
Disoluzio ionikoak, batezbesteko aktibitate ionikoa. Debye-Hückel-en muga-legea.  Sistema 
elektrokimikoak. Potentzial elektrokimikoa. Pila elektrokimikoak. Erredukziozko potentzial 

normala. Pila elektrokimiko motak. Magnitude termodinamikoen determinazioa. Erregai-pilak.

5. OREKA ELEKTROKIMIKOA5. OREKA ELEKTROKIMIKOA5. OREKA ELEKTROKIMIKOA5. OREKA ELEKTROKIMIKOA5. OREKA ELEKTROKIMIKOA5. OREKA ELEKTROKIMIKOA5. OREKA ELEKTROKIMIKOA5. OREKA ELEKTROKIMIKOA

� Erredox Erreakzioak.
� Termodinamika Elektrokimikoa
� Zelula Elektrokimikoak
� Zelula Galbaniarrak. Daniell Pila
� Zelula Elektrolitikoak
� Pila Galbaniarren Termodinamika. 

Nernst Ekuazioa
• Pila Galbaniarren Sailkapena

� Elektrodoak
• Elektrodo Itzulgarriak
• Erreferentzia-Elektrodoak
• Elektrodoaren Potentzial Estandarra

� I.E.E. Neurketaren Aplikazioak
� Bateriak eta Erregai Pilak



Orain arte disoluzio ez-ionikoen oreka aztertu dugu. 
Elektrolitoetan jarrera ideala ezin da erabili (elkarrekintzak elektrostatikoak –
Coulomb) eta aktibitatea erabili behar (disoluzio elektrolitikoak – Debye-Hückel)

Kargak Elektrikoak (Q) Eremu Elektrikoa

Indar Elektrostatikoa
Coulomb

Potentzial elektrikoa (potentzial diferentzia, Boltajea) p puntuan kanpoko indar 
batek q karga elektrikoa infinitutik p-ra ekartzeko egin behar duen lana

5. OREKA ELEKTROKIMIKOA5. OREKA ELEKTROKIMIKOA



5. OREKA ELEKTROKIMIKOA5. OREKA ELEKTROKIMIKOA

• Zn metalean karga –

• Bi faseen artean  Zn-dis. 
potentzial- diferentzia sortu

Oreka

ZnSO4 dis. / Zn hagaxka bat uretan

≡ SO4
-2

+ ≡ Zn+2

Zn

+
+

+

+

+

Zn

+
+

+

+

+

+
+

-
-

Zn2+ (metala) → Zn2+ (dis)

Zn2+ (dis) → Zn2+ (metala) 

Edozein metala-disoluzio interfazean karga-transferentzia, orekan, fasean kargatzen 
dira potentzial-diferentzia ∆Φ (T, P, metala eta disolbatzaile, [ioi] disoluzioan)  

e ≡ 1,60218 10-19 C izanik
Faraday-ren kte.� Mol bat protoiren karga ≡ NA e ≡ F ≡ 96.500 C/mol

� Partikula baten karga  ≡ Zi e
� Mol baten karga ≡ Zi F
� ni moleen karga ≡ Zi F ni ≡ Qi

Sistema elektrokimikoaSistema elektrokimikoa



ERREDOX ERREAKZIOAKERREDOX ERREAKZIOAK

Elektroiak trukatzen dira hurrengo erdierreakzio bikotearen bidez: 

Oxidazioa

Erredukzioa

A → A+ + e-

B + e- → B-

elektroiak askatzen dira

elektroiak hartzen dira

Beraz, A-k B-ren erredukzioa sortarazten du, A erreduzitzailea da.
B-k A-ren oxidazioa eragiten du, orduan B oxidatzailea deitzen da.

Cu → Cu2+ + 2e

Ag+ + 1e– → Ag

Cu ziri bat AgNO3 dis. 
sartzean espontaneoki: 

Zn-ezko xafla bat 
Pb(NO3)2dis. sartzean

Zn →Zn2+ + 2e–

Pb2+ + 2e–→ Pb

�� ErredoxErredoxErredoxErredoxErredoxErredoxErredoxErredox ErreakzioakErreakzioakErreakzioakErreakzioakErreakzioakErreakzioakErreakzioakErreakzioak



Oxidazio Zenbakia - edukiko luke karga kopurua, elektroi guztiak trukatuta izango 
balira (balentzia-elektroiak). Trukatutako elektroi kopurua ezagutzeko:

H2 + Cl2 → 2HCl
0 0 +1 -1

S + O2 → SO2

0 0 +4 -2

� Oxidazio zenbakia gorantz (H eta S)--> oxidazio (elektroiak galdu)
� Oxidazio zenbakia beherantz (Cl eta O)--> erredukzioa (elektroiak irabazi)

Irizpideak:
� Elementu askeak --> oxidazio zenbakia 0 (H2, O2,…)
� Ioi monoatomikoak --> oxidazio zenbakia = karga (Zn+2, Cu+2,..)
� Molekuletan O-ren oxidazio zenbakia -2 (H20, MnO4

-, ..) peroxidoetan izan 
ezik.

� Konposatuetan H-ren oxidazio zenbakia +1 (H20, HCl), metalekin lotzean izan 
ezik, orduan -1 (metalak beti karga +)

� Halogenoak oxidazioa zenbakia -1 molekuletan (HCl).
� Molekula neutroetan oxidazio zenbakien batuketa 0 da (H20, HCl,..).
� Ioietan oxidazio zenbakien batuketa karga da (MnO4

-).

