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ESTUDIO TERMODINÁMICO DEL SISTEMA COBRE-ZINC-TIOUREA EN SOLUCIÓN 

ACUOSA PARA LA ELECTRODEPOSICIÓN DE FOTOCÁTODOS BASADOS EN 

SULFUROS DE COBRE-ZINC 

 

 El aumento del consumo energético a nivel mundial y el cambio climático ha generado la 

búsqueda de nuevos combustibles de carácter renovables y ecológicos. En este ámbito surge el 

hidrógeno, el cual posee un alto potencial energético por sobre los combustibles fósiles, esto conlleva 

como alternativa al estudio de nuevas tecnologías que puedan producir el combustible de manera más 

eficiente y aprovechando la energía del sol como en el caso de las celdas fotoelectroquímicas. 

 Muchos materiales basados en óxidos y sulfuros cumplen las características necesarias para 

ser un fotoelectrodo. En esta investigación se propuso estudiar la termodinámica del sistema Cu-Zn-

Tiourea-H2O para la electrodeposición del material sulfuro bimetálico cobre-zinc, donde la tiourea 

(TU) es utilizada como precursora de azufre. 

 Dentro de los resultados se obtuvieron diagramas de Pourbaix para los sistemas Cu-TU-H2O, 

Zn-S-H2O y Cu-Zn-TU-H2O. En este último se estudió la estabilidad del sulfuro de cobre-zinc fijando 

dos casos de concentraciones de los reactivos, según las proporciones Zn/Cu=4 y Zn/Cu=0,2 a 25°C 

los cuales representan un exceso de las concentraciones de zinc y de cobre, respectivamente. En el 

caso de la proporción Zn/Cu=4, se observa en el diagrama de Pourbaix una región de estabilidad de 

la especie CuxZnyS que comprende desde el pH 0 (entre potenciales 0,55 V vs EHE hasta -0,90 V vs 

EHE) hasta el pH 14 (entre potenciales -0,50 V vs EHE hasta -1,75 V vs EHE). En el caso de la 

proporción Zn/Cu=0,2, la región de estabilidad de la especie CuxZnyS aumenta hacia los potenciales 

de reducción generando una mayor área de estabilidad del material.  

 Con respecto a la tiourea, esta no es precursora directamente de azufre para la formación de 

sulfuros, ya que tiende a formar complejos cobre-tiourea (CTC) en el sistema. En cambio, la 

disociación de la tiourea es la que genera H2S y esta especie es la que tiene mayor tendencia a formar 

sulfuros en potenciales de reducción. Para generar altas concentraciones de H2S en el sistema es 

necesario elevar la temperatura del electrolito, situación que no es favorable ya que puede generar 

reacciones secundarias o efectos adversos en el sistema. Es por este motivo que se propone realizar 

la electrodeposición a temperatura ambiente y bajo las concentraciones fijadas, con la finalidad de 

formar los CTC en el electrodo de trabajo, y luego realizar un tratamiento térmico a 180°C a estos 

complejos para poder obtener sulfuros de cobre-zinc. 
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1 Introducción 
 

1.1 Hidrógeno como combustible sostenible 
 Una de las temáticas más importantes a abordar es el crecimiento demográfico, que ha sido el foco 

de atención en los últimos siglos. Esta se atribuye principalmente a una mayor esperanza de vida en la 

población, el crecimiento urbano y la industrialización. El último reporte publicado en el año 2018 por The 

World Bank registra la existencia de 7,6 mil millones de personas en el planeta [1], cifra que podría llegar 

a aumentar hasta los 9,7 mil millones para el año 2050 y 11,2 mil millones para el año 2100 según las 

proyecciones de la Organización de las Naciones Unidas (ONU). [2] 

 El principal impacto que genera el crecimiento demográfico es el aumento del consumo energético, 

como se muestra en la Figura 1. Se observa un aumento notable en el consumo durante los últimos años en 

el continente asiático, debido a su aumento poblacional y a la alta tasa de productividad de los países 

desarrollados y subdesarrollados que conforman el continente.  

 Alrededor de un 80% de la energía que se utiliza hoy en día proviene de combustibles fósiles (carbón, 

petróleo y gas natural), 10% proviene de la electricidad y el resto se distribuye en energía a partir de la 

biomasa y mediante la combustión de combustibles CO2 que genera calor, se muestra en la Figura 2 un 

desglose del consumo de combustibles mencionados anteriormente pertenecientes al año 2019. [3] El mayor 

porcentaje corresponde a combustibles de carácter no renovable, su gran consumo trae consigo altos niveles 

de emisiones de gases de invernadero hacia la atmósfera siendo el principal responsable del aumento de la 

temperatura terrestre. Es por este motivo que la sociedad actual se ha enfocado en la producción de energía 

mediante fuentes renovables y sostenibles (solar, eólica, geotermia, hidráulica, hidrógeno, entre otros), 

además de reducir las emisiones de gases de invernadero hacia el medio ambiente permitiendo frenar el 

calentamiento global. 

 

Figura 1. Consumo de energía a nivel mundial durante los últimos 29 años.[3] 
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Figura 2. Desglose por tipos de energía consumida a nivel mundial en el año 2019.[3] 

 Bajo este contexto nace la iniciativa de utilizar hidrógeno (H2) como combustible renovable. Este 

es el elemento con mayor abundancia en la Tierra y el más liviano en la tabla periódica, está conformada 

por dos electrones y dos protones en su estructura molecular. Algunas de las propiedades del H2 se muestran 

en la Tabla 1. 

Tabla 1. Propiedades fisicoquímicas del hidrógeno.[4] 

Propiedad Valor Unidad 

Radio molecular 120  pm  
Peso molecular 2,02  g mol−1  
Densidad (a 1 atm y 20°C) 8,38 ∙ 10−2  kg m−3   
Viscosidad dinámica (a 1 atm y 20°C) 8,81 ∙  10−5   g cm−1 s−1  
Punto de ebullición −253  °C  
Rango de inflamabilidad en aire 4 – 75   % en volumen  
Temperatura de autoignición en aire 585  °C  

 

 Hoy en día, el hidrógeno se puede producir mediante diversos métodos. Los más comunes son el 

reformado de gas natural con vapor y la electrólisis. Otros métodos incluyen procesos biológicos e 

impulsados por energía solar.[5]  

 El reformado de gas natural con vapor no es un proceso renovable ya que surge a partir del 

combustible fósil, este método corresponde a un proceso térmico que involucra altas temperaturas donde el 

vapor reacciona con el hidrocarburo formando el hidrógeno.  

 La electrólisis es otro de los métodos utilizados, particularmente por su carácter renovable. Este 

método se basa en procesos electroquímicos, donde las moléculas de hidrógeno se forman a partir de la 

hidrólisis del agua. 

 Los procesos impulsados por energía solar y factores biológicos son menos utilizados dentro de la 

industria de producción de hidrógeno, ya que son métodos más recientes por lo que implican limitaciones 
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tecnológicas y de eficiencia. Los procesos impulsados por energía solar se caracterizan en fotobiológicos, 

fotoelectroquímicos y termoquímicos solares. El primero utiliza la actividad fotosintética natural de 

bacterias y algas verdes para producir hidrógeno. El segundo utiliza semiconductores especializados para 

separar el agua en hidrógeno y oxígeno. Y el tercero utiliza energía solar concentrada para impulsar 

reacciones de división del agua, a menudo junto con otras especies como los óxidos metálicos.  

Las principales ventajas del hidrógeno como combustible son: 

• Su reacción de combustión es altamente exotérmica y sólo genera vapor de agua hacia la atmósfera, 

este se reincorpora al ciclo natural del agua y no contribuye a los gases del efecto invernadero. La 

reacción (1) corresponde a la oxidación del hidrógeno para formar agua en estado gaseoso junto con 

la entalpía estándar de formación del agua.  

H2(g) + 1 2⁄ O2(g) ↔ H2O(g) 

 
∆Hf

° (298 K) = −242 kJ mol−1  
 

(1) 

 

• Posee una alta densidad gravimétrica de energía en comparación con otros combustibles como se 

muestra en la Tabla 2. 

Tabla 2. Densidad de energía gravimétrica y volumétrica de distintos combustibles. (calculada a 1 bar).[6] 

 

Combustible 

Densidad 

gravimétrica 

/ MJ kg-1 

Densidad 

volumétrica 

/ MJ L-1 

Carbón 24 - 

Madera 16 - 

Gasolina  44 35 

Diesel 46 37 

Metanol 20 18 

Metano 54 0,036 

Hidrógeno 143 0,011 

  

 Existen algunos desafíos para el hidrógeno combustible: 

• Es costoso producir hidrógeno, y la producción actual no es competitiva frente a los combustibles 

fósiles. La celda de combustible, que transforma la energía química a energía eléctrica, es también 

una tecnología costosa. Para superar esta barrera, según expertos, se deben reducir los costos de una 

celda de combustible en un factor de 10 y 15%, y los costos de producción de hidrógeno en un 

factor de 4%.[7] 

 

• Su almacenamiento resulta ser complicado, debido a que la densidad volumétrica es menor en 

comparación con el resto de los combustibles de la Tabla 2 y el punto de ebullición del hidrógeno 

es de -252,9°C donde para lograr esa temperatura se requiere de una energía significativa [6]. 

Actualmente, se utilizan técnicas de almacenamiento como el hidrógeno comprimido y licuado, 

mediante el cual el gas es sometido bajo presión en tanques (hasta 700 bar) para aumentar la 

densidad de almacenaje. También se utilizan el crio-almacenamiento de líquidos, fisisorción en 

estructuras organometálicas de gran superficie, en jaulas de hidrato de clatrato y almacenamiento 

mediante enlaces químicos con otros elementos, por ejemplo, en hidruros metálicos (MgH2, 

LANi5H6, y LiBH4) o utilizando el H2 y CO2 para fabricar combustible químico.  
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1.2 Radiación solar 
 El Sol es la estrella más cercana a la Tierra, y su energía radiante es prácticamente la única fuente 

de energía que influye en los movimientos atmosféricos y en el clima. El sol, también conocido como enana 

amarilla, posee un cuerpo completamente gaseoso. Su composición másica es de 74% hidrógeno, 25% helio 

y 1% de otros elementos. En la capa externa del Sol la temperatura alcanza los 5.800 K, aproximadamente. 

[8] 

 La energía que produce el Sol proviene del núcleo mediante un proceso llamado fusión atómica. 

Esta energía viaja en el espacio en forma de radiación electromagnética y para poder cuantificar la radiación 

que llega a la Tierra es necesario asimilar el Sol como un cuerpo negro, es decir, que toda la energía emitida 

desde el exterior es absorbida, y toda la energía proveniente desde el interior es emitida; para luego aplicar 

los principios de radiación de un cuerpo negro. 

 La ley de Planck es la que modela la irradiancia espectral de un cuerpo negro que tiene una 

temperatura T según la siguiente expresión [9]: 

 Ebλ =
C1

λ5 [eC2 λT⁄ − 1] n2
 (2) 

donde: 

• Ebλ corresponde al poder de emisión hemisférico de un cuerpo negro. Las unidades de magnitud 

son W m-2μm-1. (La palabra “hemisférico” indica que la energía se está transmitiendo radialmente 

en todas direcciones sobre una superficie). 

• C1 corresponde a la primera constante de radiación. (3,74 x 108 W μm4 m-2); 

• C2 corresponde a la segunda constante de radiación. (1,44 x 104 μm Κ); 

• n corresponde al índice de refracción del medio. (n = 1 para el vacío y n ≈ 1 para el aire) 

• λ es la longitud de onda (μm); y 

• T es la temperatura del cuerpo negro (K). 

 La energía total emitida por un cuerpo negro se obtiene integrando la expresión de la ecuación (2) 

sobre todas las longitudes de onda. La cual corresponde a la ley de Stefan-Boltzmann [9] 

 Eb = ∫ Ebλ dλ
∞

0

=  σT4 (3) 

donde: 

• Eb corresponde a la energía total emitida por un cuerpo negro. (W m-2) 

• σ corresponde a la constante de Stefan-Boltzmann. (5,67 x 10-8 W m-2 K-4)  

 De esta manera, la cantidad promedio de radiación solar que incide sobre la superficie exterior de 

la atmósfera terrestre es de 1.367 W m-2. [9]  

 Se observa en la Figura 3 el modelo de irradiación solar utilizando la ley de Planck simulando un 

cuerpo negro. En ella se observa la irradiación al exterior de la atmósfera y cruzando la atmósfera a nivel 

del mar, donde la última es de menor intensidad por la presencia de moléculas capaces de absorber bajas 

longitudes de ondas y generar una reacción química. Un ejemplo es la reacción fotoquímica del oxígeno 

(O2) y del ozono (O3) que ocurre en la estratósfera con la absorción de la gran parte de rayos UV incidentes. 

[10]  

 La radiación solar que incide sobre los distintos puntos de la superficie del planeta no es la misma, 

esto se debe a diferentes motivos: 
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• Durante el perihelio la incidencia de radiación solar es mayor que durante el afelio debido a que el 

ángulo sólido que cubre la Tierra vista desde el Sol decrece cuadráticamente con la distancia que 

los separa. 

 

• En la línea del Ecuador la irradiación es mayor que en las zonas cercanas a los Polos, puesto que se 

inciden de manera perpendicular. 

 

• Mientras mayor sea la altitud del lugar, menor es la atenuación de los rayos del sol por la atmósfera, 

por lo que la radiación UV será mayor que a nivel del mar. 

 

• Depende del clima, ya que una zona con mayor nubosidad podrá absorber mayor radiación que una 

con menor nubosidad. 

 

Figura 3. Espectro de irradiación solar.[11] 

 En Chile existe una gran diversidad climática en sus territorios y es el país que posee una de las 

zonas con mayor cantidad de energía solar recibida por metro cuadrado al año que pertenece al Norte Grande 

de Chile, región de Atacama, como se observa en Figura 4. La intensidad de radiación es superior a los 250 

W m-2 en el altiplano y superior a los 200 W m-2 en la depresión intermedia.[12] Actualmente existen plantas 

fotovoltaicas que aprovechan esta energía en la zona árida del país, tales como:  

1. El Romero, ubicado en la comuna de Vallenar con una potencia bruta de 196 MW.  

2. Bolero, ubicado en la comuna de Sierra Gorda con una potencia bruta de 146,64 MW. 

3. Luz del Norte, ubicada en la comuna atacameña de Copiapó con una potencia bruta de 141 MW. 

4. Finis Terrae, ubicada en la comuna de María Elena con una potencia bruta de 138 MW. 
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Figura 4. Distribución de radiación solar promedio anual en mapa digital de la Región de Atacama. [12] 

 

1.3 Celdas fotoelectroquímicas 
 Considerando las ventajas que posee el hidrógeno como combustible por sobre los combustibles 

fósiles, el desarrollo de nuevas tecnologías que permitan su producción de manera sustentable y la fuente 

inagotable de energía solar que posee la zona del Norte Grande de Chile. Se referirá en esta sección a las 

celdas fotoelectroquímicas (PECs) que son capaces de promover la electrólisis del agua utilizando la energía 

solar, y por ende, producir hidrógeno. Este fenómeno se explica mediante la teoría de los semiconductores, 

la electroquímica y la captación de energía solar. 

 Un componente clave para los sistemas PEC es el semiconductor eléctrico que es sensible a la luz 

(fotoelectrodo). El fotoelectrodo cumple varias tareas a la vez: absorción de luz, separación de cargas, 

transportes de cargas y catálisis de H2 y O2 en su superficie. El material tiene que ser estable en una solución 

conductora iónica (electrolito) y poder fabricarse a bajo costo. [6] 

 Similarmente en una celda electroquímica se requiere de dos electrodos (ánodo y cátodo) ambos 

conectados por el electrolito, y además conectados entre sí externamente con el fin de establecer un circuito 
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eléctrico con flujo de corriente. La diferencia que existe en los sistemas PEC es que la fuente de poder 

proviene de la energía solar que es absorbida por el fotoánodo y/o el fotocátodo del sistema. 

 Dentro de los PECs ocurren semirreacciones de oxidación (pérdida de electrones) y reducción 

(ganancia de electrones) en la interfase electrolito/ánodo (+) y electrolito/cátodo (-), respectivamente. Los 

electrones transferidos desde la especie oxidada a la especie reducida circulan desde el ánodo/fotoánodo 

hacia el cátodo/fotocátodo a través de la conexión por cable que tienen entre ellos. A modo de ejemplo, se 

muestra en la Figura 5 un esquema del funcionamiento de una celda fotoeléctrica para la reacción de 

hidrólisis del agua, en donde el cátodo es el electrodo sensible a la luz. Las reacciones que ocurren en esta 

celda son las siguientes:  

Global: 

 
H2O(l) →  H2(g) +

1

2
O2(g) 

 

(4) 

 

Anódica: 

 
2H(ac)

+ +  
1

2
O2(g) + 2e− ← H2O(g) 

 

(5) 

 

Catódica: 

 

2H(ac)
+ + 2e− → H2(g) 

 

(6) 

 

 

 

Figura 5. Esquema simplificado del funcionamiento de una celda fotoelectroquímica (PEC) para la hidrólisis del agua. En este 

caso, el electrodo sensible a la luz es el cátodo. 

 De esta manera, se obtiene el H2 en el cátodo y O2 en el ánodo de forma separada. El hidrógeno es 

utilizado para producir energía eléctrica en una celda de combustible de hidrógeno (HFC, por sus siglas en 

inglés) como se muestra en la Figura 6. Las reacciones que ocurren dentro de esta celda son las mismas que 

en una PEC pero en sentido inverso, lo que significa que ocurre de manera espontánea. 
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Figura 6. Esquema simplificado del funcionamiento de una celda de combustible de hidrógeno (HFC). [13] 

 

 De este modo, el hidrógeno se convierte en una propuesta de vector energético y de ser posible se 

aplica el triángulo de energía de la Figura 7, es decir, el hidrógeno puede ser producido mediante radiación 

solar, la cual se transforma en energía química y almacenada en enlaces atómicos H-H, y finalmente en 

energía eléctrica.  

 

Figura 7. Triángulo de energía futura. 
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2 Fundamentos teóricos  
 En este capítulo se presentan aspectos teóricos relacionados con la termodinámica y formas gráficas 

de representar equilibrios termodinámicos. También se exponen los fundamentos de la teoría de 

semiconductores y el proceso general de la electrodeposición. 

 

2.1 Termodinámica en procesos electroquímicos  
 

2.1.1 Espontaneidad en una reacción electroquímica 

 Se define la función de Gibbs (G) como el criterio termodinámico para determinar la espontaneidad 

(ocurren de forma natural o no) en una reacción química a temperatura y presión constante. 

 Se tiene la siguiente reacción química genérica: 

 
∑viMreact,i  ⇆ ∑v𝑗Mprod,j 

 

(7) 

 

donde en el lado izquierdo están presentes las especies reactantes y en el lado derecho las especies producto 

de la reacción. El cambio de la energía libre de Gibbs asociada a ella se expresa en función de las actividades 

de las especias involucradas, como se enuncia en la siguiente ecuación:  

 
∆G = ∆G° + RT ln (∏

a
prod,j

vj

areact,i
vi  

 

i,j

)   

 

(8) 

 

donde ∆G° es la energía libre estándar de reacción, R es la constante ideal de los gases, T es la temperatura 

a la que ocurre la reacción, aprod ,j  y areact ,i  son las actividades de los productos y reactantes, 

respectivamente, de las especies participantes y, vi y vj es el coeficiente estequiométrico que lo acompaña. 

 Con relación a la ecuación (8), se define el cociente de actividades: 

 
Q = (∏

a
prod,j

vj

areact,i
vi  

 

i,j

) 

 

(9) 

 

que determina la proporción relativa de productos y reactantes en un momento dado. 

 En una reacción en equilibrio, ∆G =  0, el valor de Q para una determinada temperatura es único y 

se conoce como la constante de equilibrio de la reacción (K). Por lo que la definición de energía libre 

estándar se define: 

 
∆G° =  −RT ∙  ln (K) 

 

(10) 

 

 El trabajo que se realiza en un sistema de define como W = Wexp + Wútil, donde Wexp es el trabajo 

de expansión-compresión, mientras que Wútil corresponde a un tipo de trabajo distinto al anterior. En el 

caso de una celda galvánica o electrolítica no se presentan fenómenos de expansión/compresión volumétrica, 

por ende, el término Wexp resulta nulo.  

 Como la variación de la energía de Gibbs es aplicable para procesos reversibles a temperatura y 

presión constantes, el trabajo útil será el máximo trabajo que puede realizar en una celda electroquímica, 

esto quiere decir que: 
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∆G =  Wútil = Wmax  

 

(11) 

 

 En una celda electroquímica (con un cátodo y un ánodo en contacto mediante un conductor, 

sumergidos en una solución con electrolitos) las distintas fases están en diferentes potenciales eléctricos, 

para que una reacción de óxido-reducción ocurra dentro de ella debe haber reacomodo de cargas, que 

conlleva la realización de trabajo eléctrico. El trabajo se realiza con ve  moles de electrones que se 

transportan mediante la diferencia de potencial existente entre el cátodo (Ec) y el ánodo (Ea). La carga total 

se define −veeNA, donde −e representa la carga del electrón y NA es el número de Avogadro. Entonces: 

 
Wmax = (−veeNA) ∙ (Ec − Ea) 

 

(12) 

 

 Asimismo, se define la constante de Faraday (F), magnitud que representa la carga por mol de 

electrones y se define el potencial de celda (∆E). 

 
F = eNA 

 

(13) 

 

 
∆E = Ec − Ea 

 

(14) 

 

 Igualando la expresión (12) con la ecuación termodinámica que relaciona la energía libre de Gibbs 

y el trabajo de no expansión (11), se obtiene la definición de energía libre de Gibbs para una reacción 

electroquímica: 

 
∆G =  −veF∆E 

 

(15) 

 

que depende tanto de los moles de electrones y del potencial de celda aplicado.   

 De la expresión (15) se afirman los siguientes hechos: 

• Una reacción ocurre de manera espontánea cuando ∆G < 0 o ∆E > 0, esto conlleva a una diferencia 

de potencial entre el cátodo y el ánodo (Ec > Ea).  

• Si el potencial anódico es de mayor magnitud que el catódico (Ec < Ea), entonces ocurrirá una 

reacción no espontánea (∆G > 0). En el caso contrario la reacción será espontánea. 

• La reacción química llega al equilibrio cuando ∆E = 0. 

2.1.2 Ecuación de Nernst 

 La reacción (7) presentada anteriormente, se puede expresar como la suma de dos semirreacciones 

que ocurren dentro de una celda electroquímica. Sobre cada electrodo ocurre una semirreacción, ya sea de 

oxidación (ánodo) o de reducción (cátodo). En la oxidación ocurre la liberación de electrones del agente 

reductor, mientras que en la reducción ocurre la captación de electrones por medio del agente oxidante. La 

semirreacción se escribe comúnmente en sentido de reducción como se muestra a continuación: 

 
voO + vee−  ⇆  vrR 

 

(16) 

 

donde en el lado izquierdo se presenta el agente oxidante junto con los electrones y en el lado derecho el 

producto reducido. rr 

 Similarmente para una semirreacción, se cumplen las ecuaciones (8) hasta (10) para definir si es de 

carácter es espontánea o no. Como resultado, se define la energía libre de Gibbs para una semirreacción de 

la siguiente manera: 

 
∆Gsemirxn =  ∆G°semirxn + RT ln (

aR
vr  

aO
vo

) 

 

(17) 
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  Y se define el potencial estándar (E°): 

 
E° = −

∆G°semirxn

veF
 

 

(18) 

 

que al reemplazarlas en la ecuación (17) y dividiendo en ambos lados por −veF se obtiene la ecuación de 

Nernst: 

 
EN = E° −

RT

veF
 ln (

aR
vr  

aO
vo

) 

 

(19) 

 

 La ecuación de Nernst se utiliza para calcular el potencial de reducción de un electrodo fuera de las 

condiciones normales (concentración 1 M, 1 atm y 298 K).  

