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Problemas de Química Física I

SOLUCIONES A LOS PROBLEMAS PROPUESTOS

13.6 Solución: La energía libre de Gibbs, incluyendo el trabajo eléctrico asociado a los diferentes potenciales
eléctricos de cada una de las fases, viene dada, haciendo uso de la transformación de Legendre,
porG′ = G+

∑
ziFφini y sustituyendo la expresión deG aT y P constantes,G =

∑
µini,

tenemosG′ =
∑

(µi + ziFφi)ni =
∑

µ̄ini, donde hemos llamadōµi = µi + ziFφi, poten-
cial electroquímico. La forma diferencial de la energía libre de Gibbs que incluye el trabajo
eléctrico viene dada por

dG′ = dG +
∑

ziFφidni +
∑

ziFnidφi (13.1)

Como la forma diferencial deG es

dG = −SdT + V dP +
∑

µidni

sustituyendo en la anterior nos da

dG′ = −SdT + V dP +
∑

µidni +
∑

ziFφidni +
∑

ziFnidφi

de donde tenemos

dG′ = −SdT + V dP +
∑

(µi + ziFφi)dni +
∑

ziFnidφi

= −SdT + V dP +
∑

µ̄idni +
∑

ziFnidφi (13.2)

Con esta definición de energía de Gibbs transformada tenemos
(

∂G

∂ni

)

T,P,nj ,Ii

= µ̄i

es decir, el potencial electroquímico de un ión depende del potencial eléctrico de la fase en
la que se encuentra el ión (subíndicei), mientras que depende de los demás ionesnj . En
contraste, para la energía libre de Gibbs tenemos que a partir de la Ecuación (13.1)

∑

ziFnidφi = dG′ − dG−
∑

ziFφidni

y sustituyendo en la Ecuación (13.2)

dG′ = −SdT + V dP +
∑

µ̄idni + dG′ − dG−
∑

ziFφidni

de donde tenemos

dG = −SdT + V dP +
∑

µ̄idni −
∑

ziFφidni

= −SdT + V dP +
∑

µidni

por lo que aT , P y ni constantes
(

∂G

∂ni

)

T,P.nj

= µi

que como vemos depende deT , P y nj, pero no depende del potencial eléctrico, con lo que
para dos fases distintas que tengan potenciales eléctricos diferentes se cumplirá

µα
i = µβ

i

13.7 Solución: Como

dG = −SdT + V dP +
∑

(µi + ziFφi)dni = −SdT + V dP +
∑

µ̄idni

Cuando hay reacciones químicas, lasdni no son independientes. Si designamos porξ la ex-
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tensión de la reacción,ni = n
(0)
i + νiξ, siendon(0)

i la cantidad inicial de la especiei y νi es el
coeficiente estequiométrico de la especiei. De esta formadni = νidξ, con lo que tenemos

dG = −SdT + V dP +
∑

(µi + ziFφi)dni = −SdT + V dP +
∑

(µi + ziFφi)νidξ

= −SdT + V dP +
∑

µ̄idni = −SdT + V dP +
(∑

µ̄iνi

)

dξ

que aT y P constantes suponen que
(

∂G
∂ξ

)

T,P
=
∑

µ̄iνi, que en el equilibrio, comoG debe

corresponder a un mínimo, tenemos
∑

µ̄iνi = 0, dondeµ̄i = µi + ziFφi, que incluye, por
tanto el trabajo asociado con el potencial eléctrico.

13.8 Solución: Un electrón, como carga negativa que es, se moverá de forma espontánea desde las regiones
de más bajo potencial eléctrico a las de más alto dentro de una fase cargada debido a una carga
positiva. Si disponemos de dos fases el potencial electroquímico en cada una de ellas vendrá

dado por̄µi ≡ µi + ziFφ. Por tanto la condición de equilibrio de fasesµ̄α
i = µ̄β

i , nos lleva a

µα
i + ziFφα = µβ

i + ziFφβ y reagrupando tenemosµα
i − µβ

i = ziF (φβ − φα), por tanto,
cuanto mayor sea la diferencia de|φβ − φα| mayor será la diferencia de potenciales químicos

|µα
i − µβ

i |. Esto implica que los electrones fluirán desde la faseα a laβ, hasta que se igualen
los potenciales electroquímicos en las dos fases.