ERREDOX ERREAKZIOAKERREDOX ERREAKZIOAK



� Doitu atomoen kopurua (O eta H izan ezik) ---> 2Cr+3

� Doitu O H20 gehituz eta H H+ gehituz (ingurune azidoa)

14H+ + Cr2O7
-2 → 2Cr+3 + 7H2O

+6 +3

� Kargak doitzeko, jarri trukatutako elektroi-kopurua erdierreakzio bakoitzean eta 
gero berdindu kopuru hau bi erreakzioetan

6e- +14H+ + Cr2O7
-2 → 2Cr+3 + 7H2O

+6 +3

� Batu bi erdierreakzio: 14H+ + Cr2O7
-2 + 6Fe+2 → 2Cr+3 + 6Fe+3 + 7H2O

� Erreakzio ingurune basikoa gertatzen bada H doitzeko H+ gehitzen da eta gero 
OH- erreakzioaren bi alboetan. Orduan H+ + OH- = H2O

3e- + 4OH- + 4H+ + MnO4
- → MnO2 + 2H2O + 4OH-

+7 +4

4H2O2

IoiIoi --elektroi metodoaelektroi metodoa
Erdierreakzioak banan-banan doitzen dira estekiometrikoki eta elektronikoki .

Fe+2 + Cr2O7
-2 → Fe+3 + Cr+3

Fe+2 → Fe+3 Oxidazioa
+2 +3

Cr2O7
-2 → Cr+3 Erredukzioa

+6 +3

ERREDOX ERREAKZIOAKERREDOX ERREAKZIOAK



TERMODINAMIKATERMODINAMIKA ELEKTROKIMIKAELEKTROKIMIKA

Sistema elektrokimikoa - sistema heterogeneoa non bi edo fase gehiagoren 
artean potentzial elektriko-diferentzia bat dagoen. 
Faseak eroale elektrikoak izango dira (metalak, erdieroaleak, gatz fundituak eta 
disoluzio elektrolitikoak)
Interfazean karga transferentzia, beraz faseen artean potentzial-diferentzia ∆Φ
Ekuazio termodinamikoak birmoldatu sistema elektrokimikoetan

1) Demagun sistema hipotetiko bat: karga-transferentziarik ez.

Fase guztiak (α, β, ...) potentzial elektriko nulua

j-ren dnj molak gehitzen dira α fasean

(Φα = 0 denean)

dUα = TdSα - PdVα + µj
α dnj

α

2) Orain, sistema erreala karga-transferentziarekin eta Φα ≠ 0, Φβ ≠ 0, ...

j-ren dnj molak gehitzen dira α fasean:

dUα = TdSα - PdVα + µj
α dnj

α + Φα dQj
α

Karga Q bat , Φ potentzial elektrikoa dagoen puntu batean, Energia elektrikoa

�� TermodinamikaTermodinamika ElektrokimikaElektrokimikaElektrokimikaElektrokimikaElektrokimikaElektrokimikaElektrokimikaElektrokimika



Qj ≡ Zj F nj dUα = TdSα - PdVα + µj
α dnj

α + Φα Zj F dnj
α

Potentzial elektrokimikoa µj
α = µj

α + Φα Zj F∼

dUα = TdSα - PdVα + Σ (µj
α + Φα Zj F) dnj

α

Sistema elektrokimikoen  ekuazio termodinamiko guztietan µj µj
∼

∼
dG = -SdT + VdP + Σ

i = 1

k

dniµi

Kargarik ez dagoenean µj
α = µj

α∼

Z>0 bada, zenbat eta potentzial elektriko altuagoa orduan eta potentzial 
elektrokimiko handiagoa � egonkortasun txikiagoa  � fase horretatik ihes 
egiteko joera handiagoa

TERMODINAMIKATERMODINAMIKA ELEKTROKIMIKAELEKTROKIMIKA



j sustantzia pasatzen da potentzial elektrokimiko alt uko 
eremutik potentzial elektrokimiko baxuko eremura.µj

α = µj
β∼ ∼

µj
α = µj

β∼ ∼Bi faseen arteko oreka baldintza

Σ νj µj = 0
j

∼
Erreakzio-oreka baldintza

• Zn hagaxka disoluzio sartzerakoan Zn 2+ ioiak pasatzen dira disoluziora

• Bi faseen artean potentzial-elektriko-diferentzia sortuz  Φβ - Φα

• Bi faseen konposizioa aldatuz (µ aldatuz)

• Ioi fluxua aurrera joango da Φβ - Φα aurreko ekuazioa betetzeko bezain 
handia egin arte

µj
α - µj

β = (Φβ - Φα) Zj F

TERMODINAMIKATERMODINAMIKA ELEKTROKIMIKAELEKTROKIMIKA



ZELULA ELEKTROKIMIKOAKZELULA ELEKTROKIMIKOAK

Sistema heterogeneo: bi eroale metaliko (elektrodoak) beste eroale ioniko batekin 
(elektrolitoa; gatzak disoluzioan edo funditua, edo solido ionikoak) kontaktuan eta 
faseen artean potentzial elektrikoaren diferentzia sortzen denean

Elektrolitoa konpartitu
(lotura likidoa)

Elektrolitoa ez konpartitu
(gatz-zubia)

�� Zelula ElektrokimikoakZelula ElektrokimikoakZelula ElektrokimikoakZelula ElektrokimikoakZelula ElektrokimikoakZelula ElektrokimikoakZelula ElektrokimikoakZelula Elektrokimikoak



Demagun kable bat dugula R erresistentzia duena eta I intentsitateko korronte 
elektrikoa eramaten duena. Muturrean artean potentzial diferentzia :