 Algunas consideraciones respecto a EN: 

• Para un valor de EN positivo, el sentido de la semirreacción ocurre de izquierda a derecha de manera 

espontánea, es decir, en el sentido de reducción. En cambio, para un valor de EN negativo, el sentido 

ocurre de derecha a izquierda de manera no espontánea, es decir, en el sentido de oxidación. 

• El ∆E está dada por la diferencia entre los potenciales de Nernst de las semirreacciones catódica 

(EN,c) y anódica (EN,a): 

 
∆E = EN,c − EN,a 

 

(20) 

 

 

2.1.3 Energía libre de Gibbs de formación estándar y electrodo de hidrógeno estándar 

 Se define la energía libre de Gibbs estándar de una especie i (∆G°f,i) como la energía requerida para 

su formación a partir de sus elementos en su forma más estable [14], en condiciones normales de 

concentración 1M, 1 atm y 298 K. El valor de ∆Grxn  de cualquier reacción química se calcula con el 

conocimiento de los valores de ∆G°f,i  de cada reactante y producto, y sus respectivos coeficientes 

estequiométricos vi, mediante la ecuación: 

 
∆Grxn = ∑ vi∆Gf,i

i

 

 

(21) 

 

 En general, las ∆G°f de los elementos en sus estados alotrópicos más estables son iguales a 0, ya 

que estos son utilizados como referencia. En una semirreacción genérica (16), las energías libres de 

formación de los iones deben ser compensadas con una referencia que posea carga opuesta. Un ejemplo 

característico es la formación del hidrógeno molecular que se muestra en la ecuación (22). Se le asigna al 

protón, H+, el valor ∆G°f,H+ = 0 J mol−1 y a la referencia negativa (electrón), ∆G°f,e− = 0 J mol−1. 

 La semirreacción de formación de hidrógeno que se muestra a continuación: 

 
H+ + e−  ⇆  

1

2
H2 

 

(22) 

 

tiene como valor ∆G°rxn =
1

2
∆G°f,H2

− ∆G°f,H+ − ∆G°f,e− = 0 J mol−1 . Al reemplazar este valor en la 

ecuación (18) se obtiene el potencial de electrodo estándar de hidrógeno que es: 

 
E°N,H+/H2

= 0 

 

(23) 
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 Dadas las convenciones de energía libre de formación, lo anterior indica que la reducción de 

protones en hidrógeno tiene un valor de 0 V en la escala de potencial. Si esta semirreacción ocurre en un 

electrodo de una celda electroquímica con actividades unitarias para los electrones (pH = 0) y para el 

hidrógeno (fugacidad 1 atm), se conoce a éste como un electrodo de hidrógeno estándar (EHE). 

 Por otro lado, si la semirreacción no ocurre bajo las condiciones mencionadas anteriormente se 

adiciona un término asociado al efecto de las actividades de las especies participantes, un término 

relacionado al cambio de pH que ocurre en la solución y un término asociado al cambio de potencial que se 

ejemplifica en la siguiente sección. 

 

2.1.4 Función de energía libre de Gibbs en soluciones no ideales 

 La actividad de una especie depende de su estado de agregación (sólido, líquido o gaseoso), este 

término reemplaza a las concentraciones molares en una reacción con condiciones no ideales [15], como se 

muestra en la ecuación (19) en los términos dentro del logaritmo. La actividad de la especie i se define de 

la siguiente manera: 

 
ai = yimi 

 

(24) 

 

donde yi es el coeficiente de actividad asociado a la especie i y mi representa a la concentración molar o 

presión parcial de la especie. 

 El coeficiente de actividad mide el grado de desviación del comportamiento de la sustancia i con 

respecto a su comportamiento en el caso ideal, este valor cambia con respecto a la temperatura y parámetros 

electrostáticos. Para el caso de sustancias disueltas, este se puede obtener conociendo fuerza iónica (Im) de 

la solución [15]: 

 
Im =

1

2
∑zi

2mi 

 

(25) 

 

donde 𝑧𝑖 representa la carga iónica de la especie. 

 Dependiendo del valor de la fuerza iónica, se pueden obtener de manera aproximada los valores de 

los coeficientes de actividad de las especies iónicas, para ello se utilizan modelos matemáticos [16] tales 

como: 

1. Ley límite de Debye-Hückel (Im ≤ 10−2,3 M) 

 
log γi = −Azi

2√Im 

 

(26) 

 

2. Ley extendida de Debye-Hückel (Im ≤ 10−1 M) 

 
log γi = −Azi

2 √Im

1 + 1,5√Im

 

 

(27) 

 

3. Ecuación de correlación de Davies (Im ≤ 0,5 M).  

 
log γi = −Azi

2 (
√Im

1 + 1,5√Im

+ 0,3√Im) 

 

(28) 

 

donde A es un parámetro del solvente (en el caso del agua A = 0,509 en 25°C). 
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 Si la especie está muy diluida, en ese caso el coeficiente de actividad es igual a la unidad y se genera 

el caso donde la actividad de la especie es igual a su concentración molar. 

 Para una solución acuosa la variación de pH también influye en la espontaneidad de la semirreacción, 

para efectos de cálculo la expresión de energía libre de Gibbs para un protón es de la siguiente manera [17]: 

 
∆GH+ = 2,303 ∙ R ∙ T ∙ pH 

 

(29) 

 

donde pH = −log (aH+) y la conversión de logaritmos está dada por ln(C) = 2,303 log(C).  

 Por otra parte, la presencia de electrones también afecta a la espontaneidad de la semirreacción 

cuando existe variación de potencial del electrodo. El cálculo se puede expresar de la siguiente manera [17]: 

 
∆Ge− = F ∙ EH 

 

(30) 

 

donde EH es el potencial del sistema con respecto al EHE y se define por la ecuación (40). 

 Finalmente, se obtiene la función de energía libre de Gibbs para soluciones no ideales (31) en 

función a las actividades de las especies (24), la energía libre para un protón (29) y la energía libre para un 

electrón (30). 

 
∆Gsemirxn =  ∆G°semirxn + RT ln (

(γ𝑗m𝑗)𝑣𝑗  

(γimi)
𝑣𝑖

) + vH+(∆GH+) + ve−( ∆Ge−) 

 

(31) 

 

  

2.2 Diagramas de Pourbaix 
 Los elementos en la naturaleza tienden a reaccionar y formar moléculas rigiendo las leyes de la 

termodinámica y ocupando el mínimo de energía del sistema, por esta razón es posible encontrar que las 

especies de carácter ácido son más estables en ambientes donde el pH es bajo y las especies de carácter 

básico en pH alto. También ocurre para las especies oxidadas, estas son termodinámicamente estables bajo 

potenciales más positivos (ambiente oxidante) y las especies reductoras bajo potenciales más negativos 

(ambiente reductor). 

 El diagrama de Pourbaix (también conocido como diagrama EH − pH) indica las condiciones de pH 

y potencial donde distintas especies participantes son termodinámicamente estable en un sistema acuoso 

[18]. En el diagrama se establecen límites de equilibrio que dependen de las reacciones en las que 

intervienen las especies participantes. Las reacciones pueden se pueden agrupar en cuatro tipos:  

• Reacciones electroquímicas con 𝐇+: estas reacciones dependen tanto del potencial como del pH. 

• Reacciones electroquímicas sin 𝐇+: estas reacciones dependen del potencial y son independientes 

del pH. 

• Reacciones químicas con 𝐇+: estas reacciones son independientes del potencial, pero dependen 

del pH. 

• Reacciones químicas sin 𝐇+: estas reacciones son independientes tanto del potencial como del pH. 

Y se subclasifican en: 

• Reacciones homogéneas, donde las especies participantes son solubles. 

• Reacciones heterogéneas con dos especies sólidas participantes en la reacción. 

• Reacciones heterogéneas con una especie sólida y otra soluble en la reacción. 
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2.2.1 Condiciones de equilibrio 

 Las condiciones de equilibrio de las reacciones se calculan a partir de los datos de ∆G°f de cada 

especie. Se deben fijar los parámetros de presión, temperatura y concentración de especies reactantes, luego 

se deben identificar el tipo de reacción que corresponde. 

 

2.2.1.1 Reacciones electroquímicas con 𝐇+ 

 La forma general para esta semirreacción está representada mediante la ecuación (32): 

 
voO + vee− + vH+H+  ⇆  vrR + mH2O 

 

(32) 

 

 De esta manera la ecuación de Nernst (19) se puede reescribir de la siguiente forma: 

 
EN = E° −

RT

veF
 ln (

aR
vraH2O

m  

aO
vo

) +
vH

+

veF
∙ 2,303 ∙ RT(pH) 

 

(33) 

 

 En este caso, se observa que EN  es una función que depende del pH . Estas semirreacciones 

representan el límite de equilibrio entre dos especies mediante líneas oblicuas en un diagrama de Pourbaix. 

 

2.2.1.2 Reacciones electroquímicas sin 𝐇+ 

 En el caso particular de las semirreacciones electroquímicas sin H+, el coeficiente estequiométrico 

vH+ de la ecuación (32) es cero, y la condición de equilibrio de la ecuación (33) se simplifica de la siguiente 

manera: 

 
EN = E° −

RT

veF
 ln (

aR
vraH2O

m  

aO
vo

) 

 

(34) 

 

 En este caso, la función EH es independiente del pH. Estas semirreacciones representan el límite de 

equilibrio entre dos especies mediante líneas horizontales en un diagrama de Pourbaix. 

 

2.2.1.3 Reacciones químicas con 𝐇+ 

 Para las semirreacciones químicas con H+, el coeficiente estequiométrico ve de la ecuación (32) es 

cero, es decir, no existe intercambio de electrones entre ambas especies. La constante de equilibrio para este 

caso es la siguiente: 

 
K = [

aR
vraH2O

m  

aO
voa

H+

vH+  ] 

 

(35) 

 

La constante K se puede calcular a partir de la definición de energía libre de Gibbs de formación en la 

ecuación (10). Aplicando la función logaritmo en ambos lados de la ecuación (35) y reemplazando por la 

definición pH = −log (aH+), se obtiene al despejar pH: 

 pH =

log K − log (
aR

vraH2O
m  

aO
vo

)

vH+ 
 

 

(36) 
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En este caso el pH es independiente del EN. Estas reacciones se representan en el diagrama de Pourbaix 

mediante líneas verticales. 

 

2.2.1.4 Reacciones químicas sin 𝐇+ 

 En el caso particular de las semirreacciones químicas sin H+, los coeficientes estequiométricos ve 

y vH+ son ceros, por lo que la constante de equilibrio se simplifica en la ecuación (37). 

 
K = [

aR
vraH2O

m  

aO
vo

] 

 

(37) 

 

 Estos tipos de reacciones no se representan en el diagrama de Pourbaix, pero se deben considerar 

para calcular las condiciones de equilibrio de las semirreacciones anteriores. 

 

2.2.2 Campo de estabilidad del agua y representación en diagrama de Pourbaix 

 La especiación ocurre en solución acuosa, para esto es necesario tener en cuenta el carácter oxidante 

y reductor que presenta el agua. Se tienen en las ecuaciones (38) y (39) las semirreacciones del hidrógeno 

y del oxígeno, respectivamente, y sus potenciales estándar: 

2H(ac)
+ + 2e−  ⇆  H2 (g) 

 

E°H = +0,00 V vs EHE 

 

(38) 

 

1

2
O2 (g) + 2H(ac)

+ + 2e−  ⇆  H2O(l) 

 

E°O = +1,23 V vs EHE 

 

(39) 

 

 Evaluando el potencial de Nernst para las semirreacciones anteriores a 298 K y 1 atm, y con 

actividades distintas a la unidad, se obtiene: 

 
EH (V vs EHE) = 0,00 −  0,0591 pH 

 

(40) 

 

 
EO (V vs EHE) = 1,23 −  0,0591 pH 

 

(41) 

 

 Por lo general, se grafican las rectas (40) y (41) paralelamente en el diagrama de Pourbaix 

representando la zona de estabilidad del agua mediante líneas segmentadas, como se ilustra en la Figura 8 

(rectas a y b). Cuando las condiciones experimentales (potencial de reducción y pH) se dan dentro de la 

zona de estabilidad del agua, esta termodinámicamente estable a la oxidación y reducción por partes de los 

solutos disueltos. Si las condiciones están por encima de este límite de estabilidad (recta b), el agua se oxida 

formando la semirreacción (39) en donde la tendencia es hacia el lado izquierdo produciendo el oxígeno. 

Por otro lado, si las condiciones están por debajo del límite de estabilidad (recta a) el protón se reduce 

formando la semirreacción (38) en donde la tendencia hacia el lado derecho de la semirreacción produciendo 

el hidrógeno. 

 Cuando dos especies solubles comparten un límite de equilibrio, comúnmente se representa 

mediante una recta segmentada, mientras que, si la especie es sólida la recta que lo representa es continua. 

Además, a modo de facilitar la comparación entre distintas concentraciones de reactantes, se suelen graficar 

en el mismo gráfico varias rectas que representan las concentraciones utilizadas. En la Figura 8 se muestra 

como ejemplo el diagrama Eh-pH del cobre en solución acuosa con concentraciones de 1, 10−2, 10−4 y 

10−6 M.  
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Figura 8. Diagrama de Pourbaix del sistema cobre-agua [19]. 

 

2.2.3 Método de minimización de energía libre de Gibbs 

 El método de minimización de energía libre de Gibbs (minG) permite determinar la estabilidad de 

una especie en una mezcla de reacciones mediante argumentos de la espontaneidad. Se utiliza este método 

para la construcción del diagrama de Pourbaix en sistemas de multielementos por sobre el método 

tradicional, esto debido a la inclusión de muchas especies y elementos con distintas fases, lo cual conduce 

a dificultades y obstáculos a la hora de delimitar las fronteras de estabilidad [17].  

 El primer obstáculo es la falta de conocimiento de las especies que están asociados a un límite de 

equilibrio en el diagrama, por ejemplo, se observa en la Figura 8 que no existe límite de equilibrio entre las 

especies CuO y Cu debido al conocimiento de que estas fases no pueden coexistir y son separadas por la 

predominancia de un compuesto cuyo estado de oxidación sea intermedio de esas especies, el Cu2O. Para 

el caso cuyo sistema incluya más elementos, se genera más compuestos asociados, por ende, habrá más 

fronteras entre estas dos especies las cuales serán complicadas al momento de graficar los límites 

correspondientes. 

 El segundo obstáculo es la presencia de especies metaestables (no son termodinámicamente estables) 

en un sistema multielemento, por lo que no deben ser incorporados en un diagrama de Pourbaix si se 

construye de la forma tradicional. Un ejemplo es el Cu(OH)2, que es una especie que comparte la misma 

zona de estabilidad que el CuO, pero no es termodinámicamente estable debido a que la energía libre de 

formación es mayor a la del óxido de cobre [19].  
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 Y por último la inclusión de más de un elemento en un mismo sistema genera un enorme número 

de diagramas resultantes,  cual para fines prácticos resulta ser un obstáculo.  

 El método matemático de minimización consiste en calcular el mínimo valor de las energías libres 

de Gibbs pertenecientes a las semirreacciones de reducción del sistema, en una determinada temperatura, 

presión, concentración y pH. El producto reducido de la semirreacción puede estar en su forma iónica, 

compuesto o elemento. Este mínimo valor indica que la semirreacción en correspondiente es la más estable 

bajo las leyes de la termodinámica en comparación con el resto, bajo las condiciones establecidas. 

 Existen programas que implementan este método dentro de su algoritmo, dentro de ellas se 

encuentra el software Hydra/Medusa [20]. El ejecutable Hydra es un programa encargado de seleccionar los 

datos de equilibrios químicos, que luego son utilizados por el programa Medusa que es la encargada de 

representar estos datos en diagramas termodinámicos. Dentro de las funciones de Medusa se pueden 

construir diagramas de Pourbaix multielementos, el algoritmo que se utiliza se denomina PREDOM2 y se 

basa en el algoritmo de SOLGASWATER (software privado) que emplea el método de minimización de 

energía libre de Gibbs para realizar cálculos de composiciones de una mezcla en equilibrio [21].   

 

2.3 Diagramas de Latimer 
 El diagrama de Latimer de un elemento químico (también conocido como diagrama de potencial de 

reducción) se utiliza para resumir datos de potencial de electrodo estándar y determinar la estabilidad de 

una especie [18]. Se representa mediante una secuencia horizontal ordenadas desde la especie más oxidada 

(izquierda) hasta la especie más reducida (derecha) pasando por todos los estados de oxidación posibles e 

indicando el valor del potencial estándar de reducción en cada transformación.  

 Estos diagramas se construyen en medio ácido (pH=0) y/o en medio alcalino (pH=14), con las 

concentraciones [H+] e [OH−] ambos iguales a 1 M. El valor del potencial estándar entre dos especies 

adyacentes se calcula a partir de la ecuación (18), mientras que el valor del potencial entre dos especies no 

adyacentes se calcula a partir de la ecuación (42). 

 ∆G°(a + b) = ∆G°(a) + ∆G°(b) 
(42) 

 

donde a y b son especies no adyacentes. Luego, realizando la transformación de energía libre de Gibbs 

estándar a potencial estándar de reducción mediante la ecuación (18), se obtiene la definición para especies 

no adyacentes: 

 
E°(a + b) =

v(a)E°(a) + v(b)E°(b)

v(a) + v(b)
 

 

(43) 

 

 Muchos de los metales de transición pueden tomar más de un estado de oxidación como en el caso 

del cobre, se puede ver el diagrama de Latimer para el elemento de cobre en el esquema de la Figura 9. Las 

semirreacciones de reducción asociadas al cobre son las siguientes: 

Cu(ac)
2+ + e−  ⇆  Cu(ac)

+  

 

E°Cu2+/Cu+ = +0,159 V vs EHE 

 

(44) 

 

Cu(ac)
+ + e−  ⇆  Cu(s) 

 

E°Cu+/Cu = +0,520 V vs EHE 

 

(45) 
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Figura 9. Diagrama Latimer del cobre [22]. 

 También, en los diagramas de Latimer se pueden obtener información de la propiedad de 

conmutación o dismutación de una especie dentro de la secuencia. Cuando una especie con estado de 

oxidación intermedio tiene un potencial de reducción estándar mayor en su derecha que en su izquierda, por 

ejemplo, el Cu+ de la Figura 9, entonces es inestable termodinámicamente y tiende a dismutar (la especie 

se oxida y se reduce para transformarse en las especies adyacentes).  En el caso contrario, cuando el potencial 

de la derecha es menor al de la izquierda, la especie tiende a conmutar (las especies adyacentes se 

transforman en la especie central). 

 

2.4 Diagramas de Frost 
 El diagrama de Frost (también conocido como diagrama de estado de oxidación) de un elemento 

corresponde a una gráfica de vE° (equivalente a decir −G°/F) versus el estado de oxidación de una especie 

química. La forma general de un diagrama de Frost se muestra en la Figura 10. En este caso la especie más 

reducida aparece a la izquierda y la más oxidada a la derecha del eje x. Por medio de este diagrama se puede 

observar la especie más estable, la espontaneidad del proceso y qué especies pueden dismutar. 

 La construcción del diagrama se realiza a partir de la energía libre de formación. Esta energía es de 

carácter aditiva según la ecuación (42) por lo que se obtienen los siguientes resultados: 

Cu2+(ac) + e−  ⇆  Cu+(ac) 

 

G°/F = −0,159 

 

(46) 

 

Cu+(ac) + e−  ⇆  Cu(s) 

 

G°/F = −0,520 

 

(47) 

 

Cu+2(ac) + e−  ⇆  Cu(s) 

 

G°/F = −0,679 

 

(48) 
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Figura 10. Diagrama de Frost para el cobre en medio ácido [22]. 

 La pendiente que une dos puntos cualesquiera del diagrama es igual al potencial estándar de 

reducción de la pareja formada por esas dos especies. De esto se deduce que cuanto más empinada es la 

pendiente, mayor es el potencial estándar del par correspondiente (por ejemplo, el par Cu+/Cu posee el 

mayor valor de potencial estándar del diagrama).  

 Cuando un elemento posee más de dos estados de oxidación, se da el caso de que existen más 

pendientes en el diagrama. En el caso de que la pendiente sea la más positiva, el agente oxidante (la especie 

con E° de mayor valor dentro del diagrama) es susceptible de sufrir una reducción. En caso contrario, cuando 

la pendiente es la menos positiva, el agente reductor (la especie con E° de menor valor) es susceptible a 

sufrir oxidación. 

 Además, se puede obtener información de dismutación y conmutación de especies dentro del 

diagrama. Una especie es inestable y tiende a dismutar cuando se encuentra por encima de la línea que 

conecta las dos especies adyacentes (una curva convexa), por ejemplo, la especie Cu+ de la Figura 10 se 

ubica por encima de la recta de equilibrio con respecto a las otras especies adyacentes, por lo que se dismuta. 

En el caso contrario, la especie es estable y tiende a conmutar formando una curva cóncava con las dos 

especies adyacentes. 

 

2.5 Materiales semiconductores 
 

2.5.1 Modelo de bandas y tipos de semiconductores 

 Para explicar la fenomenología de la conductividad eléctrica de los materiales, se propuso el modelo 

clásico del electrón libre que da a entender que la electricidad se produce por el movimiento de electrones 

libres dentro de una estructura metálica, siendo estos electrones liberados por los átomos metálicos. Pero a 

lo largo del tiempo se fueron incorporando elementos (Ge, Si, In, entre otros) que poseen la característica 

de que no siempre son conductores, esto conlleva al planteamiento del modelo de bandas el cual incorpora 

la teoría de orbitales moleculares.  

 El modelo establece que los electrones deslocalizados pueden moverse libremente a través de 

bandas que se forman por el traslape de los orbitales moleculares [10]. Se definen la banda de valencia (BV) 
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como el nivel de llenado de electrones más alto en 0 K. Los electrones de valencia son los que ocupan este 

nivel y no participan en la conducción eléctrica. El primer nivel por encima de la BV se denomina banda de 

conducción (BC), generalmente esta banda en condiciones de normales está ocupada por los electrones 

libres (responsables de conducir la corriente eléctrica) y en temperatura de cero absoluto no hay presencia 

de electrones en la banda.  

 Sea EṼ el mayor nivel energético de la BV y EC̃ el menor nivel energético de la BC, se define la 

banda prohibida o bandgap (EBG̃) de un semiconductor como la mínima energía necesaria para excitar un 

electrón desde el nivel EṼ al nivel EC̃. 

