3.21078M

. 0.059 By

[E‘C’ELDA = —0.147 V]




(11) La diferencia de potencial a corriente nula (en condiciones de equilibrio dinamico) de la celda
Pt(s) / Ha(g), pn2 = 1 atm / HCl(ac) / AgCl(s) / Ag(s)
es E=0.322V a 25°C. ;Cual es el pH de |la disolucion electrolitica?

DATO: E°ngciagenn) = 0.222 V

Pt(s) / Ha(g), pro = 1 atm / HCI(ac) / AgCI(s) / Ag(s)

\ ) \ )
| |

OXIDACION REDUCCION
1) %Hz (g) © H* (ac) + e~ Semirreaccién de OXIDACION
2) AgCl(s) + e~ & Ag(s) + Cl™ (ac) Semirreacciéon de REDUCCION

AgCl(s) + %Hz (g) & Ag(s) + Cl™(ac) + H" (ac) Reaccién quimica global



AgCl(s) + %Hz(g) < Ag(s) + Cl” (ac) + H* (ac)

0
Eceipa = EceLpa T

0'0591 (PH,)/?
n Y ([H+][Cl‘]>

=0

EgELDA = EI(B)ED — EgXI = E(OAgCl/Ag_ENH) E(H+/H2) = ECELDA = E(AgCl/Ag ENH)
n = le " intercambiado
PH,= 1 atm

HCl(ac) » H*(ac) + Cl=(ac) = [H*] = [Cl]

1
Ecerpa = E(OAgCl/Ag_ENH) +0.059 log ([H+]2)



1
Eceipa = E(OAgCl/Ag_ENH) + 0.059 log ([H+]2>
< 0
Ecerpa = E(OAgCl/Ag_ENH) +0.059 (198(9 — 2log([H™]))

Ecerpa = E(OAgCl/Ag_ENH) — 2% 0.059log([H™])

Sabiendo que pH = —log([H+])

Ecerpa = Eagcijag enm + 2 * 0.059 pH

! !

0.322V 0.222V

0.322V =0.222V + 2 * 0.059 pH :>[pH = 0. 85}




(13) Con el siguiente diagrama de celda:
Pt(s)/ Q(ac), QH.(ac), pH =4, [Q] = [QH,] // CeCl(ac) (0.01 M), CeCls(ac) (0.02 M)/ Pi(s) (T =25°C)
Y los SigUientES datos: ED{CE4+ICES+—ENH} =1.44 V, EO{QIQHE} =0.704V

a) Calcular los potenciales electrodicos de ambas semiceldas escribiendo las reacciones
correspondientes.

\F’t(s)i Q(ac), QH,(ac), pH = 4, [Q] = [QH@ecu(ac) (0.01 M), CeCls(ac) (0.02 M) / Pt(s)}
| Y
OXIDACION REDUCCION

Pt v Pt

Q,QH, CeCl,
] L CeCl,

\__PH4 J




Pt(s) / Q(ac), QHa(ac), pH = 4, [Q] = [QH,] // CeCl4(ac) (0.01 M), CeCls(ac) (0.02 M) / Pt(s)

Semirreaccion de OXIDACION: QH,(ac) < Q(ac) + 2H" (ac) + 2e~

0.059 <i@1ﬁ1 i Q] = [QH,

Eqosonz) = Eg/quz) + —=10g [0f;]

Sabiendo que pH = —log([H™])

— 0
Ecerenz) = E(q/quz) = 0.059 pH

! !

0.704V 4




Pt(s) / Q(ac), QH,(ac), pH = 4, [Q] = [QH,] // CeCly(ac) (0.01 M), CeCls(ac) (0.02 M) / Pt(s)

Semirreacciéon de REDUCCION:  Ce**(ac) + e~ & Ce3*(ac)

[CeCl,] =0.01 M

[Ce™"]
Eccea+/ce3+ ENH) = E(OCe4+/CeB+_ENH) +0.059 log ([Ceg+]

l |

1.44V [CeCl,] =0.02 M

0.01 M)

Eces+/cez+ enmy = 1.44V + 0.059 log (0,02 M

[ E cea+/ce3+ Enm) = 1.422 V]




b) Calcular E 4, Y AG°.

OXIDACION  QH,(ac) « Q(ac) + 2H* (ac) + 2e~  Eg/ouz) = 0.468V

REDUCCION 2 x (Ce*t(ac) + e~ © Ce3*(ac)) E(cea+/ces+ enmy = 1422V

2Ce**(ac) + QH,(ac) « 2Ce3*(ac) + Q(ac) + 2H™ (ac)

Ecerpa = Erep — Eoxi = E(cea+/ce3+_enm) — E(o/on2) = 1.422V - 0.468V

[ECELDA — O 954‘ V]

0 — 0 0
ECELDA - ERED - EOXI

AGgELDA: —nF EgELDA = _71}7 (E(OCe4+/Ce3+_ENH) — E(OQ/QHZ))
o }
1.44V 0.704V

kj

AG2 = —142.048 —
[ CELDA mol]