∆Φ = I R

Indar elektroeragilea (i.e.e. edo εεεε) da iturria potentzial-
diferentzia mantentzeko zirkuitu irekian (korronte 
elektrikorik zirkulatzen ez duenean) edo korronte 
elektrikoa sortzeko zirkuitu itxian 

Iee
iturria

I
R

terminalak

T, T´≡ terminalak
E, E´ ≡ elektrodoak
I ≡ eroale ionikoa

εεεεεεεε neurtzekoneurtzeko ::

� Boltimetro

E E´

I

T T
´

Zirkuitua voltimetroz ixtean I intentsitatea duen korrontearen 
kontra orain bi erresistentzia: 

Boltimetroarena (Rv) eta Zelularena Rz

∆Φ = I (Rv + Rz) baina boltimetro I Rv soilik neurtzen du

Soilik R v >> Rz boltimetroa pilaren ∆Φ∆Φ∆Φ∆Φ neurtzeko

ZELULA ELEKTROKIMIKOAKZELULA ELEKTROKIMIKOAK



� Potentziometroa (praktiketan)

Baldintza horietan CXB erresistentziaren zeharreko potentzial-diferentzia zelularen 
terminalen artekoaren berdina da, hots, zelularen iee.

∆Φx = I Rx

Non I zirkuituaren goiko parteko korrontea den 
(A-k neurtzen duena) 

Korronte (I) arbuiagarria daraman voltimetro elektronikoa

X: Neurtu nahi dugun pila

BD: erresistentzia aldakorra

Aldatzen dugu G 
Galbanometroak zero 
korrontea markatu arte

ZELULA ELEKTROKIMIKOAKZELULA ELEKTROKIMIKOAK



KIMIKA ENERGIA ELEKTRIKOA

Redox
erreakzioak

( ) ( ) ( ) ( )
( ) ( ) ikerreakzior dago Ez    )(

22      )(
2

2

→+
+→+

+

++

sCuaqZnb

sAgaqCusCuaqAga

Elektrizitatea sortzen da bere barnean 
gertatzen den berezko erreakzioaren 
ondorioz. Daniell-Pila

Ekimikoa Eelektrikoa

a) PILA GALBANIARRAK :

b) ZELULA ELEKTROLITIKOAK :

Berezkoa ez den erreakzio kimiko bat 
gertatzen da, kanpoko iturri batetik 
emandako korronte elektrikoaren bidez. 

Eelektrikoa Ekimikoa

Zelula Elektrokimikoen Sailkapena :

ZELULA ELEKTROKIMIKOAKZELULA ELEKTROKIMIKOAK



ZELULA GALBANIARRAK. DANIELL PILAZELULA GALBANIARRAK. DANIELL PILA

Bi elektrodo (2 erdizelula) eta hauek lotuta gatz-zubiaren bidez. 
Disoluzioak ezin dira nahastu baina haien arteko ioi-fluxua gertatzen da.

Erdizelula
bakoitza

• Metala (Zn eta Cu) →
elektrodoa

• Elektrodoak kanpokoari 
lotuta bi Cu kableen bidez

• Disoluzioa, metalaren gatza 
oso disolbagarria (ZnSO4 edo 
CuSO4)

�� Zelula Zelula Zelula Zelula Zelula Zelula Zelula Zelula GalbaniarrakGalbaniarrakGalbaniarrakGalbaniarrakGalbaniarrakGalbaniarrakGalbaniarrakGalbaniarrak. . . . . . . . DaniellDaniellDaniellDaniellDaniellDaniellDaniellDaniell PilaPilaPilaPilaPilaPilaPilaPila



Zn ⇔ Zn2+ (Zn) + 2 e-

Ezkerraldean: Zn metala oxidatzeko joera

Cu2+ (aq) + 2 e-(Cu) ⇔ Cu (s) 

ΦZnSO4 - ΦZn sortzen da

Eskuinaldean: Cu metala erreduzitzeko joera

Zn-ezko elektrodoa negatiboki kargatzen da
(gehiegizko e- ditu)
ZnSO4 disoluzioa positiboki kargatzen da
(gehiegizko Zn2+ ioiak ditu)

ΦCuSO4 - ΦCu sortzen da

Cu-ezko elektrodoa positiboki kargatzen da
(gutxiegizko e- ditu)
CuSO4 disoluzioa negatiboki kargatzen da
(gutxiegizko Cu2+ ditu, gehiegizko SO4

2- ioiak ditu)

ZELULA GALBANIARRAK. DANIELL PILAZELULA GALBANIARRAK. DANIELL PILA



ZELULA GALBANIARRAK. DANIELL PILAZELULA GALBANIARRAK. DANIELL PILA



Zn → Zn2+ (aq) + 2e- (Zn)

Cu2+ (aq) + 2e- (Cu) → Cu

2e-(Zn) → 2e- (Cu) e— fluxua (anodotik katodora)

Zn + Cu2+ (aq) → Cu + Zn2+ (aq) 

Oxidazioa

Erredukzioa

Anodoa (anioiak etortzen dira)  

Katodoa (katodoak etortzen dira)

Redox-erreakzioa

-
+

Elektroiak garraiatzen dira alanbre baten 
zehar eta ioien kontzentrazioa 
konpentsatzeko gatz-zubia (elektrolito
geldoak eta sendoak; KCl, NH4NO3, …), 
erabiltzen da (pila ez agortzeko).

Elektroien mugimenduaren ondorioz 
elektrizitatea sortzen da (boltimetro edo 
potentziometro) erreakzio kimikotik.