 
EBG̃ = EṼ − EC̃ 

 

(49) 

 

 En la Figura 11 se observa la representación gráfica de las bandas de energía presentes en una 

molécula atómica. 

 

Figura 11. Formación de las bandas de valencia y las bandas de conducción en semiconductores covalentes de orbitales sp3 

enlazantes y antienlazantes [6]. 

 

 El modelo de bandas permite clasificar los materiales sólidos mediante su energía de banda 

prohibida en tres categorías: conductores, semiconductores y aislantes. Los diagramas de cada uno de ellos 

se representan en la Figura 12. 
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Figura 12. Bandas en conductores, semiconductores y aislantes. El color azul representa la zona poblada con electrones y el color 

amarillo representa las zonas vacías. La ausencia de color representa la bandgap. 

   

 Los semiconductores tienen un ancho de banda prohibida entre 1 a 4 eV, esta brecha de energía 

entre la BV y BC es mayor que un material conductor, pero menor que un material aislante.  Para un 

semiconductor a 0 K, la energía de los átomos es tan poca que no existe conducción eléctrica. Sin embargo, 

a temperatura ambiente la energía es suficiente como para que electrones puedan saltar de banda y conducir 

la corriente. 

 Existen dos maneras para clasificar un semiconductor, cuando el material sólido es puro (constituido 

por un solo elemento) se denomina semiconductor intrínseco y cuando el sólido se le agrega impurezas (o 

dopaje) se conoce como semiconductor extrínseco. Dentro de la teoría de los semiconductores surge el 

término “hueco-electrón”. La concentración de huecos (p) representa la ausencia de un electrón en la banda 

de valencia (que estaría normalmente completa) y la concentración de electrón (n) representa la partícula 

electrónica sobrante en la banda de valencia.  

 Para un semiconductor intrínseco se tiene que, a una determinada temperatura, las velocidades de 

creación de pares hueco-electrón y de recombinación se igualan (por su composición homogénea) de modo 

que la concentración global de huecos y electrones permanece constante, esto se conoce como la 

concentración intrínseca (ni): 

 
ni = p = n 

 

(50) 

 

 En cambio, para un semiconductor extrínseco cuando el elemento dopado posee menos electrones 

de valencia que normalmente tiene el semiconductor, este se denomina dopaje tipo p , ya que la 

concentración de huecos existentes en la red de la estructura es mayor que la concentración de electrones 

(p ≫ n). Algunos ejemplos de dopaje son generalmente del grupo 13 de la tabla periódica, tales como Al, 

Ga, B e In. 

 Caso contrario es cuando el semiconductor es dopado con un elemento con más electrones de 

valencia que las que tenía el elemento inicial, este se denomina dopaje de tipo n , ya que ahora la 

concentración de electrones es mucho mayor (p ≪ n). Algunos ejemplos son generalmente del grupo 15 de 

la tabla periódica, tales como P, As y Sb  
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2.5.2 Función de distribución de Fermi-Dirac   

 Los electrones pertenecen a la familia de los fermiones y por el principio de exclusión de Pauli no 

pueden existir en estados de energía idénticos [23]. La probabilidad de encontrar un electrón en un estado 

dado puede ser modelada por la distribución de Fermi-Dirac la que determina el nivel de Fermi (Ef̃). Esta 

es la energía en donde la probabilidad de encontrar un electrón es 0,5. Es importante tener en cuenta que los 

semiconductores de tipo n tienen niveles de Fermi más cerca de su BC, mientras que los semiconductores 

de tipo p tienen Fermi niveles más cercanos a su BV [24], como se representa en el esquema de la Figura 

13.  

 La función de Fermi-Dirac (f(Ẽ)) presenta valores entre 0 a 1 y se calcula de la siguiente manera: 

 
f(Ẽ) =

1

e
E ̃−Ef̃

kT + 1

 

 

(51) 

 

donde, Ef̃ es el nivel de Fermi, k es la constante de Boltzmann y T es la temperatura absoluta. 

 

 

Figura 13. Comparación del nivel de Fermi en semiconductor intrínseco y extrínseco según el tipo de dopaje. 

 Esta función indica que, a temperatura ambiente, la mayoría de los niveles de energía están llenos 

de electrones hasta el nivel de Fermi, y hay relativamente pocos electrones con energías que pueden saltar 

por encima de este nivel. La energía se cuantifica en electronvoltios (eV). 

 En la Figura 14 se aprecia de mejor manera la función de distribución en las bandas de energía que 

posee un semiconductor. En el cero absoluto la probabilidad de encontrar un electrón en la BV es 1. La 

curva se torna sigmoidea una vez que la temperatura aumenta, es por ese motivo que algunos 

semiconductores conducen electricidad a temperatura ambiente. A medida que la temperatura aumenta esta 

tendencia se irá empinando, lo que genera el poblamiento de electrones en los niveles más bajos de la BC. 
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Figura 14. Distribución de Fermi como una función de la temperatura en un semiconductor. 

 

2.6 Proceso de electrodeposición 
 La electrodeposición es una de las múltiples técnicas que existen para sintetizar un semiconductor 

fotoactivo. Las ventajas que posee la electrodeposición por sobre las otras técnicas son: método simple de 

simple de utilizar, económico y escalable. Además, disminuye la cantidad de reactivos que se requiere para 

la síntesis y permite un mayor control del proceso. 

 Generalmente, la electrodeposición se realiza en una celda electroquímica, esta fenomenología 

puede ser descrita por las siguientes etapas [25]: 

1. La especie precursora está disuelta en el seno de la solución y se desplaza hacia la capa límite. 

2. La entrada a la capa límite y el transporte hasta la interfase sólido/líquido, comprendida entre el 

electrodo de trabajo y la solución. 

3. Adsorción en la superficie, ya sea en el sólido de soporte o en el sólido ya depositado, con reacción 

química y transferencia de carga. 

4. Difusión de la especie adsorbida a través de la superficie. 

5. Cuando la especie encuentra un sitio de crecimiento (hueco de mínima energía en la superficie del 

sustrato que le confiere mayor estabilidad) se incorpora al depósito. 
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Figura 15. Etapas generales del proceso de electrodeposición 
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3 Estado del arte 
 El proceso de la hidrólisis del agua es uno de los principales focos actualmente para la producción 

de hidrógeno de manera renovable [5] [13] [26]. La forma de producción se lleva a cabo dentro de una celda 

electrolítica conducido por un cátodo y un ánodo. Actualmente se busca aplicar la energía solar como fuente 

de energía para el proceso de hidrólisis, por lo que la comunidad científica ha estado arduamente trabajando 

para encontrar un material semiconductor capaz de absorber la luz solar y transformarla en energía química, 

los cuales se denominan fotoelectrodos. 

 Los fotoelectrodos deben cumplir dos requisitos fundamentales. En primer lugar, el material debe 

tener la energía de banda prohibida mayor a 1,23 eV para poder ser capaz de aportar la energía suficiente 

para que la hidrólisis de cada molécula de agua sea factible termodinámicamente. En segundo lugar, el 

potencial de banda plana debe ser menor que el potencial de equilibrio E°H, en el caso de un fotoánodo, y 

mayor que el potencial de equilibrio E°O, en el caso de un fotocátodo. 

 En la Figura 16 se muestran algunos materiales semiconductores correspondientes a óxidos y 

sulfuros para su aplicación como fotoelectrodos. Se comparan las energías de la banda de valencia y de 

conducción de los distintos materiales en condiciones estándar. En esta investigación el énfasis será para 

los materiales sulfurados, principalmente para Cu2S y ZnS, que según la Figura 16 poseen una bandgap de 

1,1 y 3,6 eV en condiciones de pH=0, respectivamente. El sulfuro de cobre es infactible como fotoelectrodo 

bajo esas condiciones, pero existen reportes científicos que muestra el aumento del valor de la banda 

prohibida bajo otras condiciones que se detallan en la Sección 3.4 permitiendo su factibilidad como 

fotocátodo. Por otro lado, el sulfuro de zinc es factible tanto para fotocátodo como fotoánodo. Es necesario 

destacar que la representación del potencial de equilibrio varía con el pH según la ecuación de Nernst, esto 

implica que un material tendrá un mejor desempeño como fotoelectrodo a un determinado pH del electrolito. 

 Este capítulo estará enfocado en explicar la química del cobre y del zinc en soluciones acuosas, y 

del uso de la tiourea como precursor de azufre para la formación de sulfuro de cobre, sulfuro de zinc y 

sulfuro de cobre zinc como fotoelectrodos. También, se informará acerca de las investigaciones realizadas 

por distintos autores y condiciones de electrodeposición de estos materiales, los cuales tendrán un uso 

comparativo con los resultados de este presente informe. 
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Figura 16. Comparación de bandas de bandas de energías entre semiconductores de compuesto óxidos (verde) y compuestos 

sulfuros (violeta) [27]. 

 

3.1 Cobre 
 El cobre es un elemento metálico perteneciente a los metales de transición. Se presentan en la Tabla 

3 algunas de sus propiedades térmicas y electrónicas. 

 El cobre es una de las materias primas con mayor uso industrial en el mundo debido a que es un 

excelente conductor del calor y la electricidad, y resistente a los microbios y a la corrosión, además de otras 

características como por ejemplo la disponibilidad y capacidad de reutilización. Además, es considerado un 

indicador de la economía mundial, debido a la evolución del precio que es seguido por los inversionistas en 

materias primas [28][29]. La Tabla 4 muestra una lista de los principales países productores de cobre a nivel 

mundial el año 2019. 

Tabla 3. Propiedades térmicas y electrónicas del cobre 

Datos generales Valor Referencia 

Símbolo atómico Cu [30] 

Número atómico 29 [30] 

Masa atómica 63,54 [g mol−1] [30] 

Propiedades electrónicas   

Configuración electrónica [Ar] 3d104s1 [30] 

Estados de oxidación +2, +1 [31] 

Electronegatividad 1,9  [31] 

Primer potencial de ionización 7,73 [eV] [31] 

Segundo potencial de ionización 20,29 [eV] [31] 

Tercer potencial de ionización 36,83 [eV] [31] 

Conductividad eléctrica 59,6 [S m−1] [31] 

Propiedades térmicas   

Punto de fusión 1083°C [31] 

Punto de ebullición 2567°C [31] 

Conductividad térmica 401 [W K−1 m−1] [31] 

 

Tabla 4. Producción mundial de cobre en miles de toneladas métricas [28]. 

N° País Producción 2019 

[tmf] 

Participación en la producción 

mundial (%) 

1 Chile 5.822.000 28,4 

2 Perú 2.400.000 11,7 

3 China 1.600.000 7,8 

4 Estados Unidos 1.300.000 6,3 

5 R. D. Congo 1.300.000 6,3 

6 Australia 960.000 4,7 

7 Zambia 790.000 3,9 

8 México 770.000 3,8 

9 Rusia 750.000 3,7 

10 Kazajistán 700.000 3,4 

11 Indonesia 340.000 1,7 

 Otros países (66) 3.800.000 18,5 
*tmf = tonelada métrica de contenido fino 
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3.1.1 Especies de Cu en solución acuosa 

 El cobre presenta dos estados de oxidación, +1 y +2. En la Tabla 5 se listan las especies de cobre 

estables en estado sólido y acuoso.  

 Estas especies son las que conforman el diagrama Eh-pH de la Figura 8. Los límites de equilibrio 

se determinan a partir de la energía libre de formación de las especies involucradas. 

Tabla 5. Especies de cobre en solución acuosa 

Especies en estado sólido 

 

Número de oxidación Nombre de la especie Fórmula química 

0 Cobre  Cu 

+1 Óxido cuproso Cu2O 

+2 Óxido cúprico CuO 

 Hidróxido cúprico Cu(OH)2 

 

Especies en estado acuoso 

 

Número de oxidación Nombre de la especie Fórmula química 

+1 Ion cuproso Cu+ 

+2 Ion cúprico Cu2+ 

 Ion bicuprito HCuO2
− 

 Ion cuprito CuO2
2− 

 

 

3.1.2 Sulfato de cobre 

 Chile es uno de los principales países productores y exportadores de sulfato de cobre con un total 

de exportaciones de US$ 32,87 durante el año 2018 como se muestra en la Tabla 6.  

 

Tabla 6. Ranking países exportadores de sulfatos de cobre [32]. 

N° País Total Exportaciones 

2018 (millón US$) 

1 Federación Rusa 95,87 

2 México 88,33 

3 China 51,44 

4 Chile 32,87 

5 Países Bajos 27,75 

6 Canadá 29,69 

7 Polonia 19,61 

8 Estados Unidos 19,26 

9 Perú 20,24 

10 Japón 9,23 

11  Otros países (66) 92,00 

  

 Los formatos comerciales más vendidos de sulfato de cobre son: 

• Sulfato de cobre anhidro (CuSO4) 

• Sulfato de cobre monohidratado (CuSO4 ∙ H2O) 
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• Sulfato de cobre pentahidratado (CuSO4 ∙ 5H2O) 

 El sulfato de cobre pentahidratado es, genéricamente, el compuesto químico de cobre más 

importante a nivel industrial. Se le conoce desde épocas remotas como “vitriolo azul”. A partir de él se 

preparan la mayor parte de todas las demás sales de cobres usadas para fines industriales especiales, tales 

como: otros sulfatos, óxidos, carbonatos, cloruros y oxicloruros. 

 Este reactivo se puede obtener a partir del proceso de precipitación por sobresaturación con ácido 

sulfúrico, a partir de soluciones concentradas de cobre provenientes de lixiviación de minerales oxidados 

de cobre, obedeciendo las siguientes reacciones químicas: 

1. Precipitación: 

 
Cu(ac)

2+ + SO4 (ac)
2− → CuSO4 (s) 

 

(52) 

 

2. Hidratación: 

 
CuSO4 (s) + 5H2O(l) → CuSO4 ∙ 5H2O(s)  

 

(53) 

 

 El sulfato de cobre pentahidratado es el que se utilizó como referencia para los cálculos 

termodinámicos de este trabajo debido a su importancia en el nivel industrial, se muestra en la Tabla 7 

algunas de las propiedades fisicoquímicas del compuesto.  La abundancia de este reactivo a nivel nacional 

permite la facilidad de acceso y la reducción de costos de materia prima para fines de procesos 

electroquímicos.   

Tabla 7. Propiedades fisicoquímicas del sulfato de cobre pentahidratado 

Propiedad Valor Referencia 

Masa molar 249,68 [g mol−1] [33] 

Densidad 2,284 [g cm−3] (a 20°C) [33] 

Solubilidad en agua 317 [g L−1] (a 20°C) [33] 

 

3.2 Zinc 
 El zinc es otro elemento perteneciente a la serie de metales de transición, ocupa el lugar siguiente 

con respecto al cobre dentro de la tabla periódica. En la Tabla 8 se muestran las propiedades electrónicas y 

térmicas de este elemento. 

Tabla 8. Propiedades térmicas y electrónicas del zinc. 

Datos generales Valor Referencia 

Símbolo atómico Zn [30] 

Número atómico 30 [30] 

Masa atómica 65,39 [g mol−1] [30] 

Propiedades electrónicas   

Configuración electrónica [Ar] 3d104s2 [30] 

Estados de oxidación +2 [31] 

Electronegatividad 1,6 [31] 

Primer potencial de ionización 9,39 [eV] [31] 

Segundo potencial de ionización 17,96 [eV] [31] 

Tercer potencial de ionización 39,72 [eV] [31] 

Conductividad eléctrica 59,6 [S m−1] [31] 

Propiedades térmicas   

Punto de fusión 1083 °C [30] 
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Punto de ebullición 2567 °C [31] 

Conductividad térmica 401 [W K−1 m−1] [31] 

 

 El zinc es producido mayoritariamente en China con un 33,7% de la producción mundial del mineral. 

En Chile también se produce zinc pero a menor escala, la cantidad producida a nivel nacional durante el año 

2019 fue de 6.000 toneladas métricas, inferior al 1% de la producción mundial [28]. Se muestra en la Tabla 

9 las cantidades de producción mundial durante el año 2019. 

Tabla 9. Producción mundial de zinc en miles de toneladas métricas [28]. 

N° País Producción 2019 

[tmf]  

Participación en la producción 

mundial (%) 

1 China 4.300.000 33,7 

2 Perú 1.400.000 11,0 

3 Australia 1.300.000 10,2 

4 India 800.000 6,3 

5 Estados Unidos 780.000 6,1 

6 México 690.000 5,4 

7 Bolivia 460.000 3,6 

8 Rusia 300.000 2,4 

9 Canadá 300.000 2,4 

10 Kazajistán 290.000 2,3 

11 Suecia 230.000 1,8 

- Chile 6.000 0,0 

 Otros países (66) 1.900.000 14,9 
*tmf = tonelada métrica de contenido fino 

 

3.2.1 Especies de Zn en solución acuosa 

 El zinc es un metal que posee un solo estado de oxidación, +2. En la Tabla 10 presenta las especies 

de zinc estables en estado sólido y acuoso. 

Tabla 10. Especies de zinc en solución acuosa 

 

Especies en estado sólido 

 

Número de oxidación Nombre de la especie Fórmula química 

0 Zinc  Zn 

+2 Óxido de zinc  ZnO 

 Hidróxido de zinc Zn(OH)2 

 

Especies en estado acuoso 

 

Número de oxidación Nombre de la especie Fórmula química 

+2 Ion zinc Zu2+ 

 Ion zincyl ZnOH+ 

 Ion bizincato HZnO2
− 

 Ion zincato ZnO2
2− 
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 Estas especies son las que conforman el diagrama de Eh-pH del sistema zinc-agua que se muestra 

en la Figura 17. 

 

Figura 17. Diagrama de Pourbaix del sistema zinc-agua [19]. 

 

3.2.2 Sulfato de zinc 

 El sulfato de zinc es conocido también como “vitriolo blanco”. Se presentan comercialmente en 

sales hidratadas y anhidras, las más comunes son: 

• Sulfato de zinc anhidro (ZnSO4) 

• Sulfato de zinc monohidratado (ZnSO4 ∙ H2O) 

• Sulfato de zinc hexahidratado (ZnSO4 ∙ 6H2O) 

• Sulfato de zinc heptahidratado (ZnSO4 ∙ 7H2O) 

 Este último es el que se utiliza principalmente como fertilizante de cultivos, principalmente porque 

es soluble en agua a temperatura ambiente y, ayuda a prevenir y corregir las deficiencias de zinc en las 

plantas. En la Tabla 11 se muestran algunas de las propiedades fisicoquímicas del sulfato de zinc 

heptahidratado. 

Tabla 11. Propiedades fisicoquímicas del sulfato de zinc heptahidratado. 

Propiedad Valor Referencia 

Masa molar 287,54 [g mol−1] [34] 

Densidad 1,97 [g cm−3] (a 20°C) [34] 

Solubilidad en agua 965 [g L−1] (a 20°C) [34] 
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3.3 Tiourea (TU) 

 La tiourea (CH4N2S, también conocida como tiocarbamida) es un compuesto orgánico de azufre 

con tres grupos funcionales: amino, imino y tiol, en la Figura 18 se observa su estructura química. La TU 

tiene una apariencia sólida cristalina blanca y se puede encontrar de carácter natural o sintético. Es un 

compuesto soluble en agua, disolventes orgánicos polares próticos y apróticos, e insolubles en disolventes 

no polares. En la Tabla 12 se muestran algunas de sus propiedades fisicoquímicas.  

Tabla 12. Propiedades fisicoquímicas de la tiourea. 

Propiedad Valor Referencia 

Masa molar 76,12 [g mol−1] [35] [36] 

Densidad 1,405 [g cm−3] (a 20 °C) [37] [36] 

Presión de vapor  9,98x10-9 [kPa] (a 20 °C) [37] 

Solubilidad en agua 95 [g L−1] (a 10 °C) 

137 [g L−1] (a 20 °C) 

[37] [36] 

Constante de Henry 5,6x10-9 [Pa m3 mol−1] (a 20 °C) [37] 

Punto de fusión  169-178 °C [37] [36] 

Calor de combustión 1482,2 [kJ mol−1] (V cte) 

1485,6 [kJ mol−1] (P cte) 

[37] 

 

 

 

Figura 18. Estructura química de la tiourea. 

 La cantidad de tiourea producida y vendida en todo el mundo es de aproximadamente 10.000 [ton 

año-1]. El único productor en Europa Occidental es SKWTrostberg en Alemania. En Asia, la tiourea es 

producida por Sakai Chemicals en Japón y al menos siete empresas en China [37]. La Agencia de Protección 

Ambiental (EPA) de los Estados Unidos realizó una encuesta de los usos que tiene la TU en el país 

norteamericano, entre ellos se destaca la producción de dióxido de tiourea (30%), en procesos de lixiviación 

de minerales de cobre, oro y plata (25%), en producción de papeles diazo fotosensibles (15%) y catalizador 

en la síntesis de ácido fumárico (10%) [38]. También se ha utilizado en la producción y modificación de 

resinas sintéticas, producción de agentes de limpieza en la industria textil, agente tonificante para el cabello, 

en la síntesis de productos darmacéuticos y plaguicidas, entre otros. 

 Se han realizado investigaciones acerca del uso de la tiourea como precursor de azufre para síntesis 

de semiconductores. Entre las reportes investigados se encuentran los autores Ghahremaninezhad et al. [39] 

y Sarma et al. [40], quienes sintetizaron nanocables de sulfuro de cobre a partir de sulfato de cobre y TU 

mediante la técnica de electrodeposición. También, se han sintetizado sulfuro de zinc utilizando este 

compuesto como precursor de azufre. En el trabajo de González-Panzo et al. [41] se logró obtener sulfuro 

de zinc mediante la técnica de deposición por baño químico, en ella explica el proceso de descomposición 

de la TU y su dependencia con la temperatura. 

 La descomposición de la TU en el electrolito obedece a las siguientes reacciones [41]: 

 
CH4N2S(ac) ↔ H2S(ac) + H2NCN(ac)   

 

(54) 
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H2NCN(ac) ↔ HNCN(ac)

− + H(ac)
+  

 

(55) 

 

 
HNCN(ac)

− ↔ NCN(ac)
2− + H(ac)

+  

 

(56) 

 

 La ecuación (54) corresponde a la descomposición de la tiourea en ácido sulfhídrico y cianamida. 

Las ecuaciones (55) y (56) obedecen a las reacciones de deprotonación de la cianamida. 

 La deprotonación del ácido sulfhídrico obedece a las siguientes reacciones: 

 
H2S(ac) ↔ HS(ac)

− + H(ac)
+  

 

(57) 

 

 
HS(ac)

− ↔ S(ac)
2− + H(ac)

+  

 

(58) 

 

 La constante de equilibrio pertenecientes a las reacciones (54)-(58) dependen de la temperatura 

según la ecuación (59): 

 
logK = A +

B

T
+ C ∙ log(T) 

 

(59) 

 

donde A, B y C son las constantes de la ecuación, cuyos valores se muestran en la Tabla 13. 

Tabla 13. Valores de las constantes A, B y C para el cálculo de la constante de equilibrio [41]. 

