“prob_quifil_5b” — 2009/6/16 — 8:34 — page 163 — #167

Capitulo

Equilibrio
electroquimico



“prob_quifil_5b” — 2009/6/16 — 8:34 — page 164 — #168

Problemas de Quimica Fisica |

SOLUCIONES A LOS PROBLEMAS PROPUESTOS

13.6 Solucién: La energialibre de Gibbs, incluyendo el trabagateico asociado a los diferentes potenciales
eléctricos de cada una de las fases, viene dada, haciendo uso de la transformacién de Legendre,
porG' = G+ z; F¢;n; y sustituyendo la expresion deéaT' y P constantesy = > u;n;,
tenemosa’ = > (u; + z: F¢;)n; = > ji;n;, donde hemos llamado, = pu; + z; F¢;, poten-
cial electroquimico. La forma diferencial de la energia libre de Gibbs que incluye el trabajo
eléctrico viene dada por

dG' = dG + Y zFidn; + Y zFnidg; (13.1)
Como la forma diferencial d€' es
dG = —SdT + VAP + Y _ pidn,
sustituyendo en la anterior nos da
dG' = —SdT + VAP + Y " pidni + Y ziFesdn; + »  zFnidg;
de donde tenemos
dG' = —SdT + VAP + Y (1t; + ziF¢i)dni + Y 2 Fnide;

=—SdT + VAP + Y fudn; + Y _ ziFnidg; (13.2)

Con esta definicion de energia de Gibbs transformada tenemos

( 86‘) —
on; T,Pn;j,I; '

es decir, el potencial electroquimico de un i6n depende del potencial eléctrico de la fase en

la que se encuentra el i6n (subindigemientras que depende de los demas ianesEn
contraste, para la energia libre de Gibbs tenemos que a partir de la Ecuacion (13.1)

> ziFnidg; = dG' — dG — > zF¢idn;

y sustituyendo en la Ecuacion (13.2)
dG' = —8dT +VdP + Y fudn; +dG’' — dG = zFdn;
de donde tenemos
dG = —SdT + VAP + Y fidn; — Y  ziFdn,

= —SdT + VAP + Y _ pidn;

por lo que &', P y n; constantes
e, B
(8"1' ) T,P.n; s

gue como vemos depende @e P y n;, pero no depende del potencial eléctrico, con lo que
para dos fases distintas que tengan potenciales eléctricos diferentes se cumplira

u = uf

13.7 Solucién: Como

dG = —SdT + VAP + Y (i + z:F¢:)dn; = —SdT + VAP + _ fisdn;

Cuando hay reacciones quimicas, das no son independientes. Si designamoslar ex-
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tension de la reaccion, = nEO) + €, siendorzz(.o) la cantidad inicial de la especig v; es el
coeficiente estequiométrico de la espéciBe esta forman; = v;d¢, con lo que tenemos

dG = —SdT + VAP + Y (i + zF;)dn; = —SdT + VAP + > (i + 2:F¢i)vidé
= —SdT + VAP + Y fydn; = —SdT + VdP + (Z [w/i) de
qgue &l' y P constantes suponen qé%?)mj = > [;v;, que en el equilibrio, com& debe
corresponder a un minimo, tenempsi;v; = 0, dondef; = u; + z;F¢;, que incluye, por
tanto el trabajo asociado con el potencial eléctrico.

Un electrén, como carga negativa que es, se moeei@rtha espontanea desde las regiones

de més bajo potencial eléctrico a las de més alto dentro de una fase cargada debido a una carga
positiva. Si disponemos de dos fases el potencial electroquimico en cada una de ellas vendra
dado pori; = p; + z;F¢. Por tanto la condicion de equilibrio de fages = ﬂf, nos lleva a

pe 4 ziFo® = u + 2,F¢P y reagrupando tenemes' — u = 2, F(¢® — ¢*), por tanto,

cuanto mayor sea la diferencia @& — ¢| mayor serd la diferencia de potenciales quimicos

|pg — Mf|. Esto implica que los electrones fluirdn desde la fasgla 3, hasta que se igualen

los potenciales electroquimicos en las dos fases.