ZELULA GALBANIARRAK. DANIELL PILAZELULA GALBANIARRAK. DANIELL PILA



Anodoa || gatz zubia || katodoaAnodoa || gatz zubia || katodoaPILA - DIAGRAMAK:

Zn ZnSO4 (aq) CuSO4 (aq) Cu

Faseen arteko muga Bi likido nahasgarrien arteko muga

Fase berean bi espezie badaude - koma

elektrodoANODOA
disoluzioANODOA disoluzioKATODOA elektrodoKATODOA

Gatz-zubia

ε = Φ (eskuin) - Φ (ezker)

A) Pila idaztean; oxidazioa ezkerraldean eta 
erredukzioa eskuinaldean.

B)

ε kalkulatzea erreakzioaren noranzkoa aurresateko
IUPAC-en hitzarmenak:

ε = Φ (erred) - Φ (oxid)

• i.e.e. > 0 – pila espontaneoa
• i.e.e. < 0 – erreakzio espontaneoa 

diagramaren kontrakoa (elektrolisia)

ZELULA GALBANIARRAK. DANIELL PILAZELULA GALBANIARRAK. DANIELL PILA



ZELULA ELEKTROLITIKOAKZELULA ELEKTROLITIKOAK

Zelula galbaniarra
(ε > 0)

zelula elektrolitikoa
(ε < 0)

Energia elektrikoa 
kanpoko iturria

Energia kimikoa

2 elektrodo (normalean geldoak; Pt) eta i.e.e. iturria 
bati konektatuta. e--ak i.e.e. iturriaren irteten dira

2H2O + 2e- → H2 + 2OH-
elektrodo 
negatiboan 
askatzen da

Elektrodo positiboan, 
O2 askatzen da,

4OH- → 2H2O + O2 + 4e-

2H2O → 2H2 + O2

Erredukzioa
(katodo, -)

Oxidazioa
(anodo, +)

�� Zelula ElektrolitikoakZelula ElektrolitikoakZelula ElektrolitikoakZelula ElektrolitikoakZelula ElektrolitikoakZelula ElektrolitikoakZelula ElektrolitikoakZelula Elektrolitikoak

Uraren elektrolisia:



ZELULA ELEKTROLITIKOAKZELULA ELEKTROLITIKOAK

Sortuko den karga (Q) edo 
erreduzitzen edo oxidatzen 
den kantitatea, korronte 
elektrikoaren arabera 
(intentsitatea I eta denbora)

Q  = I x t     (C = A x s)

Q = n F

n behar diren elektroi molak 
konposatua erreduzitzeko 
edo oxidatzeko



ZELULA ELEKTROLITIKOAKZELULA ELEKTROLITIKOAK



PILA GALBANIARREN TERMODINAMIKA. NERNST EKUAZIOAPILA GALBANIARREN TERMODINAMIKA. NERNST EKUAZIOA

Termodinamika prozesu itzulgarrietan beraz pilaren erdierreakzioak itzulgarriak 
izango dira (korronte elektrikoaren norantza aldatuz)

Erreakzio 
kimikoa

2AgCl (s) + H2 (g) ⇔ 2Ag + 2H+ + 2Cl-

Zirkuitu irekia
e-ak ezin dira pasatu 

terminal batetik bestera

Pilaren erreakzio 
elektrokimikoa

Oxidazioa (ezkerralde) 

Erredukzioa (eskumalde) 2 x [AgCl (s) + e- (Pteskum) ⇔ Ag + Cl-]

H2 (g) ⇔ 2H+ + 2e- (Ptezker)

2AgCl (s) + H2 (g) + 2e- (Pteskum) ⇔ 2Ag + 2H+ + 2Cl- + 2e- (Ptezker)

Ptezker H2 (g) HCl (aq) AgCl (s) Ag Pteskuin

Oreka Elektrokimikoa
Pila Galbaniarra Itzulgarria

• Bere faseak nahastu egiten dira
• Bi erdierreakzioak oreka elektrokimikoa lortu arte
• Pilen erreakzioa elektrokimikoa orekan dago

�� Pila Pila Pila Pila Pila Pila Pila Pila GalbaniarrenGalbaniarrenGalbaniarrenGalbaniarrenGalbaniarrenGalbaniarrenGalbaniarrenGalbaniarren Termodinamika. Termodinamika. Termodinamika. Termodinamika. Termodinamika. Termodinamika. Termodinamika. Termodinamika. NernstNernstNernstNernstNernstNernstNernstNernst EkuazioaEkuazioaEkuazioaEkuazioaEkuazioaEkuazioaEkuazioaEkuazioa



2AgCl (s) + H2 (g) + 2e- (Pteskum) ⇔ 2Ag + 2H+ + 2Cl- + 2e- (Ptezker)

Oreka-baldintza sistema elektrokimiko itxia Σ νi µi = 0
i

∼

Σ νi µii

∼
0 = = Σ ν(e-) µ(e-) + Σ´ νi µie-

∼
i

∼

∼µ ∼µ∼µ ∼µ ∼µΣ´ νi µi = -2
i

∼ (AgCl) - (H2) + 2 (H+) + 2 (Cl-) + 2 (Ag)

elektroiak + gainontzeko espeziak

∼Σ ν(e-) µ(e-) = -2 µ[e-(Pteskuin)] + 2 µ[e-(Ptezker)]e-
∼ ∼

Teskuin, Tezker ≡ eskuinaldeko eta ezkerraldeko terminalak
n ≡ pila-erreakzioaren karga-zenbakia
(erreakzio elektrokimikoaren elektroi-kopurua)