13.9 Solución: Como
∑

i νiµ̄i = 0, sustituyendōµα
i = µα

i + ziFφα = 0, vemos que se cumple que
∑

i [νiµ
α
i + νiziFφα] = 0, con lo que como solamente hay una fase, la carga total no puede

verse alterada en una reacción química, es decir,
∑

i νizi = 0, por tanto,
∑

i νiµ
α
i = 0.

13.10 Solución: Si la f.e.m. corresponde a la diferencia de potencial en el circuito abierto, es decir, cuando
la intensidad es cero, la diferencia de potencial∆φ, depende del valor de la intensidad que
fluye en el circuito, ya que la resistencia interna de la fuente provoca una caída de potencial
φRinterna que hace que la diferencia de potencial∆φ se vea reducida con respecto a la que se
puede medir con el circuito abierto.

13.11 Solución: ∆φentre terminales=
∑

i ∆φentre fasesy, a su vez,µα
i −µβ

i = ziF (φβ−φα), con lo que la diferencia
de potencial entre fases proviene de la transferencia de especies químicas entre ellas y éste es el
mecanismo de conversión de la energía química en eléctrica. Las fases deben ser conductores
eléctricos.

13.12 Solución: Los terminales de cada fase deben ser metálicos, sison del mismo material, ya queµterminalj
i

es función deT , P y de la composición, pero no deφterminalj si la composición de los dos
terminales es la misma, al serlo el material, se cumple para cada especie queµterminal1

i =

µterminal2
i . Como los electrones se mueven libremente entre todas las fases, de la condición de

equilibrio entre fases̄µα
i = µ̄β

i , deducimos que el potencial electroquímico de los electrones
en todas las fases es el mismo en circuito abierto. De la definición de potencial electroquímico
tenemos̄µi ≡ µi + ziFφ, y µterminal1

i + ziFφterminal1 = µterminal2
i + ziFφterminal2 . Como ya

hemos deducido anteriormente que, al ser del mismo materialµterminal1
i = µterminal2

i , finalmente
tenemosφterminal1 = φterminal2 . Así que en circuito abierto el potencial en los dos terminales
del mismo material es el mismo y esto hace que para establecer la diferencia sea necesario
recurrir a que al menos una fase sea impermeable a los electrones, donde la corriente tenga que
ser transportada por otras entidades diferentes a los electrones, como los iones, y de aquí que
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cualquier fase que permita que se muevan los iones a su través a una velocidad adecuada, como
son las disoluciones de electrolitos, sales fundidas, etc., será la fase apropiada para conseguir
que una pila galvánica ofrezca una diferencia de potencial entre los terminales.

13.13 Solución: Las reacciones que tienen lugar en los electrodos ánodo y cátodo son

ánodo (oxidación) H2(g)→ 2H+(m) + 2e−

cátodo (reducción) 2AgCl(s)+ 2e− → 2Ag(s)+ 2Cl−(m)

con lo que la reacción de la pila es

H2(g) + 2AgCl(s)+ 2e−(Ptder)→ 2H+(m) + 2Ag(s)+ 2Cl−(m) + 2e−(Ptizq)

El flujo de electrones va por el circuito externo del ánodo al cátodo.

13.14 Solución: Las reacciones electroquímicas que tienen lugar son

Electrodo de Zn, ánodo, se produce oxidación

Zn→ Zn2+(ac) + 2e−

Electrodo de Cu, cátodo, se produce una reducción

Cu2+(ac) + 2e− → Cu

La reacción global es

Zn + Cu2+(ac)→ Cu+ Zn2+(ac)

Del enunciado del problema se deduce que, en el equilibrio, el electrodo de Cu debe tener una
carga negativa menor que la del electrodo de Zn, incluso puede haber una ganancia de Cu2+. De
este se infiere que el potencial eléctrico satisfará la relaciones: electrodo de Zn en la disolución
de ZnSO4 φ(Zn) < φ(ZnSO4 ac), electrodo de Cu en la disolución de CuSO4 φ(Cu) >