Como)_, v;ji; = 0, sustituyendoiy = @ + z;F¢® = 0, vemos que se cumple que
o i +viziFe®) = 0, con lo que como solamente hay una fase, la carga total no puede
verse alterada en una reaccion quimica, es degiy; z; = 0, por tanto,y . v;u§* = 0.

Si la f.e.m. corresponde a la diferencia de po#tmei el circuito abierto, es decir, cuando

la intensidad es cero, la diferencia de potendial, depende del valor de la intensidad que
fluye en el circuito, ya que la resistencia interna de la fuente provoca una caida de potencial
¢ Rinterna que hace que la diferencia de potendial se vea reducida con respecto a la que se
puede medir con el circuito abierto.

Adentre terminales= _; Adentre faseds @ SU VeZj® fuf = z;F(¢” —¢*), conlo que la diferencia

de potencial entre fases proviene de la transferencia de especies quimicas entre ellas y éste es el
mecanismo de conversion de la energia quimica en eléctrica. Las fases deben ser conductores
eléctricos.

Los terminales de cada fase deben ser metalicssngiel mismo material, ya qué™™"

es funcion der’, Py de la composicién, pero no dgs™" sj la composicion de los dos
terminales es la misma, al serlo el material, se cumple para cada espeqbb{ffrﬂi',]@ =

pe™nak Como los electrones se mueven libremente entre todas las fases, de la condicién de
equilibrio entre fasegy = ﬂf, deducimos que el potencial electroquimico de los electrones

en todas las fases es el mismo en circuito abierto. De la definicién de potencial electroquimico
tenemosi; = p; + 2 Fé, y M;erminah + ZiF(bterminall — ‘utierminab + ZiF¢terminab_ Como ya

hemos deducido anteriormente que, al ser del mismo magtiar = ,'*™"ak finalmente
tenemospte™minak — gterminab - Agi 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 aqui 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., sera la fase apropiada para conseguir
gue una pila galvanica ofrezca una diferencia de potencial entre los terminales.

Las reacciones que tienen lugar en los electraumiody catodo son

anodo (oxidacion) Ha(g) — 2H1 (m) + 26~
catodo (reduccion)  2AgCI(s) 2¢~ — 2Ag(s)+ 2CI~ (m)
con lo que la reaccién de la pila es

H2(g) + 2AgCI(s)+ 2e~ (Ptger) — 2H' (M) + 2Ag(s)+ 2CI~ (m) + 2€™ (Ptyq)

El flujo de electrones va por el circuito externo del &nodo al catodo.
Las reacciones electroquimicas que tienen lugar s

= Electrodo de Zn, anodo, se produce oxidacion

Zn — Zn**(ac) + 2e~
= Electrodo de Cu, catodo, se produce una reduccién

Cu**(ag) + 26~ — Cu
La reaccion global es

Zn + Cu**(ac) — Cu+ Zn**(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 gananéia @=Cu

este se infiere que el potencial eléctrico satisfara la relaciones: electrodo de Zn en la disolucion
de ZnSQ ¢(Zn) < ¢(ZnSO, ac), electrodo de Cu en la disolucion de CusS@®Cu) >
»(CuSQ, ac). Como la fuerza electromotriz de la pila es la diferencia de potencial entre los
electrodos cuando el circuito esta abieb= ¢(Cujer) — ¢(Clizg) = #(CU) — $(Clizq)

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 composicion qui{€uqge,) = @(Cu).

Si sumamos y restamos a la expresién obtenida para la fuerza electromotriz las siguientes
cantidadesp(CuSQ,, ac), $(ZnSQOy, ac) y ¢(Zn), tenemos

E = [$(Cu) — ¢(CuSQ,, ac)] + [¢(CuSQ,, ac) — ¢(ZnSQ, ac)]
+ [¢(ZnSQy, ac) — ¢(Zn)] + [¢(Zn) — #(Cliq)] = ¢(CU) — $(Clyq)