Σ ν(e-) µ(e-) = - n µ[e-(Teskuin)] + n µ[e-(Tezker)]∼ ∼∼

PILA GALBANIARREN TERMODINAMIKA. NERNST EKUAZIOAPILA GALBANIARREN TERMODINAMIKA. NERNST EKUAZIOA



ν (e-(Tezker)) = + n

j = e- eta zj = -1

µj
α = µj

α + Φα Zj F
∼

Σ ν(e-) µ(e-) = - n µ[e-(Teskuin)] + n µ[e-(Tezker)]
∼

e-

∼∼

µ[e-(Tezk)] = µ[e-(Tesk)]

Σ ν(e-) µ(e-) = nF(Φesku - Φezker) = nFε
e-

∼

ε = Φ (eskuin) - Φ (ezker)

IUPAC � Oxidazio Tezker

Σ νi µii

∼
0 = = Σ ν(e-) µ(e-) + Σ νi µie-

∼
i

∼

Σ´ νi µii = -nFε∼

µj
α = µj

α + Φα Zj F∼
Σ νi µi + F Σ νi zi Φ

i
-nFε =  

i

Bakarrik espezie kargatuak sartzen dira, 
disoluzioan dauden ioiak, fase berdinean 
daudenez guztiek Φ bera daukate

Gainera, disoluzioa elektrikoki 
neutroa denez: Σ νi zii

0 =  

-2 µ(AgCl) - µ(H2) + 2 µ(Ag) + 2 µ(H+) + 2 µ(Cl-) = -2FεΣ νi µii
-nFε =  

e-
Σ ν(e-) µ(e-) = n µ[e-(Tezker)] - n µ[e-(Teskuin)]

+ nF(Φeskuin - Φezker)

∼

PILA GALBANIARREN TERMODINAMIKA. NERNST EKUAZIOAPILA GALBANIARREN TERMODINAMIKA. NERNST EKUAZIOA



µi = µi
º + RT ln ai

Σ νi µii = -nFε

Σ νi µi = 
i

Σ νi µi
º + 

i
RT Σ νi ln ai = ∆Gº + RT ln [Π(ai)νi ]

i i

ε =  - ∆Gº
nF

- RT
nF

ln [Π(ai)νi ]
i

εº ≡ erreakzioaren potentzial normal estandarra (a = 1)

ε = εº- RT
nF

ln [Π(ai)νi ]
i

Nernst-en ekuazioa

Q = Π(ai)νi ≡ erreakzio-zatidura edo aktibitate-zatidura. Espezie guztiak 
barne e--ak izan ezik
Aktibitatea molalitate eskalan

Pila batean ∆G da energia lan elektrikoa egiteko

i

PILA GALBANIARREN TERMODINAMIKA. NERNST EKUAZIOAPILA GALBANIARREN TERMODINAMIKA. NERNST EKUAZIOA



εº = -
∆Gº

nF
= RT ln K

nF

• Q = K   bada, ε = 0 => ε0

• Q < K   bada, ε > 0 Pilan erreakzio hori gertatzen da idatzita dagoen 
moduan (oxidazioa ezkerraldeko elektrodoan). 
Produktuak ↑, Q ↑ eta i.e.e. ↓, Q = K izan arte, eta 
horretarako i.e.e. = 0

ε < 0 Pilan erreakzio horiez da gertatzen idatzita dagoen 
moduan (alderantziz idatzi behar dugu).

< 0< 0> 0> 0Ez espontaneoa

= 0= 0= 0= 0Oreka

> 0> 0< 0< 0Espontaneoa

εεεε∆∆∆∆G

Pilaren espezie kimiko guztiak egoera estandarrean badaude � a = 1 eta ε = ε0

1) Propietate termodinamikoen taula erabiliz

∆Gº = Σ Gº (produktuak) - Σ Gº (erreaktiboak) ∆Gº = - nFεº

εεεε-ren determinazioa
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2) i.e.e. –ren neurketak erabiliz

Ptezker H2 (g) HCl (ac) AgCl (s) Ag PteskuinAdibidea: 

2AgCl (s) + H2 (g) ⇔ 2Ag (s) + 2H+ (ac) + 2Cl- (aq)Erreakzio osoa: 

Nernst: ε = εº - RT
2F

ln
[a(H+)]2 [a(Cl-)]2 [a(Ag)]2

[a(AgCl)]2 a(H2)

• P = 1 bar bada, a (solidoak) = 1 beraz, a(AgCl) = a(Ag) = 1

• gasentzat, a(H2) = f(H2) / Pº Hurbilketa (P0 ≈ 1 bar), f(H2) = P (H2) = a (H2)

• elektrolitoentzat, Mν+ Xν-, 

ai = (a+)νννν+ (a-)νννν- = (νννν+)νννν+ (νννν-)νννν- (γγγγi m i/mº)νννν+ + νννν-

HCl: ν+ = ν- = 1 a (H+) a (Cl-) = (γi m/mº)2

γi ≡ aktibitate koefizientea
mº ≡ 1 mol/Kg

ε = εº - RT
2F

ln
(γi m)4

P (H2)
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ln γiε + 2RT
F

ln P (H2) = εº -ln m - RT
2F

2RT
F

Kantitate 
guztiak 
ezagututa estrapolazioa m = 0 � ε0 (geroxeago berriro)

m → 0 denean,   γi → 1, ln γi → 0

Potentzial-diferentziaren 
gehiketa faseen arteko mugan

Pila batek lotura likidoa duenean : ITZULEZINA DA

i.e.e.

2 Disoluzioen arteko 
pot.-dif. gehigarria.

εj = Φdis, eskum - Φdis, ezker
Juntura likidoaren potentziala

ε = εj + εº - RT
nF

ln [Π´(ai)νi ]
i

Gatz zubiarekin (elektrolito sendoa eta kontzentratua), lotura likidoaren 
potentziala murriztu egiten da (εj → 0). 