φ(CuSO4 ac). Como la fuerza electromotriz de la pila es la diferencia de potencial entre los
electrodos cuando el circuito está abierto,E = φ(Cuder) − φ(Cuizq) = φ(Cu) − φ(Cuizq)

donde hemos hecho uso del hecho de que no hay diferencia de potencial entre el electrodo
de Cu y el terminal, puesto que tienen la misma composición química,φ(Cuder) = φ(Cu).
Si sumamos y restamos a la expresión obtenida para la fuerza electromotriz las siguientes
cantidades:φ(CuSO4, ac), φ(ZnSO4, ac) y φ(Zn), tenemos

E = [φ(Cu)− φ(CuSO4, ac)] + [φ(CuSO4, ac)− φ(ZnSO4, ac)]

+ [φ(ZnSO4, ac)− φ(Zn)] + [φ(Zn)− φ(Cuizq)] = φ(Cu) − φ(Cuizq)

13.15 Solución: Para el caso de que la fuerza electromotriz sea 1.1 V, con el convenio deE = φderecha −
φizquierda, el electrodo de la derecha debe tener potencial de reducción más elevado, por lo que
debe ser el que soporta la reacción de reducción de los iones cobre, mientras que el de la iz-
quierda será el de cinc, por tanto el diagrama viene dado por Cu|Zn|ZnSO4(ac)|CuSO4(ac)|Cu,
con lo que las semireacciones de electrodo son: derecho, Cu+2 + 2e− → Cu, e izquierdo, Zn
→ Zn+2 + 2e− y la reacción global Zn+Cu2+ → Zn2+ + Cu. En el caso de que la fuerza
electromotriz sea−1.1 V, el diagrama es Cu|CuSO4(ac)|ZnSO4(ac)|Zn|Cu y las semireaccio-
nes son: derecho, Zn+2 + 2e− → Zn, e izquierdo, Cu→ Cu+2 + 2e− y la reacción global
Cu + Zn2+→ Cu2+ + Zn.
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13.16 Solución: La relación de equilibrio exige que se cumpla
∑

i νiµi = 0, de modo que teniendo en cuenta
que la reacción discurre cediendo 2 electrones en el electrodo de Ag/AgCl de la derecha y
tomándolos de la izquierda del electrodo de hidrógeno, la relación de equilibrio para todas las
fases implicadas viene dada por

2µHCl(ac) + 2µAg (s) + 2µe−(Ptizquierda) − µH2(g) − 2µAgCl (s)− 2µe−(Ptderecha) = 0

Para las especies Ag, H2 y AgCl se cumpleµ = µ̄, al ser eléctricamente neutras. El HCl
aporta igual número de cargas positivas que negativas al disociarse, con lo que se cancelan los
términosziFφi, mientras que para los electronesµi = µ̄i − ziFφi, con lo que la relación de
equilibrio permite escribir

2µHCl(ac) + 2µAg (s) + 2µ̄e−(Ptizq) + 2Fφizq − µH2(g) − 2µAgCl (s)− 2µ̄e−(Ptder) − 2Fφder = 0

se cumple quēµe−(Ptizq) = µ̄e−(Ptder), ya que dos piezas del mismo material tienen el mismo
potencial eléctrico y los dos electrones tienen el mismo potencial químico y electroquímico,
pero en una pila electroquímica tienen diferente potencial químico, aunque el mismo potencial
electroquímico

2µHCl(ac) + 2µAg (s) + 2Fφizq − µH2(g) − 2µAgCl (s)− 2Fφder = 0

El cambio de energía libre de Gibbs asociado a la reacción química es

∆G = 2µHCl(ac) + 2µAg (s)− µH2(g) − 2µAgCl (s)

con lo que, finalmente

∆G = −2F (φderecha − φizquierda) = −2FE

siendoE la fuerza electromotriz.