Para el caso de que la fuerza electromotriz sea,lcbriel convenio d&/ = ¢gerecha —
Pizquierda, €l electrodo de la derecha debe tener potencial de reduccion mas elevado, por lo que
debe ser el que soporta la reaccién de reduccién de los iones cobre, mientras que el de la iz-
quierda seré el de cinc, por tanto el diagrama viene dado por Cu|Zn|E@3|CuSQ(ac)|Cu,
con lo que las semireacciones de electrodo son: derech@, €2e- — Cu, e izquierdo, Zn
— Zn*t2 + 2e y la reaccién global Zn+Cit — Zn?** +Cu. En el caso de que la fuerza
electromotriz sea-1.1 V, el diagrama es Cu|CuS(@c)|ZnSQ(ac)|Zn|Cu y las semireaccio-
nes son: derecho, ZR +2e~ — Zn, e izquierdo, Cu— Cut? + 2e™ y la reaccién global
Cu+Zret — Cw@t +2Zn.
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La relacion de equilibrio exige que se cumplav;u; = 0, de modo que teniendo en cuenta
que la reaccion discurre cediendo 2 electrones en el electrodo de Ag/AgCI de la derecha y

tomandolos de la izquierda del electrodo de hidrégeno, la relacion de equilibrio para todas las
fases implicadas viene dada por

2ftHciac) + 2HAg (5) T 2Her (Phuquieras) — HH2(g) — 2HAGCI(8) — ZHe~ (Plicreena) = U
Para las especies Ag,H AgCl se cumplen = i, al ser eléctricamente neutras. El HCI
aporta igual nUmero de cargas positivas que negativas al disociarse, con lo que se cancelan los
términosz; F'¢;, mientras que para los electrones= fi; — z; F'¢;, con lo que la relacion de
equilibrio permite escribir
2pHciac) + 2pag (5) t 2He- (Pt,q) T 2F Piaq — HH,(g) — 2HAgCI (s) — 2He (Plyer) — 2F @der = 0
se cumple qu@ie- (py, ) = fle- (Pt )» Y2 que dos piezas del mismo material tienen el mismo
potencial eléctrico y los dos electrones tienen el mismo potencial quimico y electroquimico,

pero en una pila electroquimica tienen diferente potencial quimico, aunque el mismo potencial
electroquimico

2pHciac) + 2pag (5) + 2F Ging — Ky (g) — 2HAgCl(s) — 2F ¢der = 0
El cambio de energia libre de Gibbs asociado a la reaccién quimica es

AG = 2pinci(ac) + 2ptag (s) — HHa(g) — 2HAgCI (s)
con lo que, finalmente

AG = _2F(¢derecha - ¢7izquierda) = —2FF

siendok’ |la fuerza electromotriz.

El cambio de energia libre de Gibbs para una rea@téttroquimica viene dado p&G =
—nF'E, siendon el nimero de electrones que toman parte en los procesos de oxidacion o
reduccion que tienen lugar en los electrodos. Cah® = > u;v; y la relacion entre el
potencial quimico y la actividad s = 1Y + RTIna;, tenemos

AG = —nFE = ZMiVi = Zu?l/i + RTZ viina; = —nFE° + RTIn IL;a}

dondeE"° es la fuerza electromotriz de la pila para una actividad de reactantes y productos
igual a la unidad, que se denomina fuerza electromotriz estdndar o normal.

— EO

0
E H+,3H,

Fe3t Fe2t

E&a = = 0.771 V. La reaccion de la pila viene dada por

1 Hy 4+ Fe®t = HT + Fe?t

y como el valor del potencial es positivo la reaccién transcurrira segun la direccién de reduc-
cion de Fé+ a Fet.

La relacion entre la energia de Gibbs de la reagpi@mica que tiene lugar en una pila elec-

troquimica y la actividad de reactantes y productos, viene dada por
AG = —nFE = —nFE° + RTIn1L;a}’
de donde podemos despejar la fuerza electromotriz, de forma que
~nFE°  RTINTaY RT _
- =E° - —Inll;a)

—nF nF nkF i

Silas concentraciones corresponden a la situacion de equilibro0, con lo qudl;a;” = K,

E=
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sendo K la constante de equilibrio de la reaccidn quimica que tiene lugar en la pila electro-
guimica. Por tanto, tenemos

RT
E'=—InK
nkF
con lo que
K = enggo

13.20 Solucién: Lavariacion de la energia libre de Gibbs para leciéa viene dada por

AG® = —nFE° = —1-96485 Cmol™* - 0.22240 V = —21.458 kJmol!
Por otro lado
1
AGY = AfGhie + AfG%g(s) - AfG?XgCI(S) - §AfG?{2 = A;Ghe — AfGOAgCI(S)
puesto qued;GY | = AyGyy, = 0. Por tanto
—21.458 kImol' ' = A G} + 109.789 kJmol™*
de donde tenema& ;G = —131.247 kI mol*.