γi lortu ahal da γ±-ren bidez 
(Debye-Hückel)
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• Pila Galbaniarren Sailkapena

Pila =  erdipilen lotura.
� Pila Kimikoak edo Kontzentrazio Pilak
� Pila Transferentziarekin eta Transferentziarik Gabe

• Pila Kimikoak

Bi erdizeluletan gertatzen diren erdierreakzioak ≠ dira. 
Prozesu globala = erreakzio kimikoa

Adibideak: 

Ptezker H2(g)   HCl(aq)  AgCl(s)   Ag Pteskuin

Cu CuSO4(aq)    ZnSO4(aq)   Zn
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• Kontzentrazio-Pila

Bi erdizelulen erreakzio elektrokimikoak 
berdinak, baina kontzentrazio desberdinak

εº = εº
eskuin - εº

ezker

Erdizelulen erreakzioak =
εº = 0   baina  ε ≠ 0 

[ ]
[ ] 2

1

2

2
0 ln

)(

(aq)Cu
ln 

M

M

nF

RT

aqCuFn

RT
zelzel −=

⋅
−= +

+

εε

M1 < M2 espontaneoa izateko, disoluzio kontzentratuena erreduzituko da

• Pila kimikoa transferentziarekin

Zn ZnSO4(aq)    CuSO4(aq)   Cu

• Pilak Transferentziarekin:

Ioien garraioa bi erdielementuen artean, 
lotura likidoan zehar (gatz zubirik gabe)
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• Pilak Transferentziarik gabe

Ez dago ioien garraiorik bi erdielementuen artean
Lotura likidorik gabeko pilak edo gatz-zubiarekin

• Pila kimikoa transferentziarik gabe

• Kontzentrazio-pila transferentziarik gabe

Pt H2(g)   HCl(aq)    AgCl(s)   Ag Pt

Pt Cl2(Pezker)   HCl(aq)   Cl2(Peskuin)  Pt

Cuezker CuSO4(mezker)    CuSO4(meskuin)   Cueskuin

• Kontzentrazio-pila transferentziarekin
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ELEKTRODOAKELEKTRODOAK

Elektrodoa ≡ erdipila

� Metal-ioi metaliko elektrodoak:
M metal bat oreka elektrokimikoan dago Mz+ ioiak 
dituen disoluzio batekin.

Mz+ + z+ e- ↔ M

Adibideak: Cu2+ Cu,  Hg2
2+ Hg,  Pb2+ Pb.

Hg-ak ez du erreakzioan parte hartzen soilik metalaren 
amalgama egiteko (disoluzio solidoa).

� Amalgama elektrodoak:

Metal baten disoluzioa Hg likidoan

Mz+ + z+ e- ↔ M(Hg) Metala Hg
likidoan

• Elektrodo Itzulgarriak

�� ElektrodoakElektrodoakElektrodoakElektrodoakElektrodoakElektrodoakElektrodoakElektrodoak



Elektrodo hauen erdierreakzioa disoluzio berean 
dauden bi espezieren artean ematen da.

� Erredox elektrodoak:

• Metala e- -ak emateko edo hartzeko besterik ez

Adibidea: Pt (geldoa, soilik e--ak garraiatzeko)Pt Fe3+, Fe2+

� Metal-gatz disolbaezina elektrodoak:

M metala kontaktuan dago Mν+Nν- gatz 
disolbaezinarekin eta Mν+Nν- gatz saturatuarekin. 
Gainera, Nz- ioia duen gatz disolbagarria izango du.

Adibidea: 

• Ag metala
• AgCl solidoa
• Disoluzio Cl- ioiekin  eta AgCl-rekin saturatua

Ag AgCl(s)   Cl-(aq)

Kalomel elektrodoa : Hg Hg2Cl2(s)  KCl(aq)

ELEKTRODOAKELEKTRODOAK



� Gas elektrodoak
Gas bat orekan dago disoluzioaren ioiekin

Adibidea: hidrogeno-elektrodoa Pt H2(g)   H+(ac)

H2(g) ↔ 2H+ (aq) + 2e-Erdierreakzioa: 

Elektrodo hau garrantzizkoa da beste guztiekin 
konparatzeko elektrodo estandartzat hartzen delako.

� Ez-gas ez-metal elektrodoak: 

Adibideak: Pt Br2(l)   Br-(aq)Pt I2(s)     I-(aq)

� Mintz-elektrodoak (Geroago ikusiko ditugu)
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Interesgarria da erdizelula baten potentziala ezagutzea, 
baina bere balio absolutua ezin da determinatu, beraz 
erreferentzia bat

|| Hg2Cl2 (saturatua), KCl (xM) | Hg

Kalomel-elektrodoa

|| AgCl (saturatua), KCl (xM) | Ag

Ag/AgCl elektrodoa

hidrogeno-elektrodoa Pt H2(g)   H+(ac)

Sekundarioak

• Erreferentzia-Elektrodoak

ELEKTRODOAKELEKTRODOAK



• Elektrodoaren Potentzial Estandarra

Interesgarria da zelula guztien ε º ezagutzea (ad., 
erreakzioaren noranzkoa aurreikusteko, behintzat 
baldintza estandarretan)

Nola elektrodo baten potentziala ezin da neurtu, 
elektrodo itzulgarri jakin bat erreferentzia bezala 
erabiliz, gainontzeko elektrodoen potentzial 
estandarrak determinatu dagokion pila muntatuz 
eta neurtuz.