13.17 Solución: El cambio de energía libre de Gibbs para una reacción electroquímica viene dado por∆G =

−nFE, siendon el número de electrones que toman parte en los procesos de oxidación o
reducción que tienen lugar en los electrodos. Como∆G =

∑
µiνi y la relación entre el

potencial químico y la actividad esµi = µ0
i + RT lnai, tenemos

∆G = −nFE =
∑

i

µiνi =
∑

i

µ0
i νi + RT

∑

i

νiln ai = −nFE0 + RT lnΠia
νi

i

dondeE0 es la fuerza electromotriz de la pila para una actividad de reactantes y productos
igual a la unidad, que se denomina fuerza electromotriz estándar o normal.

13.18 Solución: E0
pila = E0

Fe3+,Fe2+
− E0

H+, 1
2H2

= 0.771 V. La reacción de la pila viene dada por

1
2 H2 + Fe3+

⇋ H+ + Fe2+

y como el valor del potencial es positivo la reacción transcurrirá según la dirección de reduc-
ción de Fe3+ a Fe2+.

13.19 Solución: La relación entre la energía de Gibbs de la reacciónquímica que tiene lugar en una pila elec-
troquímica y la actividad de reactantes y productos, viene dada por

∆G = −nFE = −nFE0 + RT lnΠia
νi

i

de donde podemos despejar la fuerza electromotriz, de forma que

E =
−nFE0

−nF
− RT lnΠia

νi

i

nF
= E0 − RT

nF
lnΠia

νi

i

Si las concentraciones corresponden a la situación de equilibrio,E = 0, con lo queΠia
νi

i = K,
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siendoK la constante de equilibrio de la reacción química que tiene lugar en la pila electro-
química. Por tanto, tenemos

E0 =
RT

nF
lnK

con lo que

K = e
nFE0

RT

13.20 Solución: La variación de la energía libre de Gibbs para la reacción viene dada por

∆G0 = −nFE0 = −1 · 96485 C mol−1 · 0.22240 V = −21.458 kJ mol−1

Por otro lado

∆G0 = ∆fG0
HCl + ∆fG0

Ag(s) −∆fG0
AgCl(s) −

1

2
∆fG0

H2
= ∆fG0

HCl −∆fG0
AgCl(s)

puesto que∆fG0
Ag(s) = ∆fG0

H2
= 0. Por tanto

−21.458 kJ mol−1 = ∆fG0
HCl + 109.789 kJ mol−1

de donde tenemos∆fG0
HCl = −131.247 kJ mol−1.

13.21 Solución: Como

∆S0 = nF

(
∂E0

∂T

)

P

= 1 · 96485 · (−6.4566 10−4) = −62.2965 J K mol−1

A partir de los valores tabulados tenemos

∆S0 = S0
Ag + S0

HCl − S0
AgCl(s) − 1

2 S0
H2

= 42.55 + 56.5− 96.2− 130.684

2
= −62.492 J K mol−1

13.22 Solución: La variación de la energía libre de Gibbs para la reacción viene dada por

∆G0 = −nFE0 = −1 · 96485 · 0.22240 = −21.458 kJ mol−1

∆S0 = nF

(
∂E0

∂T

)

P

= 1 · 96485 · (−6.4566 10−4) = −62.2965 J K mol−1

Por tanto

∆H0 = ∆G0 + T∆S0 = −21.458 103 − 298.15 · 62.492

= 40089.98 J K mol−1 = −40.090 kJ K mol−1

A partir de los datos tabulados tenemos

∆H0 = H0
Ag + H0

HCl −H0
AgCl(s) − 1

2 H0
H2

= 0− 167.1592− (−127.068)− 0 = −40.0912 J K mol−1

13.23 Solución: Puesto queC0
P = T

(
∂S0

∂T

)

P
, ∆C0

P = T
(

∂∆S0

∂T

)

P
y como∆S0 = nF

(
∂E0

∂T

)

P
, tenemos

∆C0
P = |νe|FT

(
∂2E0

∂T 2

)

P

= 1 · 96485 C mol−1 · 298.15 K · (−5.96065 10−6 V K−2)