N° Ecuación Valores 

 A B C 

54 -276,91 7168,4 93,163 

55 -23,148 -5551,15 5,9175 

56 132,21 -9308 -45,348 

57 98,846 -5809,8 -34,895 

58 16,062 -3209,6 -9,1074 

 

3.4 Sulfuro de cobre 

 El sulfuro de cobre (CuxS) es considerado un material prometedor para sistemas de conversión de 

energía solar, especialmente como semiconductor tipo p y/o por su capacidad de absorción de luz visible 

[42]. Actualmente, el mineral es utilizado para la síntesis de celdas solares, filtros ópticos y como material 

superiónico por las propiedades mencionadas anteriormente. Puede presentarse en varias fases estructurales 

en base a la estequiometría, representadas por el x en su fórmula estructural en un rango de (0,2) [28] [29]. 

La resistencia de la estructura aumenta según el aumento del valor de x, al igual que la energía de su banda 

prohibida puede alcanzar valores entre 1,1 a 2,35 eV [45].  

 A continuación, se revisarán algunas investigaciones encontradas acerca del equilibrio 

electroquímico de este material y su obtención a partir de la electrodeposición. 

 

3.4.1 Diagramas de Pourbaix del sistema cobre-azufre en solución acuosa 

 En la literatura generalmente se reportan diagramas Eh-pH considerando solo las fases calcosita 

(Cu2S) y covelita (CuS) en un sistema de cobre-azufre en solución acuosa. Sin embargo, se ha establecido 

que las fases djurleita (Cu1.96S) y anilita (Cu1.75S) también existen y de manera estable a temperatura 

ambiente [43]. Por lo tanto, estas especies deben ser consideradas en cualquier diagrama del mismo sistema 

para representar los equilibrios estables. 
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 El trabajo realizado por el grupo de Woods et al. fue construir diagramas Eh-pH que representan la 

estabilidad de los minerales calcosita, djurleita, anilita y covelita en ambientes acuosos y la existencia de 

posibles reacciones entre ellas, para simular un sistema generalizado de una pulpa de flotación [44]. Se 

consideraron dos estados de oxidación estable para las especies de azufre en solución acuosa: estado de 

oxidación +6 (HSO4
− y SO4

2−) y estado de oxidación -2 (H2S, HS− y S2−).  

 Los diagramas Eh-pH se construyeron mediante el programa SOLGASWATER que utiliza el 

método de minimización de energía libre de Gibbs para los cálculos termodinámicos. De los resultados se 

obtuvieron diagramas para un equilibrio estable de los sistemas calcosita, djurleita, anilita, y covelita en 

soluciones acuosas como se muestran en las Figura 19 y Figura 20. Las cantidades totales de cobre y azufre 

utilizadas para la construcción de estos diagramas fueron 0,118 y 0,059 M, respectivamente. 

 

 

Figura 19. Diagrama de Pourbaix de equilibrio estable: (a) sistema calcosita-agua y (b) sistema djurleita-agua. Las líneas 

segmentadas corresponden a las concentraciones utilizadas de cobre, estas corresponden a 10-3, 10-5 y 10-7M. 
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Figura 20. Diagrama de Pourbaix de equilibrio estable: (c) sistema anilita-agua y (d) sistema covelita-agua. Las líneas 

segmentadas corresponden a las concentraciones utilizadas de cobre, estas corresponden a 10-3, 10-5 y 10-7M. 

 

3.4.2 Electrodeposición de CuxS 

 La electrodeposición es un proceso que se realiza en una celda electroquímica. Usualmente, se 

utilizan celdas de tres electrodos conectados a un potenciostato para controlar el proceso. Los electrodos 

que se utilizan son: 

1. Electrodo de trabajo (ET), sobre el cual se depositan los sulfuros de cobre, siempre y cuando se 

establezca en él un potencial determinado (respecto a un electrodo de referencia). 

2. Electrodo de referencia (ER), que es contenida en un capilar de Luggin con un electrolito que está 

en contacto con la solución de la celda a través de un puente salino. El electrolito interior contiene 

una solución que está en equilibrio redox con la exterior, por lo que el potencial de equilibrio del 

ER se mantiene constante en el tiempo. 

3. Contraelectrodo (CE), es un conductor sumergido en el mismo electrolito que el ET, en el cual se 

establece el potencial necesario para que el ET se sitúe a una diferencia de potencial determinada 

con respecto al ER. 

 El grupo de Ghahremaninezhad et al. realizó una investigación el año 2011 sobre la síntesis de 

nanocables del sulfuro de cobre, utilizando la técnica de electrodeposición de pulso en una celda 

electroquímica de tres electrodos [39]. El método de electrodeposición por pulso consiste en utilizar dos 

potenciales, reverso y directo. El potencial reverso (anódico) fue de 0,0 V (tiempo de 0,02 s) y el potencial 

directo (catódico) fue de 0,85 V (tiempo de 0,01 s), donde cada ciclo es de 0,03 s. Los reactivos que ellos 

utilizaron para preparar el electrolito fueron sulfato de cobre pentahidratado y tiourea, se ajustó el pH de la 

solución a 1,8 mediante HCl. Utilizaron una lámina de platino (99,9%, Alfa Aesar) como ET, grafito 

(99,999%, Alfa Aesar) como CE y un ER de Ag/AgCl sumergido en un capilar de Luggin en electrolito de 

4 M KCl.   
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 Dentro de los resultados, ellos realizaron el análisis XPS que mostró la deposición de sulfuros de 

cobre (CuS y Cu2S) sobre el sustrato y el análisis XRD confirmó la presencia de la djurleita (Cu1.96S) en el 

nanocable. No se mostró presencia de azufre en estado elemental, lo que quiere decir que todo el azufre 

presente en la estructura estaba en forma de sulfuro unidos a iones cuprosos y cúpricos. Esto indica que es 

posible replicar la electrodeposición de acuerdo con el método empleado por ellos y obtener el sulfuro de 

cobre. 

 Además, se demostró el rol de complejante que tiene la tiourea para el cobre y como fuente de azufre 

mediante el ensayo de voltametría cíclica, formando el complejo Cu-TU (CTC). Este complejo pertenece al 

grupo de los polidentados, es decir, que los ligandos TU pueden establecer dos o más uniones (donando 

pares de electrones) con el núcleo de coordinación. El núcleo de coordinación puede ser un ion cuproso 

(Cu+) o cúprico (Cu2+). Para el Cu+ se ha reportado hasta 4 ligandos en el complejo, mientras que para el 

Cu2+ hasta 6 ligandos en la estructura [46]. 

 Pocos años después, el grupo de Sarma et al. [40] publicó en el año 2019 una investigación de 

electrodeposición de nanocables utilizando el mismo método empleado por el grupo de Ghahremaninezhad 

et al. y observaron que los nanocables electrodepositados eran realmente los CTC, precursor del sulfuro de 

cobre. Al realizar un tratamiento térmico al material a 180°C se logra obtener completamente los nanocables 

de sulfuro de cobre. 

 

3.5 Sulfuro bimetálico cobre-zinc 
 En los últimos años se han buscado formas de mejorar las propiedades eléctricas del sulfuro de 

cobre, entre ellas se han sintetizado semiconductores con dopaje de zinc.  

 El sulfuro de zinc (ZnS) es un semiconductor de tipo n, posee propiedades ópticas interesantes 

como alta transmitancia, alta absorbancia de luz ultravioleta y una energía de banda prohibida mayor que el 

sulfuro de cobre (3,6 eV).  

 El sulfuro de cobre zinc es un compuesto que puede ser considerado una aleación entre CuxS y ZnS. 

Dado que el compuesto CuxS no posee una estructura estequiométrica debido a las múltiples fases que posee 

la aleación resultante, CuxZnyS,  también se considera no estequiométrica. Por lo tanto, la relación 

metal/azufre no es fija y viene dada por dos variables x e y. El grupo de Yang et al. realizó una investigación 

en el año 2012 acerca de la deposición del sulfuro bimetálico cobre-zinc mediante el método de 

electrodeposición [47]. Ellos sintetizaron el sulfuro a partir de un electrolito CuSO4, ZnSO4 y Na2S2O3 

(tiosulfato de sodio) como precursor de azufre, ajustando la solución a pH 2,5 mediante ácido láctico. El 

potencial que utilizaron para la electrodeposición fue de -0,90 V, que fue determinado mediante pruebas de 

voltametría cíclica. El tiempo de electrodeposición fue de 20 minutos. Se depositaron materiales de la forma 

CuxZnyS donde y/x equivale a la proporción de reactivo utilizado para el proceso. De acuerdo con las 

investigaciones realizadas en su trabajo anterior (2011), determinaron que en la proporción y/x = 4 se 

forma el sulfuro de cobre-zinc (Cu0,29Zn0,67S) mediante pruebas de espectro Raman. Se muestra en la Tabla 

14 las condiciones del electrolito, composiciones del depósito y su bandgap. 

 Los resultados que obtuvieron fue una alta transmisión óptica en el rango visible y una energía de 

banda prohibida de 3,2 eV, entre los valores que posee el sulfuro de cobre y sulfuro de zinc. Además, se 

obtuvo mediante mediciones fotoelectroquímicas que el CuxZnyS  mostró una conducción de tipo p  y 

fotosensibilidad. 

Tabla 14. Condiciones del electrolito, composiciones del depósito y bandgap. 

𝐙𝐧𝐒𝐎𝟒 𝐂𝐮𝐒𝐎𝟒 𝐙𝐧/𝐂𝐮 𝐙𝐧 𝐂𝐮 𝐒 Bandgap 



36 

 

(𝐦𝐌) (𝐦𝐌) proporción (𝐞𝐕) 

5,00 25,00 0,2 0,76 0,66 1 3,3 

10,00 20,00 0,5 0,80 0,6 1 3,3 

15,00 15,00 1 0,71 0,48 1 3,2 

20,00 10,00 2 0,64 0,34 1 3,0 

22,50 7,50 3 0,63 0,26 1 3,1 

24,00 6,00 4 0,67 0,29 1 3,2 

25,00 5,00 5 0,66 0,28 1 3,3 

27,50 2,50 10 0,64 0,23 1 3,2 

28,75 1,25 20 0,59 0,22 1 3,2 

29,25 0,75 40 0,71 0,21 1 3,3 

 

 A la fecha no se han reportado muchos datos termodinámicos y fisicoquímicos relacionados con el 

sulfuro bimetálico, debido a que es un compuesto poco estudiado y no se puede encontrar en la naturaleza. 

En efecto, para el desarrollo de este trabajo de investigación se utilizaron los datos termodinámicos del 

mineral kesterita (Cu2SnZnS4), que posee una estructura similar al sulfuro bimetálico y se ha estado 

utilizando como material semiconductor para su aplicación en celdas solares desde 1988 por el autor Kentaro 

Ito y Tatsuo Nakazawa [48]. En el postulado se obtuvieron resultados del mineral como semiconductor de 

tipo p, mostró un coeficiente de absorción mayor a 1 ∙ 104 cm−1 en un rango de longitud de onda visible y 

un bandgap de 1,45 eV. 

 La kesterita pertenece a la categoría de minerales sulfurados con tres elementos metálicos en su 

estructura y a diferencia del sulfuro cobre-zinc, en su red atómica está presente el estaño. Los autores 

Jackson y Walsh publicaron en el año 2014 un estudio de modelos termodinámicos de la kesterita, en donde 

se calcularon valores termodinámicos del mineral mediante precursores elementales y binarios basados en 

datos energéticos y vibracionales [49]. En la Figura 21 se muestra la determinación de la energía libre de 

Gibbs de formación para la kesterita a partir de precursores elementales en función de la temperatura y 

presión del sistema. 

 

Figura 21. Energía libre de Gibbs de formación de kesterita CZTS a partir de elementos en sus estados elementales [49]. 
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3.6 Objetivos 
 Habiendo expuesto los fundamentos teóricos de la termodinámica en sistemas electroquímicos y los 

trabajos realizados por grupos de investigadores acerca de la síntesis de sulfuros basados en cobre como 

materiales semiconductores, se enuncia los objetivos de este trabajo. 

 El objetivo general del trabajo de memoria de título es estudiar la termodinámica del sistema cobre-

zinc-tiourea en solución acuosa, para la electrodeposición de fotocátodos basados en sulfuro de cobre zinc. 

 Para el cumplimiento del objetivo general se establecieron los siguientes objetivos específicos: 

1. Recopilar información termodinámica de las especies estables relacionadas con el cobre, zinc, 

azufre, cloro y el compuesto de tiourea. Entre los datos necesarios para el desarrollo de los 

resultados se encuentran la energía libre de Gibbs de formación de las especies y las constantes de 

equilibrios de las reacciones. Además de la concentración de los reactivos iniciales para preparación 

del electrolito, la temperatura y presión del sistema. 

 

2. Elaborar diagramas de Pourbaix del sistema Cu-Zn-TU-H2O mediante el método de minimización 

de energía libre de Gibbs y estudiar la estabilidad de las especies. Además, comparar los resultados 

obtenidos con los trabajos de electrodeposición mencionados en el estado de arte. 

 

3. Estudiar el efecto que tiene la adición de la TU como precursor de azufre para la síntesis de sulfuros 

bimetálicos cobre-zinc. 

  



38 

 

4 Metodología 
 

4.1 Planificación  
 Para cumplir a cabalidad los objetivos de este trabajo, se empleó la metodología que se describe en 

la Figura 22. 

 Esta planificación se organizó en cuatro partes. La primera parte (color celeste) denominada 

“Recopilación de datos termodinámicos”, se caracterizó en la búsqueda de información bibliográfica de los 

elementos utilizados en la simulación del sistema, con el fin de construir la base de datos termodinámicos 

que fue utilizada en la codificación.  

 En la segunda parte (color verde), denominada “Generación de sistemas”, es donde se formularon 

las semirreacciones de formación de las especies que participan en el sistema simulado. Además, se 

definieron los parámetros (concentración, temperatura, límites de potencial, límites de pH y constantes 

termodinámicas) y supuestos utilizados. 

 La tercera parte (color amarillo), corresponde a la “Codificación y simulación”, en donde se utilizó 

la base teórica de las dos partes anteriores para la implementación del código en el programa de simulación 

MATLAB. En este programa se realizan los cálculos termodinámicos del cambio de energía libre de Gibbs 

para cada semirreacción planteada y se determina la mínima energía entre estos valores mediante el 

algoritmo señalado en la Sección 4.4.3. 

 Finalmente, en la cuarta parte (color rojo) se representan los diagramas de Pourbaix, Latimer y Frost 

que se obtuvieron por medio del programa MATLAB. Estos resultados se muestran en la Sección 5. 

 

 



39 

 

 

Figura 22. Esquema representativo de la metodología utilizada para la planificación del trabajo. Se organiza en cuatro partes, cada 

una con un color determinado. 

 

4.2 Base de datos termodinámicos  
 Mediante una búsqueda bibliográfica, se construyó una base de datos termodinámicos relacionados 

con las especies de cobre, zinc, azufre y cloro en solución acuosa, o en algunos casos, en estado sólido. En 

esta recopilación de datos también se incluyó información acerca de complejos formados por las especies 

nombradas anteriormente y complejos formados por la tiourea (precursor del azufre). 

 Se muestra en el Anexo A los listados de valores de energías libres de formación y el alias utilizado 

en MATLAB para representar cada especie participante.  
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4.3 Generación de sistemas 
 Esta sección se enfoca en el planteamiento de semirreacciones para la construcción de diagramas 

de Pourbaix, Latimer y Frost de sistemas simples y multielementos. Con sistemas simples se refiere a una 

especie reaccionante en solución acuosa, es decir, sistemas cobre-agua, zinc-agua, azufre-agua y cloro-agua, 

las cuales tendrán la finalidad de determinar aquellas especies estables y pivotes para futuras reacciones de 

formación. Los sistemas multielementos corresponden a los que tienen más de una especie reaccionante en 

solución acuosa, es decir, sistemas de cobre-tiourea-agua, zinc-tiourea-agua y cobre-zinc-tiourea-agua. 

Los parámetros del sistema simulado son: 

• Sistema cerrado con temperatura (T) de 25°C y presión de 1 atm, asimilando la condición estándar 

del laboratorio. 

• El sistema está en equilibrio termodinámico. 

• Las concentraciones de los reactivos utilizadas son: [CuSO4] = 6 y 25 mM, [ZnSO4] = 5 y 24 mM, 

[CH4N2S] = 4 mM y [HCl] = 0,653 M.  

• Los valores de las constantes son R = 8,314 [
J

mol K
] y F = 96.500 [

C

mol
]. Para efectos de cálculo se 

define C = 2,303 ∙ R ∙ T, donde el valor numérico representa la conversión de logaritmo natural a 

logaritmo en base 10.  

Los supuestos del sistema simulado son: 

• No se consideran las especies gaseosas dentro del sistema. 

• Se consideran los productos de la autoionización del agua: H+  y OH−. 

• Se asume la disociación total de sulfato de cobre y sulfato de zinc, ya que ambos poseen un alto 

valor de solubilidad en agua (ver Tabla 7 y Tabla 11). La cual genera la presencia de iones dentro 

del electrolito como Cu2+, Zn2+ y SO4
2−.  

• Para la construcción del diagrama de Pourbaix del sistema multielemento se consideran las especies 

de CuxS estables, estas son: CuS, Cu1,75S, Cu1,96S y Cu2S. No se consideran las especies de CuxS 

metaestables debido a su naturaleza cambiante para llegar a un estado de equilibrio, estas son: 

Cu1,1S, Cu1,4S, Cu1,76S y Cu1,93S. 

• Para el caso de los complejos CTC, solo se considera la especie monodentada Cu(TU)2+ en el 

sistema. Para las especies polidentadas y complejos de zinc-tiourea no se encontraron información 

termodinámica. 

• Se utiliza el valor de la energía libre de Gibbs de formación de la kesterita para asimilar compuesto 

CuxZnyS con x e y ϵ [0,1], debido a que no se encontraron datos termodinámicos para el sulfuro 

bimetálico. Para efectos de cálculo este valor se determina a partir de la Figura 21. 

4.3.1 Planteamiento de semirreacciones para sistemas simples 

 En esta sección se enuncian las semirreacciones correspondientes a los sistemas simples: cobre, zinc, 

azufre y cloro en soluciones acuosas. Esto permite obtener información acerca de las especies que se forman 

al reaccionar con el agua y sus productos de autoionización.  

4.3.1.1 Sistema de cobre en solución acuosa 

 A continuación, se muestran las semirreacciones de formación de las especies de cobre a partir de 

la especie central Cu2+ y las especies asociadas al equilibrio acuoso: 

r1 Cu(ac)
2+ + 2e− ↔  Cu(s)  

r2 Cu(ac)
2+ + e− ↔  Cu(ac)

+   

r3 Cu(ac)
2+ + 0,5H2O(l) + e− ↔  0,5Cu2O(s) + H(ac)

+   
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r4 Cu(ac)
2+ ↔  Cu(ac)

2+   

r5 Cu(ac)
2+ + H2O(l) ↔ CuO(s) + 2H(ac)

+   

r6 Cu(ac)
2+ + 2H2O(l) ↔ Cu(OH)2 (s) + 2H(ac)

+   

r7 Cu(ac)
2+ + 2H2O(l) ↔ HCuO2 (ac)

− + 3H(ac)
+   

r8 Cu(ac)
2+ + 2H2O(l) ↔ CuO2 (ac)

2− + 4H(ac)
+   

 

4.3.1.2 Sistema de zinc en solución acuosa 

 A continuación, se muestran las semirreacciones de formación de las especies de zinc a partir de la 

especie central Zn2+ y las especies asociadas al equilibrio acuoso: 

r9 Zn(ac)
2+ ↔  Zn(ac)

2+   

r10 Zn(ac)
2+ + 2e− ↔  Zn(s)  

r11 Zn(ac)
2+ + H2O(l) ↔ ZnO(s) + 2H(ac)

+   

r12 Zn(ac)
2+ + 2H2O(l) ↔  ZnO2 (ac)

2− + 4H(ac)
+    

r13 Zn(ac)
2+ + 2H2O(l) ↔  HZnO2 (ac)

− + 3H(ac)
+   

r14 Zn(ac)
2+ + H2O(l) ↔  ZnOH (ac)

+ + H(ac)
+   

r15 Zn(ac)
2+ + 2H2O(l) ↔  Zn(OH)2 (s) + 2H(ac)

+   

r16 Zn(ac)
2+ + 3H2O(l) ↔  Zn(OH)3 (s)

− + 3H(ac)
+   

r17 Zn(ac)
2+ + 4H2O(l) ↔  Zn(OH)4 (s)

2− + 4H(ac)
+   

 

4.3.1.3 Sistema de azufre en solución acuosa 

 Se muestran las semirreacciones de formación de las especies de azufre a partir de la especie central 

S(s)  y las especies asociadas al equilibrio acuoso (a diferencia de los sistemas anteriores el set de 

semirreacciones da origen a productos de carácter no metálico): 

r18 S(s) ↔  S(s)  

r19 S(s) + 2e− ↔  S(ac)
2−   

r20 S(s) + e− ↔  0,5 S2 (ac)
2−   

r21 S(s) + 0,66 e− ↔  0,33 S3 (ac)
2−   

r22 S(s) + 0,5 e− ↔  0,25 S4 (ac)
2−   

r23 S(s) + 0,4 e− ↔ 0,2 S5 (ac)
2−   

r24 S(s) + 2H(ac)
+ + 2e− ↔  H2S(ac)  

r25 S(s) + H(ac)
+ + 2e− ↔  HS(ac)

−   

r26 S(s)+3H2O(l) ↔ H2SO3 (ac) + 4H(ac)
+ + 4e−   

r27 S(s)+4H2O(l) ↔ H2SO4 (ac) + 6H(ac)
+ + 6e−  

r28 S(s) + 3H2O(l) ↔ HSO3 (ac)
− + 5H(ac)

+ + 4e−  

r29 S(s) + 4H2O(l) ↔ HSO4 (ac)
− + 7H(ac)

+ + 6e−  

r30 S(s) + 3H2O(l) ↔ SO3 (ac)
2− + 6H(ac)

+ + 4e−  

r31 S(s) + 4H2O(l) ↔ SO4 (ac)
2− + 8H(ac)

+ + 6e−  

r32 S(s)+1,5 H2O(l) ↔ 0,5 H2S2O3 (ac) + 2H(ac)
+ + 2e−   

r33 S(s)+ 2H2O(l) ↔ 0,5 H2S2O4 (ac) + 3H(ac)
+ + 3e−  

r34 S(s) + 1,5 H2O(l) ↔ 0,5 HS2O3 (ac)
− + 2,5 H(ac)

+ + 2e−   

r35 S(s) + 2 H2O(l) ↔ 0,5 HS2O4 (ac)
− + 3,5 H(ac)

+ + 3e−   
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r36 S(s) + 1,5 H2O(l) ↔ 0,5 S2O3 (ac)
2− + 3 H(ac)

+ + 2e−   

r37 S(s) + 2 H2O(l) ↔ 0,5 S2O4 (ac)
2− + 4 H(ac)

+ + 3e−   

 

4.3.1.4 Sistema de cloro en solución acuosa 

 Se muestran las semirreacciones de formación de las especies de cloro a partir de la especie central 

Cl− y las especies asociadas al equilibrio acuoso (al igual que el sistema anterior da origen a especies de 

carácter no metálico): 

r38 Cl(ac)
− ↔  Cl(ac)

−   

r39 Cl(ac)
− ↔  1/3 Cl3 (ac)

−   

r40 Cl(ac)
− + H2O(l) ↔  ClO(ac)

− + 2H(ac)
+ + 2e−  

r41 Cl(ac)
− + 2 H2O(l) ↔  ClO2 (ac)

 + 4H(ac)
+ + 5e−  

r42 Cl(ac)
− + 2 H2O(l) ↔  ClO2 (ac)

− + 4H(ac)
+ + 4e−  

r43 Cl(ac)
− + 3 H2O(l) ↔  ClO3 (ac)

− + 6H(ac)
+ + 6e−  

r44 Cl(ac)
− + 4 H2O(l) ↔  ClO4 (ac)

− + 8H(ac)
+ + 8e−  

r45 Cl(ac)
− + H(ac)

+ ↔  HCl(ac)  

r46 Cl(ac)
− + H2O(l) ↔   HClO(ac) + H(ac)

+ + 2e−  

r47 Cl(ac)
− + 2 H2O(l) ↔   HClO2 (ac) + 3H(ac)

+ + 3e−  

   

4.3.2 Planteamiento de semirreacciones para sistemas multielementos 

 En esta sección se enuncian las semirreacciones correspondientes a los sistemas con más de un 

elemento, particularmente se refiere a los sistemas Cu-S-H2O, Zn-S-H2O y Cu-Zn-S-H2O.  