Erreferentzia-elektrodoa ur-disoluzioentzat Hidrogeno-elektrodoa

Pt H2(g)    H+(aq)
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Zn(s) → Zn+2(aq) + 2e- 2e- + 2H+(aq) → H2(g) H2(g) → 2H+(aq) + 2e- 2e- + Cl2(g) → 2Cl-(aq)

Hidrogeno-elektrodoaren potentzial estandarra

εεεεº = 0

Pila: Pt   H2(g)   H+(aq)   H2(g)  Pt

Erreakzio kimikoa: H2 + 2H+ → 2H+ + H2

Pt    H2(g)    H+(aq)
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Pilaren eskema

Ezkerraldeko 
elektrodoa

H2 –aren elektrodoa Elektrodo problema

IUPAC
erredukzioa

Eskuinaldeko 
elektrodoa

ε = εº(erred)

εº= εº(eskuin)- εº(ezker) ε= εº(erred)- εº(erref)εº= εº(erred)- εº(oxid)

εº(erref) = 0

Elektrodoaren potentzial estandar guztiak (ai = 1) erredukzio-potentzialak dira 
(taulatuta). 

ELEKTRODOAKELEKTRODOAK



ErreduzioErreduzio PotentzialPotentzial
EstandarrakEstandarrak

(uretan)
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� ε0erredukzio > 0 – erreduzitzen da (katodoa), orduan oxidatzailea da eta E0 baxuago 
duten konposatuak oxidatuko ditu.

Erdierreakzioak itzulgarriak dira – baldintzen arabera elektrodoak katodoa edo 
anodoa izan daitezke (ε0 (erred) = -ε0 (oxid)).

εº = εº (eskuin) - εº (ezker) εº = εº (katodo) - εº (anodo)

Pila idatzita dagoen bezala

Pila baten potentzial estandarra kalkulatzeko erredukzio potentzialetik (taulka):

Pila espontaneoa izateko ε0 > 0, beraz:

� ε0
erredukzio < 0 – oxidatzen da (anodoa), orduan joera erreduzitzailea du eta E0 

handiago duten konposatuak erreduzituko ditu.

ELEKTRODOAKELEKTRODOAK



I.E.EI.E.E. NEURKETAREN APLIKAZIOAK. NEURKETAREN APLIKAZIOAK

i.e.e. –ren neurketatik

(∂∆G/ ∂T)P = - ∆S   denez

∆Gº = ∆Hº - T ∆Sº

∆Gº = -(nFεº)

∆Sº = nF ∂εº

∂T

∆Hº = - nFεº + nFT
∂εº

∂T P

T(∂Sº
i/ ∂T)P = Cº

P,i

∆Sº = nF
∂εº

∂T
P

∆Cº
P = nFT

∂2εº

∂T2
P

dH = TdS + VdP

Cp = (δH / δT)p

(dG=VdP-SdT)

• Magnitude Termodinamikoen Determinazioa (praktika EKF-1)
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Zelan kalkulatzen dira εº -ren deribatuak T-rekiko?

• εº neurtzen dira T desberdinetan
• balioak doitu egiten dira Taylor-ren serie trunkatu

bat jarraituz

a, b, c, d ≡ kteak (doiketa).
T0 ≡ normalena inguruneko T

εº = a + b(T – T0) + c(T-T0)2 + d(T – T0)3

∆Gº = - nFεº

∆Gº = - RT lnK
lnK = nF εº

RT
Kº ≡ redox, disolbagarritasun, 
disoziazio-konstantea,....

• Oreka Konstantearen Determinazioa
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• Aktibitate-Koefizientearen Determinazioa

Pilaren i.e.e. = f(ai disoluzioaren ioiak.)
ε neurtuz

γγγγi

Adibidea:  Pt H2(g)   HCl(aq)   AgCl(s)  Ag Pt

Erreakzio osoa: 2AgCl (s) + H2 (g)  ↔ 2Ag(s) + 2H+ (aq) + 2Cl- (aq)

Nernst-en ekuazioa: ε = εº - RT
2F

ln
[a(H+)]2 [a(Cl-)]2 [a(Ag)]2

[a(AgCl)]2 a(H2)

ordezkatuz, ε = εº - RT
2F

ln
P(H2) / Pº

((γi m/mº)2)2

m ≡ HCl-ren molalitate estekiometrikoa
γi ≡ aktibitate-koefiziente estekiometrikoa
mº ≡ 1 mol /kg

ε = εº - RT
nF

ln [Π(ai)νi ]
i

P(H2) ≡ H2 (g)-ren presioa
Pº ≡ 1 bar
εº ≡ i.e.e. estandarra

(a+ )ν+ (a- )ν- =ai = (ν± γi mi/mº)ν
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Metodoren indartsuena elektrolitoen
aktibitate-koefizienteak kalkulatzeko

ln γiε + 2RT
F

ln [P (H2)/Pº]   =  εεεεº -ln (mi/mº) - RT
2F

2RT
F

y =  o.o.  - m x  

Molalitate baxuentzat, bikote-ionikoren eragina oso txikia da

γi ≡ γ±
Debye-Huckel.
Muga legea

ln γ± = - z+z- C  m1/2

(Disoluzio oso diluituak, Im < 0.01 mol/kg)
(Elektrolito 1:1 ���� Im = m)

ε + 2RT
F

ln [P (H2)/Pº]   =  εεεεº + ln (mi/mº) - RT
2F

2RT
F

(- z+z-) C  m1/2

Edozein molalitateren γi kalkula daiteke (C ezagutuz)  








−






+
0

0

2ln
2

ln
2

P

P

F

RT

m

m

F

RT Hiε

m½
εεεε0

malda α C
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( ) ( )

i

ii

m

F
RT

m
F

RT
m

nF

RT

ln
2

ln

ln
2

ln

0

040

−−=

−=⇒−=

±

±±

εεγ

γεεγεε

Edo errepresentario linealarik gabe eta suposatuz P(H2) = 1 bar:

• pH-ren Neurketa

H+-ekiko itzulgarria den zelula bat muntatu 
eta ε neurtu, beira-elektrodoa erabiliz
Elektrodo hori mintz-elektrodo ioi 
hautatzailea; X espezie ioniko (ad. H+) soil 
batekiko iragazkorra dena.