13.21 Solucién: Como

OE°
AS° =nF (8—T) = 196485 - (—6.4566 10~%) = —62.2965 JK mol*
P

A partir de los valores tabulados tenemos
ASY = SRy + Sfici — Sggcl(s) -3 5K,

130.684

= 4255+ 56.5 — 96.2 — = —62.492 JK mol™!

13.22 Solucién: Lavariacion de la energia libre de Gibbs para leciéa viene dada por

AG? = —nFE° = —1-96485 - 0.22240 = —21.458 kI mol™!

EO
ASY =nF <88—T> =1-96485 - (—6.4566 10~*) = —62.2965 JKmol™*
P

Por tanto

AH® = AG° + TAS® = —21.458 103 — 298.15 - 62.492
= 40089.98 JKmol™! = —40.090 kJ K mol™!
A partir de los datos tabulados tenemos
AH = H,?\g + Hﬂcl - H/-O\gCI(s) - % HI9|2
=0 — 167.1592 — (—127.068) — 0 = —40.0912 JK mol*

13.23 Solucién: Puesto qué? =T (%—S’TU)P, ACY% =T (%TSO)P y COMOAS? = nF (%—?)P, tenemos

0*°E°
ACY = |v |FT ( 572 ) = 1-96485 Cmol™* - 298.15 K - (—5.96065 1075 VK ~2)
P

= —171.47 JK ' mol™*
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A partir de los datos tabulados tenemos
ACP = CIOD,Ag + Chyci — CIOD,AgCI(s) —3Chy,

=22.351 —136.4 — 50.79 — % 28.824 = —179.251 JK mol™*

13.24 Solucion: Lareaccion es Fe + e~ — FeT, por tanto la ecuacion de Nernst viene dada por

+ -1 -1
_RT | [FEY] _ .\, 83145 9K mol 7398.15 K, 005
1. F [Fe’] 96485 Cmol 0.1

=0.771V 4+ 0.04134 V = 0.812349 V

E=E°

13.25 Solucién: Lareaccion que describe el proceso es

H" +e” = 3 Ha(g)
La Ecuacion de Nernst viene dada por

T P 3145: JK-1mol~' - 208.15 K . 0.05%
b BT ,12:0_83 5: o' 298.15K | 0.05
1-F  [HT] 96485 Cmol 1

=0+40.038484 V

13.26 Solucién: La reaccion implicada es NAD- HT + 2¢~ = NADH. La ecuacion de Nernst viene dada
por
T NADH
p— o BTy, NADH] — ]
2F  [NADT][HT]

por tanto paraH &cidopH = 5 tenemos

3145 JK I mol™! - 298.15 K .
B = 011 33140 mo _918 S0 =—0.2579 V
2 - 96485 C mol [0.5 - 10-9]
ParapH bésico,pH = 9 tenemos,
3145 JK ' mol™! - 298.15 K .
B = g 2AMOIRmol - 29815K, 05 _ a5y
2 - 96485 C mol (0.5 - 1077]

13.27 Solucién: El potencial estandar viene dado por la diferedeigpotenciales del electrodo donde tiene
lugar la oxidacién (NADH/NAD") y el del electrodo donde tiene lugar la reduccién

CHz — CHO+ 2H',CH; — CHy — OH
es decir @ =0.32V —0.163 V = 0.157 V. Como las reacciones son
CHz — CHO+ 2H" +2¢~ = CH3 — CHy; — OH
NADH = HT + NAD™" + 2~
tenemos
nve|[FE> = —2-96485 Cmol™! - 0.157V = —30.296 kJmol™*
y, finalmente coma\G° = — RT'In K, por tanto

AGO —30296 Jmol— 1

K =e BT = e sstasikImo—laos 15k = 2.03051 10° M

2.96485 Cmol—1.0.015 v

n 0
13.28 Solucion: Comak = e"R7, tenemos = 55145 3k~ mi—1 30515k = 3.2144.
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13.29 Solucién: La reaccion que tiene lugar es Zn(s)¥Cu= Cu(s)+Zrt*, por tanto