 Para seguir con el planteamiento de semirreacciones en sistemas multielementos, se deben 

determinar los pivotes estables que surgen mediante el cambio de potencial y pH. Para ello, se realizó un 

análisis sobre los diagramas de Pourbaix calculados mediante el método minG sobre el rango de pH 2-3 y 

sobre los diagramas de Latimer y Frost de cada elemento. En la Sección 5.1 se determinan que las especies 

de azufre SO4
2− y H2S(ac) y las especies de cloro ClO3

− y Cl− son las que poseen mayor estabilidad por sobre 

las otras bajo el análisis realizado y son las que se ocuparán para el planteamiento de las siguientes 

semirreacciones. 

 En cada sistema se consideraron dos casos de semirreacciones que dependen del potencial de 

equilibrio entre las especies pivotes. En el caso de las semirreacciones que involucren la especie de azufre, 

por sobre el potencial ESO4
2−/H2S(ac)

, el pivote predominante será la especie SO4
2− y por debajo del potencial 

predomina la especie H2S(ac). Para el caso de las semirreacciones que involucren el cloro se rige bajo la 

misma condición, por sobre el potencial EClO3−/Cl− , el pivote predominante será la especie ClO3− y por 

debajo del potencial predomina la especie Cl−. 

 

4.3.2.1 Sistema de cobre y azufre en solución acuosa 

 Las semirreacciones pertenecientes para este sistema corresponden a las ya mencionadas en la 

Sección 4.3.1.1 y las que se plantean a continuación. También se incorpora la reacción de complejación del 

compuesto tiourea con el cobre, ya que la tiourea es la que se utiliza como precursor de azufre para el sistema 

a simular. 

 Para el caso de la especie pivote SO4
2− se obtiene: 
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r48 Cu(ac)
2+ + 0,5 SO4 (ac)

2− + 4 H(ac)
+ + 5 e− ↔ 0,5 Cu2S(s) + 2 H2O(l)  

r49 Cu(ac)
2+ + 0,51 SO4 (ac)

2− + 4,08 H(ac)
+ + 5,06 e− ↔ 0,51 Cu1,96S(s) + 2,04 H2O(l)  

r50 Cu(ac)
2+ + 0,57 SO4 (ac)

2− + 4,56 H(ac)
+ + 5,42 e− ↔ 0,57 Cu1,75S(s) + 2,28 H2O(l)  

r51 Cu(ac)
2+ + SO4 (ac)

2− + 8H(ac)
+ + 8e− ↔ CuS(s) + 4H2O(l)  

r52 Cu(ac)
2+ + 0,91 SO4 (ac)

2− + 7,28 H(ac)
+ + 7,45 e− ↔ 0,91 Cu1,1S(s) + 3,64 H2O(l)  

r53 Cu(ac)
2+ + 0,71 SO4 (ac)

2− + 5,68 H(ac)
+ + 6,26 e− ↔ 0,71 Cu1,4S(s) + 2,84 H2O(l)  

r54 Cu(ac)
2+ + 0,57 SO4 (ac)

2− + 4,56 H(ac)
+ + 5,42 e− ↔ 0,57 Cu1,76S(s) + 2,28 H2O(l)  

r55 Cu(ac)
2+ + 0,52 SO4 (ac)

2− + 4,16 H(ac)
+ + 5,12 e− ↔ 0,52 Cu1,93S(s) + 2,08 H2O(l)  

 

 Para el caso de la especie pivote H2S(ac) se obtiene: 

r48′ Cu(ac)
2+ + 0,5 H2S(ac)  + e− ↔ 0,5 Cu2S(s) +  H(ac)

+   

r49′ Cu(ac)
2+ + 0,51 H2S(ac)  + 0,98 e− ↔ 0,51 Cu1,96S(s) + 1,02 H(ac)

+   

r50′ Cu(ac)
2+ + 0,57 H2S(ac)  + 0,86 e− ↔ 0,57 Cu1,75S(s) + 1,14 H(ac)

+   

r51′ Cu(ac)
2+ + H2S(ac)  ↔ CuS(s) + 2H(ac)

+   

r52′ Cu(ac)
2+ + 0,91 H2S(ac)  + 0,18 e− ↔ 0,91 Cu1,1S(s) + 1,82 H(ac)

+   

r53′ Cu(ac)
2+ + 0,71 H2S(ac)  + 0,58 e− ↔ 0,71 Cu1,4S(s) + 1,42H(ac)

+   

r54′ Cu(ac)
2+ + 0,57 H2S(ac)  + 0,86 e− ↔ 0,57 Cu1,76S(s) + 1,14 H(ac)

+   

r55′ Cu(ac)
2+ + 0,52 HS(ac)

− + 0,96 e− ↔ 0,52 Cu1,93S(s) + 1,04 H(ac)
+   

  

 Para el caso de la especie pivote ClO3
− se obtiene: 

r56 Cu(ac)
2+ + ClO3 (ac)

− + 6H(ac)
+ + 7e− ↔ CuCl(s) + 3H2O(l)  

r57 Cu(ac)
2+ + 2ClO3 (ac)

− + 12H(ac)
+ + 12e− ↔ CuCl2(s) + 6H2O(l)  

r58 Cu(ac)
2+ + 2ClO3 (ac)

− + 12H(ac)
+ + 13e− ↔ CuCl2 (ac)

− + 6H2O(l)  

r59 Cu(ac)
2+ + 3ClO3 (ac)

− + 18H(ac)
+ + 19e− ↔ CuCl3 (ac)

2− + 9H2O(l)  

r60 Cu(ac)
2+ + 2ClO3 (ac)

− ↔ Cu(ClO4)(s)  

r61 Cu(ac)
2+ + 0,5 ClO3 (ac)

− + 1,5 H(ac)
+ + 3e− ↔ 0,25 CuCl2 ∙ 3Cu(OH)2 (s)  

r62 Cu(ac)
2+ + ClO3 (ac)

− + 6H(ac)
+ + 6e− ↔ CuCl(ac)

+ + 3H2O(l)  

 

 Para el caso de la especie pivote Cl− se obtiene: 

r56′ Cu(ac)
2+ + Cl(ac)

− + e− ↔ CuCl(s)  

r57′ Cu(ac)
2+ + 2Cl(ac)

− ↔ CuCl2 (s)  

r58′ Cu(ac)
2+ + 2Cl(ac)

− + e− ↔ CuCl2 (ac)
−   

r59′ Cu(ac)
2+ + 3Cl(ac)

− + e− ↔ CuCl3 (ac)
−   

r60′ Cu(ac)
2+ + 2Cl(ac)

− + 8H2O(l) ↔ Cu(ClO4)(s) + 16H(ac)
+ + 15e−  

r61′ Cu(ac)
2+ + 0,5 Cl(ac)

− + 1,5 H2O(l) ↔ 0,25 CuCl2 ∙ 3Cu(OH)2 (s) + 1,5 H(ac)
+   

r62′ Cu(ac)
2+ + Cl(ac)

− + e− ↔ CuCl(ac)
+   

 

 Para la formación de la especie compleja que contiene Cu2+ y CH4N2S: 

r63 Cu(ac)
2+ +  CH4N2S(ac) ↔ [Cu(CH4N2S)](ac)

2+   
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4.3.2.2  Sistema de zinc y azufre en solución acuosa 

 Las semirreacciones que corresponden a este sistema son las ya mencionadas en la Sección 4.3.1.2 

y las que se plantean a continuación.  

 Para el caso de la especie pivote SO4
2− se obtiene: 

r64 Zn(ac)
2+ + SO4 (ac)

2− + 8H(ac)
+ + 8e− ↔  ZnS(s) + 4H2O(l)  

r65 Zn(ac)
2+ + SO4 (ac)

2− ↔  ZnSO4 (ac)  

 

 Para el caso de la especie pivote H2S(ac) se obtiene: 

r64′ Zn(ac)
2+ + H2S(ac) ↔ ZnS(s) + 2H(ac)

+   

r65′ Zn(ac)
2+ + H2S(ac)  + 4H2O(l) ↔  ZnSO4 (ac) + 10H(ac)

+ + 8e−  

 

 Para el caso de la especie pivote ClO3
− se obtiene: 

r66 Zn(ac)
2+ + ClO3 (ac)

− + 6H(ac)
+ + 6e− ↔  ZnCl(ac)

+ + 3H2O(l)  

r67 Zn(ac)
2+ + 2ClO3 (ac)

− + 12H(ac)
+ + 12e− ↔  ZnCl2 (s) + 6H2O(l)  

r68 Zn(ac)
2+ + 3ClO3 (ac)

− + 18H(ac)
+ + 18e− ↔  ZnCl3 (ac)

− + 9H2O(l)  

r69 Zn(ac)
2+ + 4ClO3 (ac)

− + 24H(ac)
+ + 24e− ↔  ZnCl4 (ac)

2− + 12H2O(l)  

r70 Zn(ac)
2+ + ClO3 (ac)

− + H2O(l) ↔  ZnClO4 (ac)
+ + 2H(ac)

+ + 2e−  

r71 Zn(ac)
2+ + 2ClO3 (ac)

− + 2H2O(l) ↔  Zn(ClO4)2 (s) + 2H(ac)
+ + 2e−  

r72 Zn(ac)
2+ + ClO3 (ac)

− + 5H(ac)
+ + 6e− ↔  Zn(OH)Cl(ac) + 2H2O(l)  

 

 Para el caso de la especie pivote Cl− se obtiene: 

r66′ Zn(ac)
2+ + Cl(ac)

− ↔  ZnCl(ac)
+   

r67′ Zn(ac)
2+ + 2Cl(ac)

− ↔ ZnCl2 (s)  

r68′ Zn(ac)
2+ + 3Cl(ac)

− ↔  ZnCl3 (ac)
−   

r69′ Zn(ac)
2+ + 4Cl(ac)

− ↔   ZnCl4 (ac)
2−   

r70′ Zn(ac)
2+ + Cl(ac)

− + 4H2O(l) ↔   ZnClO4 (ac)
+ + 8H(ac)

+ + 8e−  

r71′ Zn(ac)
2+ + 2Cl(ac)

− + 8H2O(l) ↔   Zn(ClO4)2 (s) + 16H(ac)
+ + 16e−  

r72′ Zn(ac)
2+ + Cl(ac)

− + 4H2O(l) ↔    Zn(OH)Cl(ac) + H(ac)
+   

 

4.3.2.3 Sistema de cobre, zinc y azufre en solución acuosao 

 Para este sistema se incorporan todas las semirreacciones mencionadas en las Secciones 4.3.2.1 y 

4.3.2.2, y adicionando las siguientes semirreacciones dependiendo del caso del reactivo limitante. 

 Para el caso del cobre como reactivo limitante, se plantea utilizar una proporción de concentraciones 

[Zn2+]/[Cu2+] = 4, en donde la aleación resultante esté dada por la estequiometria Cu0,29Zn0,67S(s). 

 Utilizando la especie pivote SO4
2−: 

r73 0,29Cu(ac)
2+ + 0,67Zn(ac)

2+ + SO4 (ac)
2− + 8H(ac)

+ + 8e−  ↔  Cu0,29Zn0,67S(s) + 4H2O(l) 
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 Utilizando la especie pivote H2S(ac): 

r73′ 0,29Cu(ac)
2+ + 0,67Zn(ac)

2+ + H2S(ac)  ↔  Cu0,29Zn0,67S(s) + 2H(ac)
+   

 

 Para el caso del zinc como reactivo limitante, se utiliza la proporción [Zn2+]/[Cu2+] = 0,2, en 

donde la aleación resultante esté dada por la estequiometria Cu0,66Zn0,76S(s). 

 Utilizando la especie pivote SO4
2−: 

r74 0,66Cu(ac)
2+ + 0,76Zn(ac)

2+ + SO4 (ac)
2− + 8H(ac)

+ + 8e−  ↔  Cu0,66Zn0,76S(s) + 4H2O(l) 

  

 Utilizando la especie pivote H2S(ac): 

r74′ 0,66Cu(ac)
2+ + 0,76Zn(ac)

2+ + H2S(ac)  ↔  Cu0,66Zn0,76S(s) + 2H(ac)
+   

 

4.4 Codificación y simulación 
 En esta sección se detallan las principales etapas para la codificación y simulación de resultados, de 

los cuales se busca obtener los diagramas de Pourbaix de los sistemas presentados anteriormente. La primera 

etapa busca determinar la actividad asociada a las especies participantes. Estos valores se requieren en las 

siguientes etapas donde se plantean los cálculos termodinámicos para la determinar el ∆Gf,rxn  de cada 

semirreacción. Finalmente, se muestra en la última etapa el algoritmo empleado utilizando el método minG.  

 

4.4.1 Planteamiento de cálculos termodinámicos para sistemas simples 

 El planteamiento de cálculos termodinámicos para sistemas simples se basa con condiciones 

estándar, idealmente lo más cercano a las condiciones de un laboratorio. Para esta simulación se utilizó la 

temperatura y presión estándar con valor de 25°C y 1 atm, respectivamente. Se utilizaron concentraciones 

de cobre, zinc, azufre y cloro disueltos iguales a  C1 = 6mM, C2 = 24mM, C3 = 6mM y C4 = 0,653 M, 

respectivamente. 

 A continuación, se muestran las ecuaciones asociadas a los sistemas simples. 

 

4.4.1.1 Sistema de cobre en solución acuosa 

 Refiriéndose a las semirreacciones planteadas en la Sección 4.3.1.1. 

 ∆Gf,r1 = Gf,Cu − (GfCu2+ + 2∆Ge−) + C ∙ log (
1

C1
)  

 ∆Gf,r2 = Gf,Cu+ − (GfCu2+ + ∆Ge−)  

 ∆Gf,r3 = (0,5Gf,Cu2O + ∆GH+) − (GfCu2+ + 0,5Gf,H2O + ∆Ge−) + C ∙ log (
1

C1
)  

 ∆Gf,r4 = (GfCu2+) − (GfCu2+)  

 ∆Gf,r5 = (Gf,CuO + 2∆GH+) − (GfCu2+ + Gf,H2O) + C ∙ log (
1

C1
)  

 ∆Gf,r6 = (Gf,Cu(OH) + 2∆GH+) − (GfCu2+ + 2Gf,H2O) + C ∙ log (
1

C1
)  

 ∆Gf,r7 = (Gf,HCuO2
− + 3∆GH+) − (GfCu2+ + 2Gf,H2O)  

 ∆Gf,r8 = (Gf,CuO2
2− + 4∆GH+) − (GfCu2+ + 2Gf,H2O)  
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4.4.1.2 Sistema de zinc en solución acuosa 

 Refiriéndose a las semirreacciones planteadas en la Sección 4.3.1.2. 

 ∆Gf,r9 = Gf,Zn2+ − Gf,Zn2+  

 ∆Gf,r10 = Gf,Zn − (Gf,Zn2+ + 2∆Ge−) + C ∙ log (
1

C2
)  

 ∆Gf,r11 = (Gf,ZnO + 2∆GH+) − (Gf,Zn2+ + Gf,H2O) + C ∙ log (
1

C2
)  

 ∆Gf,r12 = (Gf,ZnO2
2− + 4∆GH+) − (Gf,Zn2+ + 2Gf,H2O)  

 ∆Gf,r13 = (Gf,HZnO2
− + 3∆GH+) − (Gf,Zn2+ + 2Gf,H2O)  

 ∆Gf,r14 = (Gf,ZnOH+ + ∆GH+) − (Gf,Zn2+ + Gf,H2O)  

 ∆Gf,r15 = (Gf,Zn(OH)2
+ 2∆GH+) − (Gf,Zn2+ + 2Gf,H2O)  

 ∆Gf,r16 = (Gf,Zn(OH)3
− + 3∆GH+) − (Gf,Zn2+ + 3Gf,H2O) + C ∙ log (

1

C2
)  

 ∆Gf,r17 = (Gf,Zn(OH)4
2− + 4∆GH+) − (Gf,Zn2+ + 4Gf,H2O)  

 

4.4.1.3 Sistema de azufre en solución acuosa 

 Refiriéndose a las semirreacciones planteadas en la Sección 4.3.1.3. 

 ∆Gf,r18 = Gf,S − Gf,S  

 ∆Gf,r19 = Gf,S2− − (Gf,S + 2∆Ge−) + C ∙ log(C3)  

 ∆Gf,r20 = 0,5 Gf,S2
2− − (Gf,S + ∆Ge−) + C ∙ log((C3)0,5)  

 ∆Gf,r21 = 0,33 Gf,S3
2− − (Gf,S + 0,66∆Ge−) + C ∙ log((C3)0,33)  

 ∆Gf,r22 = 0,25 Gf,S4
2− − (Gf,S + 0,5∆Ge−) + C ∙ log((C3)0,25)  

 ∆Gf,r23 = 0,2 Gf,S5
2− − (Gf,S + 0,4∆Ge−) + C ∙ log((C3)0,2)  

 ∆Gf,r24 = Gf,H2S − (Gf,S + 2∆GH+ + 2∆Ge−)  

 ∆Gf,r25 = Gf,HS− − (Gf,S + ∆GH+ + 2∆Ge−) + C ∙ log(C3)  

 ∆Gf,r26 = (Gf,H2SO3
+ 4∆GH+ + 4∆Ge−) − (Gf,S + 3Gf,H2O)  

 ∆Gf,r27 = (Gf,H2SO4
+ 6∆GH+ + 6∆Ge−) − (Gf,S + 4Gf,H2O)  

 ∆Gf,r28 = (Gf,HSO3
− + 5∆GH+ + 4∆Ge−) − (Gf,S + 3Gf,H2O) + C ∙ log(C3)  

 ∆Gf,r29 = (Gf,HSO4
− + 7∆GH+ + 6∆Ge−) − (Gf,S + 4Gf,H2O) + C ∙ log(C3)  

 ∆Gf,r30 = (Gf,SO3
2− + 6∆GH+ + 4∆Ge−) − (Gf,S + 3Gf,H2O) + C ∙ log(C3)  

 ∆Gf,r31 = (Gf,SO4
2− + 8∆GH+ + 6∆Ge−) − (Gf,S + 4Gf,H2O) + C ∙ log(C3)  

 ∆Gf,r32 = (0,5 Gf,H2S2O3
+ 2∆GH+ + 2∆Ge−) − (Gf,S + 1,5Gf,H2O)  

 ∆Gf,r33 = (0,5 Gf,H2S2O4
+ 3∆GH+ + 3∆Ge−) − (Gf,S + 2Gf,H2O)  

 ∆Gf,r34 = (0,5 Gf,HS2O3
− + 2,5∆GH+ + 2∆Ge−) − (Gf,S + 1,5Gf,H2O) + C ∙ log((C3)0,5)  

 ∆Gf,r35 = (0,5 Gf,HS2O4
− + 3,5∆GH+ + 3∆Ge−) − (Gf,S + 2Gf,H2O) + C ∙ log((C3)0,5)  

 ∆Gf,r36 = (0,5 Gf,S2O3
2− + 3∆GH+ + 2∆Ge−) − (Gf,S + 1,5Gf,H2O) + C ∙ log((C3)0,5)  

 ∆Gf,r37 = (0,5 Gf,S2O4
2− + 4∆GH+ + 3∆Ge−) − (Gf,S + 2Gf,H2O) + C ∙ log((C3)0,5)  

 

4.4.1.4 Sistema de cloro en solución acuosa 

 Refiriéndose a las semirreacciones planteadas en la Sección 4.3.1.4. 

 ∆Gf,r38 = Gf,Cl− − Gf,Cl−  
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 ∆Gf,r39 = (1/3 Gf,Cl3
−) − Gf,Cl−  

 ∆Gf,r40 = (Gf,ClO− + 2∆GH+ + 2∆Ge−) − (Gf,Cl− + Gf,H2O)  

 ∆Gf,r41 = (Gf,ClO2
+ 4∆GH+ + 5∆Ge−) − (Gf,Cl− + 2Gf,H2O)  

 ∆Gf,r42 = (Gf,ClO2
− + 4∆GH+ + 4∆Ge−) − (Gf,Cl− + 2Gf,H2O)  

 ∆Gf,r43 = (Gf,ClO3
− + 6∆GH+ + 6∆Ge−) − (Gf,Cl− + 3Gf,H2O)  

 ∆Gf,r44 = (Gf,ClO4
− + 8∆GH+ + 8∆Ge−) − (Gf,Cl− + 4Gf,H2O)  

 ∆Gf,r45 = Gf,HCl − (Gf,Cl− + ∆GH+)  

 ∆Gf,r46 = (Gf,HClO + ∆GH+ + 2∆Ge−) − (Gf,Cl− + Gf,H2O)  

 ∆Gf,r47 = (Gf,HClO2
+ 3∆GH+ + ∆Ge−) − (Gf,Cl− + 2Gf,H2O)  

 

4.4.2 Planteamiento de cálculos termodinámicos para sistemas multielementos 

 Para este planteamiento se aplican las mismas condiciones impuestas en la Sección 4.4.1. 

 

4.4.2.1 Sistema de cobre y azufre en solución acuosa 

 Refiriéndose a las semirreacciones planteadas en la Sección 4.3.2.1. 