= −171.47 J K−1 mol−1
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A partir de los datos tabulados tenemos

∆C0
P = C0

P,Ag + C0
P,HCl − C0

P,AgCl(s) − 1
2 C0

P,H2

= 22.351− 136.4− 50.79− 1
2 28.824 = −179.251 J K mol−1

13.24 Solución: La reacción es Fe3+ + e− → Fe2+, por tanto la ecuación de Nernst viene dada por

E = E0 − RT

1 · F ln
[Fe2+]

[Fe3+]
= 0.771 V − 8.3145 J K−1 mol−1 · 298.15 K

96485 Cmol−1 ln
0.05

0.1

= 0.771 V + 0.04134 V = 0.812349 V

13.25 Solución: La reacción que describe el proceso es

H+ + e− ⇌
1
2 H2 (g)

La Ecuación de Nernst viene dada por

E = E0 − RT

1 · F ln
P

1
2

H2

[H+]
= 0− 8.3145; J K−1 mol−1 · 298.15 K

96485 Cmol−1 ln
0.05

1
2

1

= 0 + 0.038484 V

13.26 Solución: La reacción implicada es NAD+ + H+ + 2e− ⇌ NADH. La ecuación de Nernst viene dada
por

E = E0 − RT

2F
ln

[NADH]

[NAD+][H+]

por tanto parapH ácidopH = 5 tenemos

E = −0.11− 8.3145 J K−1 mol−1 · 298.15 K

2 · 96485 C mol−1 ln
0.5

[0.5 · 10−5]
= −0.2579 V

ParapH básico,pH = 9 tenemos,

E = −0.11− 8.3145 J K−1 mol−1 · 298.15 K

2 · 96485 C mol−1 ln
0.5

[0.5 · 10−9]
= −0.376 V

13.27 Solución: El potencial estándar viene dado por la diferenciade potenciales del electrodo donde tiene
lugar la oxidación (NADH/NAD+) y el del electrodo donde tiene lugar la reducción

CH3 − CHO+ 2H+, CH3 − CH2 −OH

es decir E0 = 0.32 V − 0.163 V = 0.157 V. Como las reacciones son

CH3 − CHO+ 2H+ + 2e− ⇌ CH3 − CH2 −OH

NADH ⇌ H+ + NAD+ + 2e−

tenemos

nνe|FE0 = −2 · 96485 C mol−1 · 0.157V = −30.296 kJ mol−1

y, finalmente como∆G0 = −RT lnK, por tanto

K = e−
∆G0

RT = e−
−30296 J mol−1

8.3145 J K−1 mol−1·298.15 K = 2.03051 105 M

13.28 Solución: ComoK = e
nFE0

RT , tenemosK = e
2·96485 C mol−1·0.015 V

8.3145 J K−1 mol−1·298.15 K = 3.2144.
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13.29 Solución: La reacción que tiene lugar es Zn(s)+Cu2+
⇋ Cu(s)+Zn2+, por tanto

E0 = 0.337− (−0.763) = 1.102 V

y la constante de equilibrio viene dada por

K = e
2·96485 C mol−1·1.102

8.3145 J K−1 mol−1·298.15 K = 1.79 1037

13.30 Solución: Como la relación entre la variación de energía libre y el potencial estándar viene dado por
∆G0 = −nFE0, tenemos

E0 = − ∆G0

nF
=

51 kcal mol−1 · 1
0.24 10−3

C V
kcal

2 · 96485 C mol−1 =
212500

2 · 96485
V = 1.1012 V

13.31 Solución: Como∆S = −
(

∂∆G
∂T

)

P
, tenemos∆S0 = −

(
∂∆G0

∂T

)

P
y

∆G = −nFE

E = E0 − RT

nF
lnΠia

νi

i

∆S0 = −
(

∂∆G0

∂T

)

P

= nF

(
∂E0

∂T

)

P

Como∆H = ∆G + T∆S, tenemos

∆H0 = −nFE0 + nFT

(
∂E0

∂T

)