E° =0.337 — (—0.763) = 1.102 V
y la constante de equilibrio viene dada por

2.96485 Cmol—L.1.102 37
K = es3125 5k Tmo—T208.15 k = 1.7910

13.30 Solucién: Como la relacion entre la variacién de energia lipel potencial estadndar viene dado por
AG° = —nFE°, tenemos

1 cv
AG® _ 5lkcalmol™’ - gorhpme iy 212500

E°=— =
nkF 2.96485 Cmol™! 296485

V =1.1012V

13.31 Solucién: Coma\S = — (225)  tenemosAS® = — (_6350) y

P
AG = —nFFE
RT
E=E°— —InILa"
nk @i

OAGO OE°
a5 (58), o ()
or ), or )

ComoAH = AG + TAS, tenemos

EO
AH? = —nFE° + nFT OF”
or ) »

13.32 Solucion: Las semireacciones son

Cyt —b:Fe3™ + e~ = Cyt —b: Fe?*
Cyt —f:Fe®t 4+ 7 = Cyt — f: Fe?t

a la que corresponde un potencial estandafle= 0.36 V — (—-0.06) V = 0.30 V. La
variacion de energia libre de Gibbs viene dada por

AG? = —nFE° = —1-96485 Cmol™! - 0.36 V = —28.945 kamol™!

gue, por tanto, se liberay vemos que es ligeramente inferior al correspondiente a la formacién
de ATP, que es d80.5 kamol~1, por lo que no es suficiente, si bien que es cierto que los
calculos que hemos realizado se han llevado a cabo considerando todos los componentes en su
estado estandar y en un mediovivo la situacién es mas compleja, incluyendo la posibilidad

de situaciones de no equilibrio.

13.33 Solucion: En el electrodo de la izquierda (oxidacion) tiergat la reaccion
Pt,Ha(g, latm.) — 2HT (a) + 2e”
y en electrodo de la derecha (reduccion) tiene lugar la reaccién

ClQHgQ + 2e” — 2Hg =+ 201_ (ac|—)
La reaccién de la pila viene dada por

1 Hy + 4 Hg,Cl, = Hg+HT +ClI™
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El nimero de electrones en juegores- 2, con lo que el potencial de la pila es
2 2
RT aj.a ol

E=E'—""In + Elunion liquida
2F (Pa, )
RT RT a
=E°- fa —Inag- *?m M+ Eunionliquida
(PH2) 2
B0
8.3145 JK~ I mol™! - 298.15 K
= (.2802 — — -2.303 log, +0V
196485 C mol hy 3
= 0.2802 — 0.05917 log ay+ = 0.2802 + 0.05917 pH
con lo que, finalmente,
_ E—0.2802
P 0.05917
donde hemos hecho uso de que el potencial del electrodo normal de calomelanos viene dado
por
RT
E° — —|naC|7 =0.2802 V
13.34 Solucién: El potencial de la pila viene dado por
RT - RT RT
E=pg0 - i _ po Y g — —-Nay: 0.2415 4 0.05917 pH
F (Pu,)? F
0.2415 V

por tantopH = £-02415 — 4 7,
13.35 Solucién: Como la condicién de equilibrio entre fases inglaigualdad entre los potenciales electro-
quimicos de las dos fases, tenem§™'c — peXterior = n F (Pexterior — Pvidrio)- Si la disolu-
cion es normalﬂwdrlo _ lurl_llormal =nF (¢norma1 ¢v1dr10) Por tanto“exterlor _ Mﬂarmal —
|Vi| F (Pexterior — ®Pnormal). 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,

RT norm X rl T
Eexterior — Enormal = ? 2.303 [IOglo aH(J)r al |0910 ¥ te ¢ }

_ % 2.303 [ ( )normal + (pH)exterior}

con lo que, finalmente

(pH)normaI + (Eexterior - Enormal)F
2.303RT

(pH)exterior _

13.36 Solucién: El potencial de membrana es

RT . .
¢interior - ¢exterior = ? 2.303 [loglo aeKﬁerlor — |Og10 1n EI‘IOI}

interior

RT 1
=_—-""2303l K
o 303 log

10 _exterior
aK+

8.3145 JK 1 mol~! - 298.15 K
= - — 2.303 log,, 35
96485 Cmol

—0.09136 V = —91.36 mV
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13.37 Solucién: Como