 Para el caso de la especie pivote SO4
2− se obtiene: 

∆Gf,r48 = (0,5Gf,Cu2S + 2Gf,H2O) − (Gf,Cu2+ + 0,5Gf,SO4
2− + 4∆GH+ + 5∆Ge−) + C ∙ log (

1

(C1)(C3)0,5
) 

∆Gf,r49 = (0,51Gf,Cu1,96S + 2,04Gf,H2O) − (Gf,Cu2+ + 0,51Gf,SO4
2− + 4,08∆GH+ + 5,06∆Ge−) + C

∙ log (
1

(C1)(C3)0,51
) 

∆Gf,r50 = (0,57Gf,Cu1,75S + 2,28Gf,H2O) − (Gf,Cu2+ + 0,57Gf,SO4
2− + 4,56∆GH+ + 5,42∆Ge−) + C

∙ log (
1

(C1)(C3)0,57
) 

∆Gf,r51 = (Gf,CuS + 4Gf,H2O) − (Gf,Cu2+ + Gf,SO4
2− + 8∆GH+ + 8∆Ge−) + C ∙ log (

1

(C1)(C3)
) 

∆Gf,r52 = (0,91Gf,Cu1,1S + 3,64Gf,H2O) − (Gf,Cu2+ + 0,91Gf,SO4
2− + 7,28∆GH+ + 7,46∆Ge−) + C

∙ log (
1

(C1)(C3)0,91
) 

∆Gf,r53 = (0,71Gf,Cu1,4S + 2,84Gf,H2O) − (Gf,Cu2+ + 0,71Gf,SO4
2− + 5,68∆GH+ + 6,26∆Ge−) + C

∙ log (
1

(C1)(C3)0,71
) 

∆Gf,r54 = (0,57Gf,Cu1,76S + 2,28Gf,H2O) − (Gf,Cu2+ + 0,57Gf,SO4
2− + 4,56∆GH+ + 5,42∆Ge−) + C

∙ log (
1

(C1)(C3)0,57
) 

∆Gf,r55 = (0,52Gf,Cu1,93S + 2,08Gf,H2O) − (Gf,Cu2+ + 0,52Gf,SO4
2− + 4,16∆GH+ + 5,12∆Ge−) + C

∙ log (
1

(C1)(C3)0,52
) 

 

 Para el caso de la especie pivote H2S(ac) se obtiene: 

 ∆Gf,r48
′ = (0,5Gf,Cu2S + ∆GH+) − ( Gf,Cu2+ + 0,5Gf,H2S + ∆Ge−) + C ∙ log (

1

(C1)(C3)0,5
) 
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∆Gf,r49
′ = (0,51Gf,Cu1,96S + 1,02∆GH+) − ( Gf,Cu2+ + 0,51Gf,H2S + 0,98∆Ge−) + C

∙ log (
1

(C1)(C3)0,51
) 

 

∆Gf,r50
′ = (0,57Gf,Cu1,75S + 1,04∆GH+) − ( Gf,Cu2+ + 0,57Gf,H2S + 0,86∆Ge−) + C

∙ log (
1

(C1)(C3)0,57
) 

 ∆Gf,r51
′ = (Gf,CuS + 2∆GH+) − ( Gf,Cu2+ + Gf,H2S) + C ∙ log (

1

(C1)(C3)
) 

 

∆Gf,r52
′ = (0,91Gf,Cu1,1S + 1,82∆GH+) − ( Gf,Cu2+ + 0,91Gf,H2S + 0,18∆Ge−) + C

∙ log (
1

(C1)(C3)0,91
) 

 

∆Gf,r53
′ = (0,71Gf,Cu1,4S + 1,42∆GH+) − ( Gf,Cu2+ + 0,71Gf,H2S + 0,58∆Ge−) + C

∙ log (
1

(C1)(C3)0,71
) 

 

∆Gf,r54
′ = (0,57Gf,Cu1,76S + 1,14∆GH+) − ( Gf,Cu2+ + 0,57Gf,H2S + 0,86∆Ge−) + C

∙ log (
1

(C1)(C3)0,57
) 

 

∆Gf,r55
′ = (0,52Gf,Cu2S + 1,04∆GH+) − ( Gf,Cu2+ + 0,52Gf,H2S + 0,96∆Ge−) + C

∙ log (
1

(C1)(C3)0,52
) 

 

 Para el caso de la especie pivote ClO3
− se obtiene: 

 ∆Gf,r56 = (Gf,CuCl + 3Gf,H2O) − (Gf,Cu2+ + Gf,ClO3
− + 6∆GH+ + 7∆Ge−) + C ∙ log (

1

(C1)(C4)
) 

 ∆Gf,r57 = (Gf,CuCl2
+ 6Gf,H2O) − (Gf,Cu2+ + 2Gf,ClO3

− + 12∆GH+ + 12∆Ge−) + C ∙ log (
1

(C1)(C4)2
) 

 ∆Gf,r58 = (Gf,CuCl2
− + 6Gf,H2O) − (Gf,Cu2+ + 2Gf,ClO3

− + 12∆GH+ + 13∆Ge−) + C ∙ log (
1

(C1)(C4)2
) 

 

∆Gf,r59 = (Gf,CuCl3
2− + 9Gf,H2O) − (Gf,Cu2+ + 3Gf,ClO3

− + 18∆GH+ + 19∆Ge−) + C

∙ log (
1

(C1)(C4)3
) 

 ∆Gf,r60 = Gf,Cu(ClO4)2
− (Gf,Cu2+ + 2Gf,ClO3

−) + C ∙ log (
1

(C1)(C4)
) 

 

∆Gf,r61 = 0,25Gf,CuCl2∙3Cu(OH)2
− (Gf,Cu2+ + 0,5Gf,ClO3

− + 1,5∆GH+ + 3∆Ge−) + C

∙ log (
1

(C1)(C4)0,5
) 

 ∆Gf,r62 = (Gf,CuCl+ + 3Gf,H2O) − (Gf,Cu2+ + Gf,ClO3
− + 6∆GH+ + 6∆Ge−) + C ∙ log (

1

(C1)(C4)
) 

 

 Para el caso de la especie pivote Cl− se obtiene: 

 ∆Gf,r56
′ = Gf,CuCl − (Gf,Cu2+ + Gf,Cl− + ∆Ge−) + C ∙ log (

1

(C1)(C4)
) 

 ∆Gf,r57
′ = Gf,CuCl2

− (Gf,Cu2+ + 2Gf,Cl−) + C ∙ log (
1

(C1)(C4)2
) 

 ∆Gf,r58
′ = Gf,CuCl2

− − (Gf,Cu2+ + 2Gf,Cl− + ∆Ge−) + C ∙ log (
(C4)

(C1)(C4)2
) 
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 ∆Gf,r59
′ = Gf,CuCl3

2− − (Gf,Cu2+ + 3Gf,Cl− + ∆Ge−) + C ∙ log (
(C4)

(C1)(C4)3
) 

 

∆Gf,r60
′ = (Gf,Cu(ClO4)2

+ 16∆GH+ + 15∆Ge−) − (Gf,Cu2+ + 2Gf,Cl− + 8Gf,H2O) + C

∙ log (
1

(C1)(C4)2
) 

 

∆Gf,r61
′ = (0,25Gf,CuCl2∙3Cu(OH)2

+ 1,5∆GH+) − (Gf,Cu2+ + 0,5Gf,Cl− + 1,5Gf,H2O) + C

∙ log (
1

(C1)(C4)0,5
) 

 ∆Gf,r62
′ = Gf,CuCl+ − (Gf,Cu2+ + Gf,Cl−) + C ∙ log (

1

(C1)(C4)
) 

 

 Para la formación de especie compleja mediante Cu2+ y CH4N2S: 

 ∆Gr63 = −C ∙ log (KCu(TU)2+) 

 

4.4.2.2 Sistema de zinc y azufre en solución acuosa 

 Refiriéndose a las semirreacciones planteadas en la Sección 4.3.2.2. 

 Para el caso de la especie pivote SO4
2− se obtiene: 

 ∆Gf,r64 = (Gf,ZnS + 4Gf,H2O) − (Gf,Zn2+ + Gf,SO4
2− + 8∆GH+ + 8∆Ge−) + C ∙ log (

1

(C2)(C3)
) 

 ∆Gf,r65 = Gf,ZnSO4
− (Gf,Zn2+ + Gf,SO4

2−) + C ∙ log (
1

(C2)(C3)
) 

  

 Para el caso de la especie pivote H2S(ac) se obtiene: 

 ∆Gf,r64
′ = (Gf,ZnS + 2∆GH+) − (Gf,Zn2+ + Gf,H2S) + C ∙ log (

1

(C2)(C3)
) 

 ∆Gf,r65
′ = (Gf,ZnSO4

+ 10∆GH+ + 8∆Ge−) − (Gf,Zn2+ + Gf,H2S + 4Gf,H2O) + C ∙ log (
1

(C2)(C3)
) 

 

 Para el caso de la especie pivote ClO3
− se obtiene: 

 ∆Gf,r66 = (Gf,ZnCl+ + 3Gf,H2O) − (Gf,Zn2+ + Gf,ClO3
− + 6∆GH+ + 6∆Ge−) + C ∙ log (

1

(C4)
) 

 ∆Gf,r67 = (Gf,ZnCl2
+ 6Gf,H2O) − (Gf,Zn2+ + 2Gf,ClO3

− + 12∆GH+ + 12∆Ge−) + C ∙ log (
1

(C2)(C4)2
) 

 ∆Gf,r68 = (Gf,ZnCl3
− + 9Gf,H2O) − (Gf,Zn2+ + 3Gf,ClO3

− + 18∆GH+ + 18∆Ge−) + C ∙ log (
1

(C4)3
) 

 ∆Gf,r69 = (Gf,ZnCl4
2− + 12Gf,H2O) − (Gf,Zn2+ + 4Gf,ClO3

− + 24∆GH+ + 24∆Ge−) + C ∙ log (
1

(C4)3
) 

 ∆Gf,r70 = (Gf,ZnClO4
+ + 2∆GH+ + 2∆Ge−) − (Gf,Zn2+ + Gf,ClO3

− + Gf,H2O) + C ∙ log (
1

(C2)(C4)
) 

 

∆Gf,r71 = (Gf,Zn(ClO4)2
+ 4∆GH+ + 4∆Ge−) − (Gf,Zn2+ + 2Gf,ClO3

− + 2Gf,H2O) + C

∙ log (
1

(C2)(C4)2
) 
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 ∆Gf,r72 = (Gf,Zn(OH)Cl + 2Gf,H2O) − (Gf,Zn2+ + Gf,ClO3
− + 5∆GH+ + 6∆Ge−) + C ∙ log (

1

(C2)(C4)
) 

 

 Para el caso de la especie pivote Cl− se obtiene: 

 ∆Gf,r66
′ = Gf,ZnCl+ − (Gf,Zn2+ + Gf,Cl−) + C ∙ log (

1

(C4)
) 

 ∆Gf,r67
′ = Gf,ZnCl2

− (Gf,Zn2+ + 2Gf,Cl−) + C ∙ log (
1

(C2)(C4)2
) 

 ∆Gf,r68
′ = Gf,ZnCl3

− − (Gf,Zn2+ + 3Gf,Cl−) + C ∙ log (
1

(C4)3
) 

 ∆Gf,r69
′ = Gf,ZnCl4

2− − (Gf,Zn2+ + 4Gf,Cl−) + C ∙ log (
1

(C4)4
) 

 ∆Gf,r70
′ = (Gf,ZnClO4

+ + 8∆GH+ + 8∆Ge−) − (Gf,Zn2+ + Gf,Cl− + 4Gf,H2O) + C ∙ log (
1

(C4)
) 

 

∆Gf,r71
′ = (Gf,Zn(ClO4)2

+ 16∆GH+ + 16∆Ge−) − (Gf,Zn2+ + 2Gf,Cl− + 8Gf,H2O) + C

∙ log (
1

(C2)(C4)2
) 

 ∆Gf,r72
′ = (Gf,Zn(OH)Cl + ∆GH+) − (Gf,Zn2+ + Gf,Cl− + Gf,H2O) + C ∙ log (

1

(C2)(C4)
) 

 

4.4.2.3 Sistema de cobre, zinc y azufre en solución acuosa 

 El planteamiento de cálculo para este sistema hace referencia a las semirreacciones planteadas en la 

Sección 4.3.2.3. 

 Utilizando la especie pivote SO4
2−: 

 

∆Gf,r73 = (Gf,Cu0,2Zn0,8S + 4Gf,H2O) − (0,2 Gf,Cu2+ + 0,8Gf,Zn2+ + Gf,SO4
2− + 8∆GH+ + 8∆Ge−) + C

∙ log (
1

(C1)0,2(C2)0,8(C3)
) 

 

∆Gf,r74 = (Gf,Cu0,8Zn0,2S + 4Gf,H2O) − (0,8 Gf,Cu2+ + 0,2Gf,Zn2+ + Gf,SO4
2− + 8∆GH+ + 8∆Ge−) + C

∙ log (
1

(C1)0,8(C2)0,2(C3)
) 

 

 Utilizando la especie pivote H2S(ac): 

 

∆Gf,r73
′ = (Gf,Cu0,2Zn0,8S + 2∆GH+) − (0,2 Gf,Cu2+ + 0,8Gf,Zn2+ + Gf,H2S) + C

∙ log (
1

(C1)0,2(C2)0,8(C3)
) 

 

∆Gf,r74
′ = (Gf,Cu0,8Zn0,2S + 2∆GH+) − (0,8 Gf,Cu2+ + 0,2Gf,Zn2+ + Gf,H2S) + C

∙ log (
1

(C1)0,8(C2)0,2(C3)
) 

 

4.4.3 Algoritmo de determinación de la mínima energía libre de Gibbs 

 En el Anexo C se muestra el código empleado para la obtención de los diagramas de Pourbaix 

mediante el método de minimización de energía libre de Gibbs. El algoritmo de operación de este código se 

muestra en la Figura 24. 
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 El algoritmo comienza con la construcción del sistema, como inputs se ingresa la base de datos del 

sistema, los parámetros, los límites gráficos Eh y pH, y opcionalmente puntos de coordenadas del diagrama 

para obtener valores de energía libre de Gibbs de las especies. Además, se ingresa el set de k 

semirreacciones. En este paso es donde se diferencia en la construcción de un sistema simple y un sistema 

complejo. 

 Una vez establecido el sistema, se precede realizar una iteración entre los límites de Eh y los límites 

de pH. La metodología para obtener el resultado gráfico es mediante puntos ordenados, en donde se va 

calculando y determinando valores termodinámicos mediante cada iteración i y j de manera ordenada, 

comenzando por el pH y luego el Eh, como se observa en la Figura 23. Antes de empezar con el cálculo 

termodinámico, se verifica si es necesario realizar un cambio de pivote (sólo para casos de sistema 

multielemento). La finalidad de esta etapa es elegir la semirreacción correcta para calcular su ∆Gsemirxn. 

En caso de no ser requerido pasa directamente a la etapa de cálculo. 

 Se realiza el cálculo correspondiente de la Sección 4.4.1 y Sección 4.4.2, según corresponda. Se 

entregan k resultados a la salida de esta etapa, luego se ejecuta la función de minimización en el set de los 

k valores del cálculo anterior. Al finalizar este proceso, se obtiene el valor minG y la numeración k que 

representa el número de la reacción correspondiente con el valor mínimo. Este valor k se compara con las 

semirreacciones numeradas anteriormente, si ambas coinciden se procede a graficar en el punto (i, j) del 

diagrama el color establecido para esa reacción, en el caso contrario compara la siguiente reacción. Y de la 

misma manera se procede con los demás puntos hasta que pHi y Ehj correspondan a los límites.  

 Los outputs que entrega este algoritmo es un diagrama de Pourbaix del sistema simulado y 

opcionalmente los valores de energía libre de Gibbs de cada especie en un máximo de tres puntos 

seleccionados dentro del diagrama, en el caso que se desea saber el valor de la energía libre de Gibbs para 

una reacción en particular y compararlas con las reacciones existentes. Las unidades de estos valores son 

kJ mol−1. 

 

 

Figura 23. Representación gráfica de la obtención del diagrama de Pourbaix dividida en tres etapas: (E1) cálculo termodinámico, 

(E2) minimización de valores y (E3) generación del diagrama. 
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Figura 24. Algoritmo de resolución del diagrama de Pourbaix para sistema simple y multielemento utilizando el método de 

minimización de energía libre de Gibbs. 
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5 Resultados y discusión 
 A continuación, se presentan las etapas que se desarrollaron para obtener los diagramas 

termodinámicos. La primera etapa detalla la determinación de las especies pivotes que acompañan a las 

especies centrales en las semirreacciones de formación. La segunda etapa muestra la construcción de los 

diagramas de Pourbaix del sistema cobre y azufre en solución acuosa y del sistema zinc y azufre en solución 

acuosa mediante el método minG , realizando una comparación con otros gráficos pertenecientes a la 

revisión literaria. Y la última etapa detalla la construcción del diagrama de Pourbaix del sistema cobre, zinc 

y azufre en solución acuosa con presencia de cloro y la obtención del área de estabilidad para el sulfuro 

bimetálico. 

5.1 Estabilidad de las especies pivotes  
 Se busca determinar las especies de azufre y cloro más estables frente a una variación de potencial, 

considerando un rango de pH entre 2 y 3 según las condiciones de electrodeposición empleadas por los 

autores Ghahremaninezhad, Sarma y Yang mencionados en la Sección 3.4 y la Sección 3.5. 

 Para llevar a cabo esta etapa, primero se construyeron los diagramas de Pourbaix de cada elemento 

en sistema acuoso y se observa el rango de pH 1,8 y 2,5, ya que son las condiciones empleadas por los 

autores. Luego, se seleccionan las especies que se encuentran estables en esa área y se respaldan el análisis 

de estabilidad mediante los diagramas Latimer y Frost. 

5.1.1 Determinación de las especies pivotes de azufre 

 En la Figura 25 se muestra el diagrama de Pourbaix del sistema azufre-agua que fue elaborado a 

partir del método de minG . Se utilizaron los cálculos termodinámicos de la Sección 4.4.1.3 para su 

construcción y se fijaron los límites de potenciales entre -2 y 2, y los límites de pH entre 0 y 14 como 

parámetros a emplear en el código de simulación de MATLAB. Se utilizaron tres concentraciones diferentes 

para la construcción: 6, 24 y 30 mM, los cuales corresponden a las concentraciones de los reactivos de 

sulfato de cobre, sulfato de zinc y la suma de ambos reactivos, respectivamente. Además, se agregaron las 

regiones de estabilidad del agua que corresponden a las ecuaciones (40) y (41) representadas por las líneas 

segmentadas en el diagrama.  

 Se presentan en las Figura 26 y Figura 27 los diagramas de Frost y de Latimer, respectivamente, del 

sistema azufre en solución acuosa. Las semirreacciones que se emplearon para la construcción de estos 

diagramas se presentaron en el Anexo B.1, se utilizó como condición estándar ácida pH=0 y condición 

estándar básica pH=14. Debido a la deprotonación de algunas especies se fijó que H2S, H2S2O3 y H2S2O4  

son estables en medio ácido, mientras que las especies S2−, S2O3
2− y S2O4

2− son estables en medio básico. 

La conversión de potencial estándar en medio ácido a medio alcalino se realizó mediante la ecuación (73) 

descrita en el Anexo B.2. 
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Figura 25. Diagrama de Pourbaix de azufre en solución acuosa elaborado por el método de min(G) a 25°C. Para soluciones de 6, 

24 y 30 mM de azufre. 

 

 

Figura 26. Diagrama de Frost del azufre en solución acuosa. La recta roja indica medio ácido (pH=0) y la recta azul indica medio 

alcalino (pH=14) 
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Figura 27. Diagrama de Latimer del azufre en solución acuosa. Representado en medio ácido (color rojo) y medio alcalino (color 

azul). 

 

 A partir de la Figura 25, se observa una predominancia de la especie SO4
2− por sobre el equilibrio 

de potencial ESO4
2−/H2S hacia potenciales de oxidación, y una predominancia de la especie H2S por debajo 

de este equilibrio hacia potenciales de reducción, dentro del rango de pH 1,5 y 6 en cualquier valor de 

potencial. También se observa que el área de predominancia de la especie S elemental disminuye a medida 

que se baja la concentración de azufre en el sistema. 

 En la Figura 26, para un medio ácido, se observa una dismutación de la especie H2S2O4 la que se 

oxida para formar SO4
2− y se reduce para formar H2S2O3. Esta observación es corroborada por medio de la 

Figura 27, donde el potencial estándar de reducción de H2S2O4 es mayor que el potencial de su izquierda. 

A su vez, la especie H2S2O3 también se dismuta generando las especies SO4
2− y S. 

 Un caso particular es la estabilidad de la especie S observada en la Figura 26, que en medio ácido 

esta especie conmuta de las especies H2S y H2S2O3 y en medio básico dismuta generando los compuestos 

anteriores. Lo mismo ocurre al observar el diagrama de Latimer en la Figura 27, donde el potencial de 

reducción al lado derecho de la especie S es menor que al lado izquierdo en medio ácido, y mayor en medio 

básico. Esto representa un cambio de estabilidad de la especie a medida que el pH aumenta. 

 Por lo anteriormente señalado, se determina que los pivotes de azufre para las reacciones de 

formaciones de los diagramas multielementos son: SO4
2− y H2S. 

5.1.2 Determinación de las especies pivotes de cloro 

 En la Figura 28 se muestra el diagrama de Pourbaix del sistema cloro en solución acuosa que fue 

elaborado a partir del método de minG. En este caso se utilizaron los cálculos termodinámicos de la Sección 

4.4.1.4. Al igual que el anterior se fijaron los límites de potenciales entre -2 y 2, y los límites de pH entre 0 

y 14. Y se agregaron las regiones de estabilidad del agua. 
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Figura 28. Diagrama de Pourbaix del cloro en solución acuosa elaborado por el método de min(G) a 25°C. Para soluciones de 

0,653M de cloro. 

 

 Se presentan en las Figura 29 y Figura 30 los diagramas de Frost y de Latimer del sistema cloro en 

solución acuosa, respectivamente. Se siguió el mismo procedimiento mencionado en la Sección 5.1.2. 

 En la Figura 28, se observa una clara predominancia de dos especies de cloro, el ClO3
− por sobre el 

potencial de equilibrio EClO3
−/Cl−  hacia potenciales de oxidación y el Cl−  por debajo del potencial de 

equilibrio y hacia potenciales de reducción. La estabilidad de ambas especies también se logra observar en 

las Figura 29 y Figura 30, donde en el primero se muestra el Cl− como la especies más estable del sistema 

debido a su bajo potencial y el ClO3
− se muestra indiferente visualmente con respecto a las especies aledañas 

HClO2 y ClO4
−, a diferencia de la segunda figura que se hace notar que existe una reacción de conmutación 

hacia el compuesto debido a la comparación de potenciales. 

 Por lo anteriormente señalado, se determina que los pivotes de cloro para las reacciones de 

formaciones de los diagramas multielementos son: ClO3
− y Cl−. 
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Figura 29. Diagrama de Frost del cloro en solución acuosa. La recta roja indica medio ácido (pH=0) y la recta azul indica medio 

alcalino (pH=14). 

 

 

Figura 30. Diagrama de Latimer del cloro en solución acuosa. Representado en medio ácido (color rojo) y medio alcalino (color 

azul). 

 

5.2 Diagrama de Pourbaix del sistema cobre y azufre en solución  
 Se muestra en la Figura 31 el diagrama de Pourbaix correspondiente al sistema Cu-S-H2O con 

presencia de cloro. La construcción se realizó a partir de los cálculos planteados en la Sección 4.3.2.1 y los 

resultados de la Sección 5.1 que establecen los pivotes de reacción. 
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 El diagrama muestra la estabilidad de las especies de cobre con mayor estado de oxidación (+2) en 

la parte superior y la de menor estado de oxidación (0) en la parte inferior. En la zona media del diagrama 

se observan las fases estables de CuxS que comprenden desde el pH 0 hasta el pH 14. Se muestra que las 

fases con mayor valor de x encierran gráficamente a las fases con menor valor de x, por ejemplo, el CuS 

está limitado por la zona de estabilidad del Cu1,75S. Este suceso indica que existe en el sistema reacciones 

de oxidación y reducción entre las fases de sulfuros de cobre. 