P

13.32 Solución: Las semireacciones son

Cyt− b : Fe3+ + e− ⇌ Cyt− b : Fe2+

Cyt− f : Fe3+ + e− ⇌ Cyt− f : Fe2+

a la que corresponde un potencial estándar deE0 = 0.36 V − (−0.06) V = 0.30 V. La
variación de energía libre de Gibbs viene dada por

∆G0 = −nFE0 = −1 · 96485 C mol−1 · 0.36 V = −28.945 kJ mol−1

que, por tanto, se libera y vemos que es ligeramente inferior al correspondiente a la formación
de ATP, que es de30.5 kJ mol,−1, por lo que no es suficiente, si bien que es cierto que los
cálculos que hemos realizado se han llevado a cabo considerando todos los componentes en su
estado estándar y en un medioin vivo la situación es más compleja, incluyendo la posibilidad
de situaciones de no equilibrio.

13.33 Solución: En el electrodo de la izquierda (oxidación) tiene lugar la reacción

Pt, H2(g, 1atm.) → 2H+ (a+
H ) + 2e−

y en electrodo de la derecha (reducción) tiene lugar la reacción

Cl2Hg2 + 2e− → 2Hg + 2Cl−(aCl−)

La reacción de la pila viene dada por

1
2 H2 + 1

2 Hg2Cl2 ⇋ Hg + H+ + Cl−
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El número de electrones en juego esn = 2, con lo que el potencial de la pila es

E = E0 − RT

2F
ln

a2
H+a2

Cl−

(PH2
)

1
2

+ Eunión líquida

= E0 − RT

F
lnaCl−

︸ ︷︷ ︸

E0′

−RT

F
ln

aH+

(PH2
)

1
2

+ Eunión líquida

= 0.2802− 8.3145 J K−1 mol−1 · 298.15 K

1 · 96485 C mol−1 · 2.303 log10

aH+

(PH2)
1
2

+ 0 V

= 0.2802− 0.05917 log aH+ = 0.2802 + 0.05917 pH

con lo que, finalmente,

pH =
E − 0.2802

0.05917

donde hemos hecho uso de que el potencial del electrodo normal de calomelanos viene dado
por

E0 − RT

F
lnaCl− = 0.2802 V

13.34 Solución: El potencial de la pila viene dado por

E = E0 − RT

F
ln

aH+aCl−

(PH2)
1
2

= E0 − RT

F
lnaCl−

︸ ︷︷ ︸

0.2415 V

−RT

F
lnaH+ 0.2415 + 0.05917 pH

por tanto,pH = E−0.2415
0.05917 = 4.07.

13.35 Solución: Como la condición de equilibrio entre fases implica la igualdad entre los potenciales electro-
químicos de las dos fases, tenemosµvidrio

H+ − µexterior
H+ = n F (φexterior − φvidrio). Si la disolu-

ción es normal,µvidrio
H+ − µnormal

H+ = n F (φnormal − φvidrio). Por tanto,µexterior
H+ − µnormal

H+ =

|νi|F (φexterior − φnormal). Construyendo una pila en cada caso, empleando, por ejemplo, el
electrodo de calomelanos, la diferencia de potencial con el del electrodo de vidrio establece la
fuerza electromotriz con lo que podemos escribir,

Eexterior − Enormal =
RT

F
2.303

[
log10 anormal

H+ − log10 aexterior
H+

]

=
RT

F
2.303

[
−(pH)normal + (pH)exterior

]

con lo que, finalmente

(pH)exterior =
(pH)normal + (Eexterior − Enormal)F

2.303RT

13.36 Solución: El potencial de membrana es

φinterior − φexterior =
RT

F
2.303

[
log10 aexterior

K+ − log10 ainterior
K+

]

= −RT

F
2.303 log10

ainterior
K+

aexterior
K+

= −8.3145 J K−1 mol−1 · 298.15 K

96485 Cmol−1 2.303 log10 35

= −0.09136 V = −91.36 mV
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13.37 Solución: Como

φinterior − φexterior =
RT

F
2.303

[
log10 aexterior

K+ − log10 ainterior
K+

]

=
RT

F
2.303log10

aexterior
K+

ainterior
K+

y

log10

aexterior
K+

ainterior
K+

=
(φinterior − φexterior)F

2.303 · RT

y, finalmente
aexterior

K+

ainterior

K+

= 10.32, que coincidirá con el cociente de concentraciones si el coefi-

ciente de actividad es el mismo en el interior y en el exterior de la célula.