RT . o
t t
(binterior - ¢exterior = Ia 2.303 [Iogl() aeKDirerlor - |Oglo a;(rl+erlor}

exterior

RT <t
= —= 2:303log;, K

interior

K+
y
exterior
|Og aK+ . (¢interior - ¢exterior)F
10 a}(threrior 2.303- RT

exterior

\2 finalmente‘;*;;m = 10.32, que coincidira con el cociente de concentraciones si el coefi-
K+

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

13.38 Solucion: Puesto que la membrana es permeable solament®adsdNa, tenemos

RT disolucion 2 disoluci
@disolucion 1 — @disolucion 2= N 2.303 [log, , as2""*" 2— log, , apso " ]

RT disglucién 2

= —— 92.303log,, D& ____

F glO aﬂ;gﬁlumon 1
8.3145 JK ' mol~! . 298.15 K 0.1
96485 Cmol~! 91052

= —0.0178V = —17.8 mV

13.39 Solucién: El paso de iones Natravés de la membranaimplica que para mantener la electroneutralidad
también deben pasar ionesGle una parte a otra de la membrana. La condicién de equilibrio
implica la igualdad de potenciales electroquimicos entre ambos lados de la membrana, tanto
para el iébn Na como para el ién Cl. Por tanto, tenemos

i i6 disolucion 1
RT ﬂ:;glu(:lon 2 T disa
Pdisolucion 1 — Pdisolucion 2= -~ 2.303 log,, adsoconi — 2.303log,, dsolucion 2
Na Cl—
de donde deducimos que se cumple la relacién

disolucion 2 disolucion 1
ONat+ _ G-

disolucion1 ~—  disolucion 2
ONat acj-

Si denominamos al nimero de moles de Niaque han pasado de la disolucion 1 a la disolu-

cion 2, tenemo§i=2 = 01 de donder = 3.33 1072 molkg™".

13.40 Solucién: De la observacion de los valoresXig concluimos que en el caso del ionCée ha alcanzado
el equilibrio electroquimico, mientras que para los ionésyKNa* no estan en equilibrio y
fluirdn constantemente, en el caso dei"Nfesde el interior hacia el exterior, mientras que en
el caso del K el fluido tendra sentido contrario. En cuanto a la proporcién de las concentra-

ciones, en el caso delK(y también del N&, puesto que ambos tienen carga igual y positiva),
tenemos

RT . -
t t
¢interior - ¢exterior - nF 2303 [Ioglg aeK)ienor — |Og10 aﬁlenor}

exterior

RT K+
= = 2.303log, qinterior

K+
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13.41 Solucioén:

13.42 Solucion:
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Capitulo 13 / Equilibrio electroquimico

Por tanto
og., AKX ~70107% V- 96485 Cmol™!
S0 aipferior 2303 -8.3145 JK~ I mol ! - 298.15 K
interior interior
y finalmente% = 15.24, paraz; = 1y ZK;;—O = 0.0656 para iones com = —1,
K K+

como ocurre en el caso delCl

El trabajo eléctrico viene dado por

Waectiico = —AG = —AH + TAS = 376.97 kJmol™*
mientras que el trabajo térmico viene dado por
T —Ts

1

600 — 300
600

Wigmmico = —AH ( ) = —227.58 kamol™! ( ) = 113.79 kImol!

La proporci6n entre ambos trabajos esiiee — 33128,

tér

Para identificar el nimero de electrones implisatlizamos la reaccion de formacion del
H-O

05 +4H' + 4e~ = 2H,0

con lo que en la reaccion hay involucrados 4 electrones. A partir de los datos de la variacion
de energia libre de Gibbs, tenemos para la reaccion

AGY = 2(—394.359 + 2(—237.129) + 68.15 = —1194.826 kI mol™*

ComoAGY = —nFE°, de donde obtenemos
AG° —1194.826 10% Jmol!
B0 — _ - —— = 1.0319V
nk’' 12 - 96485 C mol
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