 Los límites de estabilidad del CuxS son: 

• En pH 0, comprende desde potenciales de 0,40 V vs EHE hasta -0,20 V vs EHE. 

• En pH 14, comprende desde potenciales de -0,50 V vs EHE hasta -0,90 V vs EHE. 

 La fase de sulfuro de cobre que posee mayor área es la Cu2S (representado de color celeste), es la 

fase con el mayor valor del coeficiente x dentro de las fases de CuxS y se puede apreciar en el diagrama la 

existencia de dos regiones de estabilidad ubicados por encima y por debajo de la especie Cu1,96S. 

 

Figura 31. Diagrama de Pourbaix del cobre y azufre en solución acuosa elaborado por el método de min(G) a 25°C. El color 

celeste representa el área de estabilidad del sulfuro de cobre de fase calcocita (𝐶𝑢2𝑆). Para soluciones de [𝐶𝑢𝑆𝑂4]=6mM y 

[𝐻𝐶𝑙]=0,653M. 

 

 Al realizar una comparación con la Figura 20, se logra observar una gran similitud en cuanto a las 

distribuciones de las especies predominantes reportadas en este diagrama. También, se muestra la 

predominancia del complejo CuCl2 ∙ 3Cu(OH)2 dentro del diagrama, ya que se adiciona HCl al sistema para 

preparar el electrolito en un pH ácido como se señala en la metodología. Existen diferencias en los límites 

de equilibrio entre las especies de cobre del sistema, por ejemplo, las fronteras Cu2+/CuO y CuO/CuO2
2−, 

las cuales difieren a lo reportado por el grupo de Woods et al. en su diagrama de Pourbaix, esto se debe 
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posiblemente a la concentración de cobre que utilizaron para la simulación (0,118 M), que tiene efecto sobre 

el término logarítmico en la ecuación de Nernst (33) y de las rectas de pH de la ecuación (36). 

 En el diagrama de la Figura 31, se observa una región de estabilidad para la especie Cu0 por encima 

de la región del Cu2S y otra por debajo de esta. Según lo postulado por el grupo de Woods et al. la primera 

región se genera producto de la oxidación del azufre contenido dentro del mineral sulfuro a un estado de 

oxidación +4 y una reducción del cobre a estado de oxidación 0, de acuerdo con la ecuación (60). 

 
Cu2S(s) + 4H2O(l) → 2Cu(s)

0 + SO4 (ac)
2− + 8H(ac)

+ + 6e− 

 

(60) 

 

 Se confirma en la Figura 31, que la ocurrencia de esta semirreacción está dentro de la zona de 

estabilidad del H2O y del SO4
2−. 

 Para la región inferior se involucra una reacción de reducción del cobre dentro del sulfuro a un 

estado de oxidación 0 y una reacción química del azufre a H2S, con respecto a la ecuación (61). 

 
Cu2S(s)+ 2H(ac)

+ + 2e− → 2Cu(s)
0 + H2S(ac) 

 

(61) 

 

En este caso, según lo observado en la Figura 31, se puede obtener como producto las especies 𝑆2−, HS− y 

H2S según el valor del pH. 

 La formación de Cu2S puede ocurrirse por medio de la reducción de la especie Cu1,96S, de acuerdo 

con la ecuación (62) si se está aplicando un potencial inferior al de equilibrio ESO4
2−/H2S  en medio ácido o 

de acuerdo con la ecuación (63) si se está aplicando un potencial superior al de equilibrio ESO4
2−/H2S. 

 
2Cu1,96S(s)+ 0,08H(ac)

+ + 0,08e− → 1,96Cu2S(s) + 0,04H2S(ac) 

 

(62) 

 

 
2Cu1,96S(s) + 0,01H2O(l) + 0,06e− → 1,96Cu2S(s) + 0,04SO4

2−
(ac) + 0,02H(ac)

+  

 

(63) 

 

 Sin embargo, el Cu2S no se oxida a Cu1,96S siguiendo las semirreacciones inversas de (62) y (63), 

ya que predomina la estabilidad de la especie Cu2+, como se indica en la ecuación (64). 

 
Cu2S(s) → Cu1,96S(s) + 0,04Cu(ac)

2+ + 0,08e− 

 

(64) 

 

 Por otra parte, se compararon los resultados de esta simulación mediante el programa 

Hydra&Medusa (ver Figura 38, Anexo D), la cual emplea un algoritmo denominado PREDOM2 que utiliza 

el método de minimización de energía de energía libre de Gibbs basado en el programa SOLGASWATER. 

Se emplea un algoritmo que utiliza la constante de equilibrio de la reacción para calcular los valores de 

energía libre de Gibbs de formación mediante la ecuación (10). En el caso de una reacción redox se emplea 

el término pe = −log {e−}, donde  {e−} corresponde a la actividad de los electrones, esta variable se utiliza 

por su similitud con el pH, dado que e− no es una especie acuosa en contraste con H+, pero se puede 

representar mediante la relación pe =
EH∙F

RT ln (10)
 , donde EH es dependiente del pH. Los resultados que se 

obtuvieron fueron bastante parecidos en cuanto a los límites de estabilidad de las fases de sulfuro de cobre, 

y sólo difiere en la estabilidad de algunas especies del sistema cobre-agua, esto se debe principalmente a la 

fuente bibliográfica de los datos utilizados para la construcción del diagrama. 
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5.2.1 Comparación del sistema Cu-S-H2O mediante la adicción de tiourea 

 En la Figura 32 se muestra el diagrama de Pourbaix constituido por el sistema Cu-TU-H2O. Se 

construyó añadiendo al set de reacciones del sistema la reacción de formación del complejo CTC que está 

dado por la ecuación (65). 

 
Cu(ac)

2+ + nTU(ac) ↔ [Cu(TU)n]2+ 

 

(65) 

 

donde n representa la cantidad de tiourea ligandos en la estructura. En el caso de la Figura 32, n equivale a 

1 por el cual es un complejo monodentado. La energía libre de Gibbs de formación asociada a esta especie 

fue calculada a partir de la constante de complejación β = 2,3 a 25°C [46].  

 Se observa una predominancia de este complejo en el sistema para potenciales sobre los 0,30 V vs 

EHE y en zona ácida con pH 0-7. El área que comprende el Cu(TU)2+ abarca toda la zona que antes era 

ocupada por la especie Cu2+, esto se debe principalmente a que la reacción de complejación es más estable 

que las especies de cobre disueltas en el sistema, se puede observar este análisis mediante la constante β 

que es un valor significativamente alto y que favorece el desplazamiento de la ecuación (65) hacia la derecha. 

 Hay que tener en consideración que existen otros complejos CTC los cuales no se reportan en la 

Figura 32, formados por la especie Cu+ que a diferencia de la ecuación (65) se forman complejos con 

estructura [Cu(TU)n]+. Dada la predominancia que existe en la formación del complejo [Cu(TU)n]2+, se 

plantea el caso de que puede existir una zona de predominancia para la formación del complejo [Cu(TU)n]+ 

en el mismo sistema desplazando las regiones de sulfuros de cobre.  

 Se realizó un análisis en las condiciones de electrodeposición de los autores Ghahremaninezhad y 

Sarma los cuales están representados en la Figura 33. El método utilizado para la electrodeposición es a 

través de pulsos de potenciales, el punto verde corresponde al potencial −0,85 V vs EHE y el punto rojo al 

potencial 0,00 V vs EHE, ambas en un pH de 1,8. Se reporta que la reacción perteneciente al punto verde 

es la reducción del complejo CTC a cobre en estado elemental según indica la ecuación (66). 

 [Cu(TU)n](ac)
+ + e− ↔ Cu(s) + nTU(ac) (66) 

 

 Mientras que en el punto rojo ocurren dos reacciones, la oxidación del cobre elemental según la 

ecuación (67) y la complejación del cobre, tiourea y cloro según la ecuación (68). 

 Cu(s) ↔  Cu(ac)
+ + e− (67) 

 Cu(ac)
+ + nTU(ac) + Cl(ac)

− ↔  [Cu(TU)n]Cl(s) (68) 
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Figura 32. Diagrama de Pourbaix del cobre y tiourea en solución acuosa elaborado por el método de min(G) a 25°C. El color 

celeste representa el área de estabilidad del sulfuro de cobre de fase calcocita y el color marrón del complejo CTC. Para 

soluciones de [𝐶𝑢𝑆𝑂4]=6mM, [𝑇𝑈]=4mM y [𝐻𝐶𝑙]=0,653M. 

   

 La finalidad de utilizar esta técnica para electrodeposición es obtener una estructura de nanocables. 

El procedimiento comienza con electrodepositar cobre a partir de la ecuación (66) y situado en el punto 

verde de la Figura 33, luego oxidar el cobre para formar el complejo CTC, según la ecuación (70), este 

compuesto se adhiere al electrodo de trabajo y no es soluble al agua. Después, se retoma el ciclo por un 

período de tiempo dado hasta lograr un apilado del material. 

 En el caso del punto rojo, la zona de predominancia que se muestra en la Figura 33 pertenece a la 

fase calcosita de sulfuro de cobre, dada la cercanía que existe con la zona de estabilidad de [Cu(TU)]2+ 

puede generarse la reacción (68) planteada por los autores. 
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Figura 33. Representación gráfica de las condiciones de electrodeposición para el sistema cobre y tiourea en solución acuosa. 

Punto verde=-0,85V y punto rojo=0,00V en pH 1,8. 

 

5.3 Diagrama de Pourbaix del sistema zinc y azufre en solución acuosa  
 Se muestra en la Figura 34 el diagrama de Pourbaix correspondiente al sistema Zn-S-H2O con 

presencia de cloro, el cual se construyó a partir de los planteamientos de la Sección 4.4.2.2.  

 Se logra observar la región de interés que pertenece a la zona de estabilidad del sulfuro de zinc 

delimitados entre los pH 1,2 al 14. Los limites de potenciales según el pH son: 

• Para pH 1,2, comprende desde potenciales de 0,20 V vs EHE hasta -0,90 V vs EHE. 

• Para pH 14, comprende desde potenciales de -0,50 V vs EHE hasta -1,60 V vs EHE. 

La particularidad de esta especie es que su formación es más estable cuando las especies de sulfuros 

predominantes en el sistema son H2S, HS− y S2−. En el caso del medio ácido, se plantea que su formación 

se origina a partir de una reacción química entre el zinc disuelto y al ácido sulfhídrico según la ecuación 

(69). 

 Zn(ac)
2+ + H2S(𝑎𝑐) ↔  ZnS(s) + 2H(ac)

+  (69) 

 

 La estabilidad de la especie Zn(OH)2 predomina por sobre los compuestos óxidos y los zincatos, a 

diferencia del sistema de cobre en donde el hidróxido se comporta como una especie metaestable. 

 La presencia de cloro dentro del sistema también genera zonas de estabilidad dentro del diagrama 

para compuestos con este elemento. Se presentan las especies Zn(ClO4)2 y ZnClO4
+ que son estables en 
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potenciales positivos por sobre 1,00 V vs EHE. Los números de oxidación del cloro en estas especies son 

+7 y +5, los cuales corresponden al nivel de potencial en el que se hayan estables. 

 También se comparó los resultados de esta simulación mediante el programa Hydra&Medusa (ver 

Figura 39, Anexo D). Se observa los límites de estabilidad para el compuesto ZnS  que son similares a los 

resultados obtenidos, salvo que en el caso de la Figura 34 no existe área de predominancia en pH inferiores 

a 2 para el compuesto, en comparación con la Figura 39 que sí existe. Esta diferencia puede deberse por las 

especies y reacciones incluidas en el modelo del programa 

 

Figura 34. Diagrama de Pourbaix del zinc y azufre en solución acuosa elaborado por el método de min(G). El color celeste 

representa el área de estabilidad del sulfuro de zinc. Para soluciones de [𝑍𝑛𝑆𝑂4]=24mM y [𝐻𝐶𝑙]=0,653M. 

 

5.4 Diagrama de Pourbaix del sistema cobre, zinc y tiourea en solución acuosa 
 En la Figura 35 se muestra el diagrama de Pourbaix del sistema multielemento cobre, zinc y tiourea 

en solución acuosa con presencia de cloro. Se construyó en base a la superposición del sistema Cu-TU-H2O 

y Zn-S-H2O correspondientes a la Sección 5.2 y Sección 5.3. Se incluyó los planteamientos realizados en la 

Sección 4.4.2.3 para obtener resultados acerca de la termodinámica de la aleación. 

 Se observa que la región de estabilidad de la aleación Cu0,29Zn0,67S (color verde) abarca un rango 

de pH entre 0 a 14. Las delimitaciones de potenciales según el pH son: 

• Para pH 0, comprende desde potenciales de 0,55 V vs EHE hasta -0,90 V vs EHE. 

• Para pH 14, comprende desde potenciales de -0,50 V vs EHE hasta -1,75 V vs EHE. 

Esta región de predominancia es compartida con especies de zinc debido al excedente de reactivo que se 

utilizó para la simulación (proporción Zn/Cu = 4). La estequiometría de este compuesto fue reportada en 
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el año 2011 por el grupo Yang et al. en una de sus investigaciones acerca de la electrodeposición de sulfuro 

de cobre-zinc (ver Tabla 14).  

 

Figura 35. Diagrama de Pourbaix del cobre, zinc y tiourea en solución acuosa elaborado por el método de min(G) a 25°C. La zona 

de color verde representa la estabilidad del sulfuro bimetálico. Para soluciones de [𝐶𝑢𝑆𝑂4]=6mM, [𝑍𝑛𝑆𝑂4]=24mM, [𝑇𝑈]=4mM y 

[𝐻𝐶𝑙]=0,653M. 

 

 Por otra parte, se realizó la simulación donde las condiciones del electrolito tienen como excedente 

el reactivo de cobre (proporción Zn/Cu = 0,2). En la Figura 36 se muestra el diagrama de Pourbaix bajo 

las condiciones establecidas y se observa un gran aumento de área de estabilidad hacia potenciales de 

reducción, permitiendo teóricamente su electrodeposición en una zona más amplia. La aleación que se 

electrodeposita posee una estructura química de Cu0,66Zn0,76S, aumentando significativamente el elemento 

cobre en la estructura molecular. 

 Se realizó un análisis en las condiciones de electrodeposición del autor Yang en un potencial de -

0,90 V vs EHE y pH de 2,5 según indica el punto rojo de la Figura 37, para una proporción de reactivos 

Zn/Cu = 4. Bajo estas condiciones se logra electrodepositar teóricamente la aleación Cu0,29Zn0,67S y la 

especie ZnS, ya que se sitúa dentro de la región de predominancia de estos compuestos. 

 Una diferencia importante al realizar este análisis es que el reactivo precursor de azufre que utiliza 

el autor Yang es el tiosulfato. Se reporta en su trabajo de investigación que a proporciones de reactivos 

Zn/Cu < 1 la solución es inestable y precipita, esto puede ser debido a un aumento en las reacciones de 

complejación entre el cobre disuelto y el tiosulfato, por el aumento de concentración de cobre dentro del 

sistema. Debido a lo anterior, se recomienda realizar un estudio previo acerca de la estabilidad de los 

reactivos y utilizando la tiourea como precursora de azufre antes de aplicar el diagrama de la Figura 36 y 

verificar si se forma precipitado de especies complejas en la solución. 
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Figura 36. Diagrama de Pourbaix del cobre, zinc y tiourea en solución acuosa elaborado por el método de min(G) a 25°C. La zona 

de color verde representa la estabilidad del sulfuro bimetálico. Para soluciones de [𝐶𝑢𝑆𝑂4]=25mM, [𝑍𝑛𝑆𝑂4]=5mM, [𝑇𝑈]=4mM y 

[𝐻𝐶𝑙]=0,653M 
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Figura 37. Representación gráfica de las condiciones de electrodeposición para el sistema cobre, zinc y tiourea en solución 

acuosa. Punto rojo=-0,90V vs EHE en pH 2,5. 

 

5.5 Discusión general 
 La información recopilada para la construcción de los diagramas presentados proviene de múltiples 

fuentes bibliográficas [19] [43] [46] [50], por ende, los valores utilizados se obtuvieron por distintos 

métodos experimentales y/o mediante cálculos teóricos. Es importante tener en consideración que se utilizó, 

como supuesto principal, el valor termodinámico del mineral kesterita en reemplazo del sulfuro cobre zinc 

para la construcción de los diagramas multielementos de las Figura 35 y Figura 36. Esto debido a la poca 

información termodinámica que existe para este compuesto y pocos estudios acerca de su síntesis por el 

método de electrodeposición. Lo anterior se puede traducir como una sobreestimación del valor 

termodinámico, ya que la kesterita se puede encontrar de manera natural por lo que su reacción de formación 

es más espontánea que el sulfuro de cobre zinc, ya que este último sólo se obtiene de manera sintética. 

 Se utilizó la kesterita como referencia debido a su similitud en la estructura, porque además de 

pertenecer en la clasificación de sulfuros, posee los elementos cobre y zinc. También se reporta que es un 

semiconductor de tipo p y fotosensible la región de luz visible. La diferencia recae en que el sulfuro de 

cobre-zinc posee un mayor bandgap que la kesterita. Las investigaciones de Yang informan que los sulfuros 

Cu0,29Zn0,67S y Cu0,66Zn0,76S poseen una bandgap de 3,2 y 3,3 eV [51], respectivamente, mientras que el 

mineral kesterita posee una bandgap de 1,5 eV [49] , por ende, la fotosensibilidad de las primeras está 

orientada a regiones de luz UV. 

 Con respecto a la tiourea como el precursor de azufre, esta se debe disociarse según la reacción (54) 

para obtener H2S(ac) y reaccionar formando el sulfuro de cobre-zinc, pero la constante de equilibrio para 

esta reacción es considerablemente baja, con un valor de 4,5 ∙ 10−23 a 25°C, por lo que la tendencia de esta 
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especie es mantenerse en su forma de tiourea.  En consecuencia, favorece mayoritariamente en la formación 

de complejos CTC dentro del sistema, según la reacción r63, y parte de la tiourea que se descompone 

formando H2S(ac) será la fuente de azufre para la formación del sulfuro cobre-zinc mediante la reacción 

r73′, bajo potenciales de reducción (como en el caso de la Figura 37 cuyo potencial es -0,90V vs EHE). 

 El cambio de temperatura en la solución repercuta en la química de la tiourea en el agua [41]. Se 

calcularon los valores de las constantes de equilibrio de la tiourea para temperaturas mayores a 25°C 

mediante la ecuación (59), con la finalidad de analizar el comportamiento de esta especie, se presentan en 

la Tabla 15 los resultados obtenidos. Es posible observar que a medida que se aumenta la temperatura de la 

solución, la constante de equilibrio para la reacción (54) aumenta, generando mayor concentración de la 

especie H2S(ac) disponible para la formación del sulfuro de cobre-zinc. Sin embargo, el aumento de la 

temperatura del electrolito puede no ser muy favorable, ya que existe mayor probabilidad de que aparezcan 

reacciones secundarias, daño en los electrodos, evaporación u otros efectos adversos. 

Tabla 15. Valores de las constantes de equilibrio para la reacción de descomposición de la TU en diferentes temperaturas. 

 25°C 40°C 60°C 80°C 180°C 

𝐊𝟓𝟒 4,5 ∙ 10−23 3,0 ∙ 10−22 4,2 ∙ 10−21 5,8 ∙ 10−20 2,3 ∙  10−14 

 

 Con respecto a la formación de complejos CTC, se reportaron en las investigaciones de 

Ghahremaninezhad y Sarma que mediante un tratamiento térmico a 180°C el complejo se transforma en 

sulfuro de cobre en un  38% de fase covelina y un 62% de fase digenita, esto corroborado mediante estudios 

de SEM, de patrones de difracción de rayos X, espectro Raman y espectro FT-IR. El tratamiento térmico 

produjo una pérdida del volumen del 20% con respecto al volumen inicial, esto se debe a la descomposición 

de materiales orgánicos e inorgánicos constituyentes (CN− y NH4
+) . Al trabajar en el sistema Cu-Zn-TU-

H2O, que es parecido al caso de los autores, existe la posibilidad de formar complejo CTC lo que el 

tratamiento térmico podría ser una opción para formar materiales sulfuros. No se puede garantizar a ciencia 

cierta que ocurra lo mismo para el sulfuro bimetálico CuxZnyS ya que no se tiene información de las 

propiedades de los complejos Zn(TU)n
2+ y es necesario realizar estudios de laboratorio que incluyan el 

tratamiento térmico. 

 Con respecto al pH del electrolito, es preferible realizar la electrodeposición en un medio ácido, ya 

que aumenta la concentración de Cl− y permite la formación del compuesto [Cu(TU)n]Cl según indica la 

reacción (68). Este compuesto, según reporta el autor Sarma, es insoluble en el agua y genera la adhesión a 

las paredes del electrodo de trabajo.  

Una vez que ellos electrodepositaron el material lo sometieron a tratamiento térmico para eliminar las 

impurezas de la estructura y transformar en Cu2S. No se puede garantizar a ciencia cierta que ocurra lo 

mismo para el sulfuro bimetálico CuxZnyS ya que se desconocen de las propiedades de los complejos 

Zn(TU)n
2+, por lo que es necesario recurrir a estudios de laboratorio para determinar la veracidad del proceso 

de tratamiento térmico. 
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6 Conclusiones y recomendaciones 
 Se logró la construcción del diagrama de Pourbaix para el sistema Cu-Zn-TU-H2O por medio del 

método de minimización de energía libre de Gibbs. Se analizaron diferentes concentraciones de reactivos 

con proporción de Zn/Cu = 4 y Zn/Cu = 0,2 para estudiar la estabilidad del CuxZnyS. En ambos casos se 

observa un área de predominancia independiente del pH, entre 0 a 14.  

• En el caso de la proporción Zn/Cu = 4, la región de predominancia comprende desde potenciales 

de 0,55 V vs EHE hasta -0,90 V vs EHE en pH 0 y comprende desde potenciales de -0,50 V vs EHE 

hasta -1,75 V vs EHE en pH 14. 

• En el caso de la proporción Zn/Cu = 0,2, la región de predominancia aumenta hacia los potenciales 

de reducción y estableciendo cotas superiores en el potencial 0,55 V vs EHE en pH 0 y -0,40 V vs 

EHE en pH 14. 

 La adición de tiourea al sistema desplaza el equilibrio de los iones de cobre disueltos en la formación 

de complejos CTC, esto se ve reflejado en la Figura 32 donde el área de predominancia de estos complejos 

abarca en su totalidad el área que antes era estable el Cu2+.  

 Para que la tiourea pueda proveer de azufre para la formación del compuesto CuxZnyS  debe 

disociarse formando la especie H2S(ac) que a su vez reacciona con los iones Cu2+ y Zn2+ sin llegar a formar 

los complejos CTC. La constante de equilibrio perteneciente a esta reacción de disociación a 25°C es 

considerablemente baja, como resultado el equilibrio no tiende a la disociación del compuesto y esto genera 

que la tiourea no sea precursora de azufre directamente. Sin embargo, las investigaciones realizadas por 

Ghahremaninezhad y Sarma demostraron que mediante un tratamiento térmico a 180°C los complejos CTC 

electrodepositados se transforman en materiales sulfuros, esto puede ser una alternativa para obtener el 

sulfuro de cobre-zinc sin la necesidad de aumentar la temperatura del electrolito para favorecer la 

disociación de la tiourea. 