∆Φ(mintz-dis.) = f(ioi espezifiko baten aktibitatea)
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Aplikazioa : pH-ren neurketak
(X disoluzioarena)

Pt Ag AgCl(s)   HCl(aq)  beira   X dis.   KCl(sat)   Hg2Cl2(s)   Hg Pt´

Beira-elektrodoa Kalomel elektrodoa

X disoluzio probleman sartzen da 
beste erreferentzia elektrodoarekin 
(Kalomel-elektrodoa)
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Elektrodoa  X disoluzioan sartzean disoluzioko H+ ioien eta  beirako H+ ioien 
arteko oreka
Beira eta disoluzioaren artean karga-transferentzia, potentziala diferentzia sortuz

Pt Ag AgCl(s)   HCl(aq)  beira   X dis.   KCl(sat)   Hg2Cl2(s)   Hg Pt´

∆Φ = εX - εS = [µS (H+) - µX (H+)] / F

µ-aren ekuazioa log eta 
aktibitateen funtzioa ipiniz,

pH(X) = pH(S) + (εX - εS) F (RT ln 10)-1

Φ(X) - Φ(beira) = [µbei (H+) - µX (H+)] / F = εX

S disoluzio patroian sartzean

Φ(S) - Φ(beira) = [µbei (H+) - µS (H+)] / F = εS

µj
α - µj

β = (Φβ - Φα) Zj F

Elektrodoa erabili baino lehen uretan sartu, beiraren azaleko katioiak uretarantz 
mugitu eta uraren H+ beiran ioien lekuetan jartzen dira
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BATERIA ETA ERREGAI PILAKBATERIA ETA ERREGAI PILAK

Zelula galvaniarren bidez energia elektrikoa lortzen 
da, baina ez da iraunkorra. 
Bateriak – zelula elektrokimiko bat edo gehiago 
korronte elektrikoa lortzeko boltaia konstantepean 
(iraunkorragoak eta “autosufizienteak”).

-Lehorra (Leclanché)
Arruntena (telebistak, irratiak, ..)
Boltaia ~ 1.5V.

( )

( ) ( ) ( ) ( )sOMnlOHaqNHaqZnaqMnOaqNHsZn

lOHaqNHsOMnesMnOacNH

eaqZnsZn

3223

2

24

233224

2

)()(2)(22

)()(2)(2)(2)(2

2)(

+++→++
−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−

++→++
+→

++

−+

−+

Alkalinoa – antzekoa baina basea (OH-) erabiliz anodoan

�� Bateria eta Erregai PilakBateria eta Erregai PilakBateria eta Erregai PilakBateria eta Erregai PilakBateria eta Erregai PilakBateria eta Erregai PilakBateria eta Erregai PilakBateria eta Erregai Pilak



- Pila botoiak (Merkuriozkoak)

( ) ( ) ( ) )(

)(2)(2)()(

2)()()(2)(

2

2

lHgsZnOsHgOHgZn

aqOHlHgelOHsHgO

elOHsZnOaqOHHgZn

+ →+
−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−

+ →++
++ →+

−−

−−

Boltaia 1,35 V, iraunkorragoak baina Hg pozointsua eta kutsatzailea

Medizinan eta Industria Elektronikoan
(Erlojuak, kalkulagailu,…. )

- Berunezko akumuladorea
( )

( ) )(2)(2)(2)(4)(

)(2)(2)()(2)(

2)()(

24

2

42

24

2

42

4

2

4

lOHsPbSOaqSOaqHsPbOsPb

lOHsPbSOeaqSOaqHsPbO

eaqPbSOaqSOsPb

+→+++
−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−

+→+++
+→+

−+

−−+

−−

6 zelula serietan � 12 V (elektrizitate handia denbora tarte laburrean)
Bateriek korrontea sortu oreka heldu arte, akumuladoreetan hasierako 
kontzentrazioak berreskura daitezke kanpoko elektrizitatea emanez. 
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- Li Bateriak Egoera solidoan lan (orain arte elektrolito likido edo pasta)
Li anodoan (erredukzitzailea ahaltsua) eta katodoan oxido bat 
edo beste metala
Biak lotzeko elektrolito solidoa (polimeroa)
Boltaia 3 V eta birkargatu ahal dira

- Erregai Pilak

Erregai fosilen alternatiba (ez oso 
eraginkorra eta kutsatzailea)

Pila hauek etengabe kargatzen ari dira 
eta korronte elektrikoa ematen dute 
modu jarraian eta errendimendu onak
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H2 – O2 Erregai Pila

Mintz ioi-hautatzailea (iragazkorra H+) 
murgilduta elektrolito solidoan
H+ trukea � korronte elektrikoa
Pt-ak katalizatzen du erreakzioa

( )

( ) ( ) V 1,229      )(
2

1

V 1,229    )(22
2

1 katodoa

V 0ε     22)(   anodoa

0

222

0

22

 0

2

=→+

−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−−

=→++

=+→
−+

−+

ε

ε

lOHgOgH

lOHeHgO

eHgH

Abantailak – Errendimendu ona eta produktua “garbia” (ura)

Desabantailak – H2 gordetzea zaila eta arriskutsua. Pt oso gareztia
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