13.38 Solución: Puesto que la membrana es permeable solamente a losiones Na+, tenemos

φdisolución 1− φdisolución 2=
RT

F
2.303

[
log10 adisolución 2

Na+ − log10 adisolución 1
Na+

]

=
RT

F
2.303log10

adisolución 2
Na+

adisolución 1
Na+

=
8.3145 J K−1 mol−1 · 298.15 K

96485 Cmol−1 2.303 log10

0.1

0.2

= −0.0178 V = −17.8 mV

13.39 Solución: El paso de iones Na+ através de la membrana implica que para mantener la electroneutralidad
también deben pasar iones Cl− de una parte a otra de la membrana. La condición de equilibrio
implica la igualdad de potenciales electroquímicos entre ambos lados de la membrana, tanto
para el ión Na+ como para el ión Cl−. Por tanto, tenemos

φdisolución 1− φdisolución 2=
RT

F
2.303 log10

adisolución 2
Na+

adisolución 1
Na+

=
RT

F
2.303log10

adisolución 1
Cl−

adisolución 2
Cl−

de donde deducimos que se cumple la relación

adisolución 2
Na+

adisolución 1
Na+

=
adisolución 1

Cl−

adisolución 2
Cl−

Si denominamosx al número de moles de Na+ que han pasado de la disolución 1 a la disolu-
ción 2, tenemos0.1−x

x = 0.1+x
0.1−x , de dondex = 3.33 10−2 mol kg−1.

13.40 Solución: De la observación de los valores de∆φi concluimos que en el caso del ión Cl− se ha alcanzado
el equilibrio electroquímico, mientras que para los iones K+ y Na+ no están en equilibrio y
fluirán constantemente, en el caso del Na+ desde el interior hacia el exterior, mientras que en
el caso del K+ el fluido tendrá sentido contrario. En cuanto a la proporción de las concentra-
ciones, en el caso del K+ (y también del Na+, puesto que ambos tienen carga igual y positiva),
tenemos

φinterior − φexterior =
RT

nF
2.303

[
log10 aexterior

K+ − log10 ainterior
K+

]

=
RT

F
2.303log10

aexterior
K+

ainterior
K+
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Por tanto

log10

aexterior
K+

ainterior
K+

=
−70 10−3 V · 96485 C mol−1

2.303 · 8.3145 J K−1 mol−1 · 298.15 K

y finalmente
ainterior

K+

aexterior
K+

= 15.24, parazi = 1 y
ainterior

K+

aexterior
K+

= 0.0656 para iones conn = −1,

como ocurre en el caso del Cl−.

13.41 Solución: El trabajo eléctrico viene dado por

Weléctrico = −∆G = −∆H + T∆S = 376.97 kJ mol−1

mientras que el trabajo térmico viene dado por

Wtérmico = −∆H

(
T1 − T2

T1

)

= −227.58 kJ mol−1

(
600− 300

600

)

= 113.79 kJ mol−1

La proporción entre ambos trabajos es deWeléctrico
Wtérmico

= 3.3128.

13.42 Solución: Para identificar el número de electrones implicados analizamos la reacción de formación del
H2O

O2 + 4H+ + 4e− ⇌ 2H2O

con lo que en la reacción hay involucrados 4 electrones. A partir de los datos de la variación
de energía libre de Gibbs, tenemos para la reacción

∆G0 = 2(−394.359 + 2(−237.129) + 68.15 = −1194.826 kJ mol−1

Como∆G0 = −nFE0, de donde obtenemos

E0 = −∆G0

nF
= −−1194.826 103 J mol−1

12 · 96485 C mol−1 = 1.0319 V
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