 En el caso de trabajar con otras concentraciones de reactivos o variar el pH de electrodeposición, se 

recomienda determinar nuevamente la estabilidad de los pivotes de azufre y cloro presentes en la solución, 

ya que las especies estables pueden cambiar con esta modificación. Para esto se deben construir nuevamente 

los diagramas de predominancia y realizar el análisis mostrado en los resultados. Una vez establecidos los 

pivotes se deben realizar los cambios respectivos en los planteamientos de cálculos termodinámicos, así se 

podrá obtener el nuevo diagrama de Pourbaix del sistema multielemento. 
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Anexos  
 

A. Datos termodinámicos 
 

Tabla 16. Energía libre de Gibbs estándar de especies del agua a 25°C. 

Agua 

 

Especie Alias Matlab Fase ∆𝐆°𝐟 [𝐤𝐉/𝐦𝐨𝐥] Referencia 

H+ Gf_H ac  0 [50] 

H2 Gf_H2 g  0 [50] 

O2 Gf_O2 g  0 [50] 

H2O Gf_H2O l  -237,129 [50] 

 

Tabla 17. Energía libre de Gibbs estándar de especies de cobre a 25°C. 

Cobre 

 

Especie Alias Matlab Fase ∆𝐆°𝐟 [𝐤𝐉/𝐦𝐨𝐥] Referencia 

Cu Gf_Cu s 0 [50] 

Cu2O Gf_Cu2O s -146,000 [50] 

CuO Gf_CuO s -129,700 [50] 

Cu(OH)2 Gf_CuOH2 s -356,829 [19] 

Cu+ Gf_Cu1 ac  49,980 [50] 

Cu2+   Gf_Cu2 ac  65,490 [50] 

HCuO2
− Gf_HCuO2 ac -258,500 [50] 

CuO2
2− Gf_CuO2 ac -183,600 [50] 

CuSO4 Gf_CuSO4 ac -692,180 [50] 

CuS Gf_CuS s -53,930 [43] 

Cu1,1S Gf_Cu11S s -64,350  [43] 

Cu1,4S Gf_Cu14S s -78,530 [43] 

Cu1,75S Gf_Cu175S s -78,520  [43] 

Cu1,76S Gf_Cu176S s -78,320 [43] 

Cu1,93S Gf_Cu193S s -83,850 [43] 

Cu1,96S Gf_Cu196S s -84,640 [43] 

Cu2S Gf_Cu2S s -85,560 [43] 

CuCl Gf_CuCl s -119,860 [50] 

CuCl2 Gf_CuCl2 s -197,900 [50] 

CuCl2
− Gf_CuCl2a ac -240,100 [50] 

CuCl3
2− Gf_CuCl3 ac -376,000 [50] 

Cu(ClO4)2 Gf_CuClO42 ac 48,450 [50] 

CuCl2 ∙ 3Cu(OH)2 Gf_CuCl23CuOH2 s -1339,500 [50] 

CuCl+ Gf_CuClc ac -68,500 [50] 

Cu(CH4N2S)2+ K_CuTu ac -4,753 (β = 2,3) [46] 
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Tabla 18. Energía libre de Gibbs estándar de especies de zinc a 25°C. 

Zinc 

 

Especie Alias Matlab Fase ∆𝐆°𝐟 [𝐤𝐉/𝐦𝐨𝐥] Referencia 

Zn Gf_Zn s 0 [50] 

ZnO Gf_ZnO s -318,300 [50] 

Zn2+ Gf_Zn2 ac -147,060 [50] 

ZnO2
2−  Gf_ZnO2 ac -384,240 [50] 

HZnO2
− Gf_HZnO2 ac -457,080 [50] 

ZnOH+ Gf_ZnOH ac -330,100 [50] 

ZnS Gf_ZnS s -201,290 [50] 

ZnSO4 Gf_ZnSO4 ac -904,900 [50] 

ZnCl+ Gf_ZnCl ac -275,300 [50] 

ZnCl2 Gf_ZnCl2 ac -403,700 [50] 

ZnCl3
− Gf_ZnCl3 ac -540,500 [50] 

ZnCl4
2− Gf_ZnCl4 ac -666,000 [50] 

Zn(ClO4)2 Gf_ZnClO42 ac -164,100 [50] 

Zn(OH)Cl Gf_ZnOHCl ac -472,700 [50] 

 

Tabla 19. Energía libre de Gibbs estándar de especies de cloro a 25°C. 

Cloro 

 

Especie Alias Matlab Fase ∆𝐆°𝐟 [𝐤𝐉/𝐦𝐨𝐥] Referencia 

Cl− Gf_Cl ac -131,228 [50] 

Cl3
− Gf_Cl3 ac -120,400 [50] 

ClO− Gf_ClO ac -36,800 [50] 

ClO2  Gf_ClO2 ac 120,100 [50] 

ClO2
− Gf_ClO2a ac 17,200 [50] 

ClO3
− Gf_ClO3 ac -7,950 [50] 

ClO4
− Gf_ClO4 ac -8,520 [50] 

HCl Gf_HCl ac -131,228 [50] 

HClO Gf_HClO ac -79,900 [50] 

HClO2 Gf_HClO2 ac 5,900 [50] 
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Tabla 20. Energía libre de Gibbs estándar de especies de azufre a 25°C. 

Azufre 

 

Especie Alias Matlab Fase ∆𝐆°𝐟 [𝐤𝐉/𝐦𝐨𝐥] Referencia 

S Gf_S s 0 [50] 

S2− Gf_S1 ac 85,800 [50]  

S2
2− Gf_S2 ac 79,500 [50] 

S3
2− Gf_S3 ac 73,700 [50] 

S4
2− Gf_S4 ac 69,100 [50] 

S5
2− Gf_S5 ac 65,700 [50] 

H2S Gf_H2S ac -27,830 [50] 

HS− Gf_HS ac 12,080 [50]  

H2SO3 Gf_H2SO3 ac -537,810 [50] 

H2SO4 Gf_H2SO4 ac -744,530 [50] 

HSO3
− Gf_HSO3 ac -527,730 [50] 

HSO4
− Gf_HSO4 ac -755,910 [50] 

SO3
2− Gf_SO3 ac -486,500 [50]  

SO4
2− Gf_SO4 ac -744,530 [50]  

H2S2O3 Gf_H2S2O3 ac -543,502 [19] 

H2S2O4 Gf_H2S2O4 ac -616,600  [50] 

HS2O3
− Gf_HS2O3 ac -541,828 [19] 

HS2O4
− Gf_HS2O4 ac -614,500 [50]  

S2O3
2− Gf_S2O3 ac -532,205 [19] 

S2O4
2− Gf_S2O4 ac -600,300 [19] 
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B. Cálculos termodinámicos 
 

B.1. Potenciales de reducción para diagramas de Latimer y de Frost. 

 

B.1.1. Azufre 

 Se establecieron las especies participantes en las reacciones de reducción de acuerdo con el medio 

establecido. 

Medio ácido 

 
SO4

2− → H2S2O4 → H2S2O3 → S → H2S 

 

Medio básico 

 
SO4

2− → S2O4
2− → S2O3

2− → S → S2− 

 

 

 Se calculan los valores del potencial de reducción estándar para especies en medio ácido. 

SO4
2− + 5H+ + 3e− → 0,5H2S2O4 + 2H2O ∆G°1 = −38028 J mol−1  ∆E°1 = 0,13 V 

   

0,5H2S2O4 + H+ + e− → 0,5H2S2O3 + 0,5H2O ∆G°2 = −82015 J mol−1 ∆E°2 = 0,85 V 

   

0,5H2S2O3 + 2H+ + 2e− → S + 1,5H2O ∆G°3 = −83942 J mol−1 ∆E°3 = 0,43 V 

   

S + 2H+ + 2e− → H2S ∆G°3 = −27830 J mol−1 ∆E°4 = 0,14 V 

   

SO4
2− + 8H+ + 6e− → S + 4H2O  ∆E°5 = 0,35 V 

   

0,5H2S2O4 + 5H+ + 5e− → H2S + 2H2O  ∆E°6 = 0,32 V 

 

 Se calculan los valores del potencial de reducción estándar para especies en medio básico. Se aplicó 

la conversión del valor de potencial en medio ácido a medio básico según lo indicado en el Anexo  

B.2 Cálculo de potencial estándar en medio básico a partir del potencial estándar en medio ácido. 

SO4
2− + 4H+ + 3e− → 0,5S2O4

2− + 2H2O ∆G°′1 = −29878 J mol−1  ∆E°′1 = −1,01 V 

   

0,5S2O4
2− + H+ + e− → 0,5S2O3

2− + 0,5H2O ∆G°′2 = −84517 J mol−1 ∆E°′2 = 0,05 V 

   

0,5S2O3
2− + 3H+ + 2e− → S + 1,5H2O ∆G°′3 = −89591 J mol−1 ∆E°′3 = −0,79 V 

   

S + 2e− → S2− ∆G°′4 = 85800 J mol−1 ∆E°′4 = −0,44 V 

   

SO4
2− + 8H+ + 6e− → S + 4H2O  ∆E°′5 = −0,76 V 

   

0,5S2O4
2− + 4H+ + 5e− → S2− + 2H2O  ∆E°′6 = −0,81 V 

 

B.1.2. Cloro 

 Se ordenan las especies en sentido de reducción y en base al tipo de medio establecido. 

Medio ácido 

 

ClO4
− → ClO3

− → HClO2 → HClO → Cl− 

 



76 

 

Medio básico 

 
ClO4

− → ClO3
− → ClO2

− → ClO− → Cl− 

 

 Se calculan los valores de potencial estándar de reducción para las especies del medio ácido. 

ClO4
− + 2H+ + 2e− → ClO3

− + H2O ∆G°1 = −236559 J mol−1 ∆E°1 = 1,23 V 

   

ClO3
− + 3H+ + 2e− → HClO2 + H2O ∆G°2 = −223279 J mol−1 ∆E°2 = 1,16 V 

   

HClO2 + 2H+ + 2e− → HClO + H2O ∆G°3 = −163129 J mol−1 ∆E°3 = 0,85 V 

   

HClO + H+ + 2e− → Cl− + H2O ∆G°4 = −288517 J mol−1 ∆E°4 = 1,49 V 

   

ClO3
− + 5H+ + 4e− → HClO + 2H2O  ∆E°5 = 1,01 V 

   

HClO2 + 3H+ + 4e− → Cl− + 2H2O  ∆E°6 = 2,34 V 

 

 Se calculan los valores del potencial de reducción estándar para especies en medio básico. Se aplicó 

la conversión del valor de potencial en medio ácido a medio básico según lo indicado en el Anexo  

B.2 Cálculo de potencial estándar en medio básico a partir del potencial estándar en medio ácido. 

ClO4
− + 2H+ + 2e− → ClO3

− + H2O ∆G°1 = −236559 J mol−1 ∆E°′1 = 0,40 V 

   

ClO3
− + 2H+ + 2e− → ClO2

− + H2O ∆G°′2 = −211979 J mol−1 ∆E°′2 = 0,27 V 

   

ClO2
− + 2H+ + 2e− → ClO− + H2O ∆G°′3 = −291129 J mol−1 ∆E°′3 = 0,68 V 

   

ClO− + 2H+ + 2e− → Cl− + H2O ∆G°′4 = −331557 J mol−1 ∆E°′4 = 0,89 V 

   

ClO3
− + 4H+ + 4e− → ClO− + 2H2O  ∆E°′5 = 0,30 V 

   

ClO2
− + 4H+ + 4e− → Cl− + 2H2O  ∆E°′6 = 1,22 V 

 

B.2 Cálculo de potencial estándar en medio básico a partir del potencial estándar en 

medio ácido. 
 Utilizando la aditividad de la función de Gibbs de las reacciones con la autoionización del agua, se 

puede convertir estos valores de potencial en medio ácido a medio básico. 

 Generalmente, las reacciones de reducción son de la forma: 

aA + hH+ + ve− ↔ bB + cH2O  ∆G°rxn,A = −vFE°A (70) 

 

 Si a la ecuación (70) se le suma la reacción: 

hH+ + hOH− ↔  hH2O ∆G°rxn = hRTln(KW) (71) 

 

 Se obtiene la reacción en medio alcalino: 

aA + (h − c)H2O + ve− ↔ bB + hOH−  ∆G°rxn,B = −vFE°A + hRTln(KW) (72) 
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 Dividiendo el valor de la energía libre de la ecuación (72) por −vF se obtiene la expresión deseada 

 EB = EA −
hRT

vF
ln(Kw) = EA − 0,828

h

v
 [V] (73) 
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C. Código Matlab 
 

C.1. Código del sistema cobre, tiourea, cloro y agua 

Preámbulo 

clc;                        %Borra valores que aparecen en pantalla 

clear;                      %Borra variables guardadas 

Datos termodinámicos de energía de formación [kJ/mol] 

% Agua 

Gf_H = 0; 

Gf_H2 = 0; 

Gf_O2 = 0; 

Gf_H2O = -237.129*1000; 

Gf_OH = -157.244*1000; 

% Cobre 

Gf_Cu = 0; 

Gf_Cu2O = -146.0*1000; 

Gf_CuO = -129.7*1000; 

Gf_CuOH2 = -356.829*1000; 

Gf_Cu1 = 49.98*1000; 

Gf_Cu2 = 65.49*1000; 

Gf_HCuO2 = -258.5*1000; 

Gf_CuO2 = -183.6*1000; 

Gf_CuSO4 = -692.180*1000; 

Gf_CuS = -53.93*1000; 

Gf_Cu11S = -64.35*1000; 

Gf_Cu14S = -78.53*1000; 

Gf_Cu175S = -78.52*1000; 

Gf_Cu176S = -78.32*1000; 

Gf_Cu193S = -83.85*1000; 

Gf_Cu196S = -84.64*1000; 

Gf_Cu2S = -85.5600*1000; 

Gf_CuCl=-119.86*1000; 

Gf_CuCl2=-197.9*1000; 

Gf_CuCl2a=-240.1*1000; 

Gf_CuCl3=-376*1000; 

Gf_CuClO42=48.45*1000; 

Gf_CuCl23CuOH2=-1339.5*1000; 

Gf_CuClc=-68.5*1000; 

K_CuTu=2.3; 

% Zinc 

Gf_Zn = 0; 

Gf_Zn2 = -147.06*1000; 

Gf_ZnO = -318.3*1000; 

Gf_ZnO2 = -384.24*1000; 

Gf_ZnOH = -330.1*1000; 

Gf_HZnO2 = -457.08*1000; 

Gf_ZnCl = -275.3*1000; 

Gf_ZnCl2 = -403.7*1000; 

Gf_ZnCl3 = -540.5 *1000; 

Gf_ZnCl4 = -666 *1000; 

Gf_ZnClO4 = -163.1*1000; 

Gf_ZnClO42 = -164.1*1000; 
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Gf_ZnOHCl = -472.7*1000; 

Gf_ZnClO426H2O = -1555.2*1000; 

Gf_ZnOH2 = -555.81*1000; 

Gf_ZnOH3 = -694.22*1000; 

Gf_ZnOH4 = -858.52*1000; 

Gf_ZnS = -201.29*1000; 

Gf_ZnSO4 = -904.9*1000; 

% Azufre 

Gf_S= 0; 

Gf_S1= 85.8*1000; 

Gf_S2= 79.5*1000; 

Gf_S3= 73.7*1000; 

Gf_S4= 69.1*1000; 

Gf_S5= 65.7*1000; 

Gf_H2S= -27.83*1000; 

Gf_HS= 12.080*1000; 

Gf_H2SO3= -537.81*1000; 

Gf_H2SO4= -744.53*1000; 

Gf_HSO3= -527.73*1000; 

Gf_HSO4= -755.91*1000; 

Gf_SO3= -486.5*1000; 

Gf_SO4= -744.53*1000; 

Gf_H2S2O3= -543.502*1000; 

Gf_H2S2O4= -616.6*1000; 

Gf_HS2O3= -541.828*1000; 

Gf_HS2O4= -614.5*1000; 

Gf_S2O3= -532.205*1000; 

Gf_S2O4= -600.3*1000; 

Gf_CH4N2S= 207.50*1000; 

% Cloro 

Gf_Cl= -131.228*1000; 

Gf_Cl3= -120.4*1000; 

Gf_ClO= -36.8*1000; 

Gf_ClO2= 120.1*1000; 

Gf_ClO2a= 17.2*1000; 

Gf_ClO3= -7.95*1000; 

Gf_ClO4= -8.52*1000; 

Gf_HCl= -131.228*1000; 

Gf_HClO= -79.9*1000; 

Gf_HClO2= 5.9*1000; 

% CZTS 

Gf_CZTS= -360*1000; 

Matriz de simulación 

% Parámetros 

R = 8.314; T = 298; F = 9.65*10^4; C = 2.303*R*T; CF = C/F; 

Eh = 2:-0.04:-2; pH = 0:0.14:14; 

% Se ingresa manualmente las coordenadas (pH,Eh) para conocer los valores 

% termodinámicos, con dos decimales, pH múltiplo de 0.14 y Eh multiplo de 0.04 

P1= [1.82 -0.84];                % punto 1 

P2= [1.82 0];                    % punto 2 

P3= [2.52 -0.92];                % punto 3 

% Límites de estabilidad de H2 y O2 

hold on 

axis([0 14 -2 2]); 
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h = -CF*pH; o = 1.23 - CF*pH;   % rectas de potenciales para H2 y O2 respectivamente 

plot(pH,h,'k--', pH, o ,'k--'); 

xlabel('pH'); 

ylabel('E/V vs EHE'); 

title('Diagrama de equilibrio Eh-pH del sistema cobre-tiourea-agua', 'FontSize',10) 

% Generación de matriz 

for j=1:1:length(Eh) 

    for i=1:1:length(pH) 

        dG_H=-2.303*R*T.*pH(i); 

        dG_e=-F.*Eh(j); 

        % Concentraciones iniciales 

        C1=6e-3; C2=24e-3; C3=30e-3; C4=0.653; C5=4e-3; 

        % Variable para cambio de pivote de reacción 

        r_pivote=(Gf_H2S+4*Gf_H2O)-(Gf_SO4+10*dG_H+8*dG_e)+C*log(C3/(0.3*C3)); 

        r_pivote2=(Gf_ClO3+6*dG_H+6*dG_e)-(Gf_Cl+3*Gf_H2O); 

        % Reacciones participantes 

        % Valores de coef de actividad 

        % Cu+2=0.3 ; Cu+=0.7 ; HCuO2-=0.7 ; CuO2=0.3 ; SO4-2=0.3 ; H2S=1 ; 

        % Cl- =0.7 ; ClO3- =0.7 

        r1=(Gf_Cu)-(Gf_Cu2+2*dG_e)+C*log(1/(0.3*C1)); 

        r2=(Gf_Cu1)-(Gf_Cu2+dG_e)+C*log((0.7*C1)/(0.3*C1)); 

        r3=(0.5*Gf_Cu2O+dG_H)-(Gf_Cu2+0.5*Gf_H2O+dG_e)+C*log(1/(0.3*C1)); 

        r4=(Gf_Cu2)-(Gf_Cu2); 

        r5=(Gf_CuO+2*dG_H)-(Gf_Cu2+Gf_H2O)+C*log(1/(0.3*C1)); 

        r6=(Gf_CuOH2+2*dG_H)-(Gf_Cu2+2*Gf_H2O)+C*log(1/(0.3*C1)); 

        r7=(Gf_HCuO2+3*dG_H)-(Gf_Cu2+2*Gf_H2O)+C*log((0.7*C1)/(0.3*C1)); 

        r8=(Gf_CuO2+4*dG_H)-(Gf_Cu2+2*Gf_H2O)+C*log((0.3*C1)/(0.3*C1)); 

        if j<=r_pivote 

            r9=(0.5*Gf_Cu2S+2*Gf_H2O)-(Gf_Cu2+0.5*Gf_SO4+4*dG_H+5*dG_e)+C*log(1/((0.3*C1)*(0.3*C3)^0.5)); 

            r10=(Gf_CuS+4*Gf_H2O)-(Gf_Cu2+Gf_SO4+8*dG_H+8*dG_e)+C*log(1/((0.3*C1)*(0.3*C3))); 

            r11=(0.51*Gf_Cu196S+2.04*Gf_H2O)-

(Gf_Cu2+0.51*Gf_SO4+4.08*dG_H+5.06*dG_e)+C*log(1/((0.3*C1)*(0.3*C3)^0.51)); 

            r12=(0.57*Gf_Cu175S+2.28*Gf_H2O)-

(Gf_Cu2+0.57*Gf_SO4+4.56*dG_H+5.42*dG_e)+C*log(1/((0.3*C1)*(0.3*C3)^0.57)); 

            r21=(Gf_CZTS+4*Gf_H2O)-

(0.29*Gf_Cu2+0.67*Gf_Zn2+Gf_SO4+8*dG_H+8*dG_e)+C*log(1/((0.3*C1)^0.29*(0.3*C2)^0.67*(0.3*C3))); 

        else 

         r9=(0.5*Gf_Cu2S+dG_H)-(Gf_Cu2+0.5*Gf_H2S+dG_e)+C*log(1/((0.3*C1)*(C3)^0.5)); 

            r10=(Gf_CuS+2*dG_H)-(Gf_Cu2+Gf_H2S)+C*log(1/((0.3*C1)*(C3))); 

            r11=(0.51*Gf_Cu196S+1.02*dG_H)-(Gf_Cu2+0.51*Gf_H2S+0.98*dG_e)+C*log(1/((0.3*C1)*(C3)^0.51)); 

            r12=(0.57*Gf_Cu175S+1.14*dG_H)-(Gf_Cu2+0.57*Gf_H2S+0.86*dG_e)+C*log(1/((0.3*C1)*(C3)^0.57)); 

            r21=(Gf_CZTS+2*dG_H)-(0.29*Gf_Cu2+0.67*Gf_Zn2+Gf_H2S)+C*log(1/((0.3*C1)^0.29*(0.3*C2)^0.67*(C3))); 

        end 

        if j<=r_pivote2 

            r13=(Gf_CuCl)-(Gf_Cu2+Gf_Cl+dG_e)+C*log(1/((0.3*C1)*(0.7*C4))); 

            r14=(Gf_CuCl2)-(Gf_Cu2+2*Gf_Cl)+C*log(1/((0.3*C1)*(0.7*C4)^2)); 

            r15=(Gf_CuCl2a)-(Gf_Cu2+2*Gf_Cl+dG_e)+C*log((0.7*C4)/((0.3*C1)*(0.7*C4)^2)); 

            r16=(Gf_CuCl3)-(Gf_Cu2+3*Gf_Cl+dG_e)+C*log((0.7*C4)/((0.3*C1)*(0.7*C4)^3)); 

            r17=(Gf_CuClO42+16*dG_H+15*dG_e)-(Gf_Cu2+2*Gf_Cl+8*Gf_H2O)+C*log(1/((0.3*C1)*(0.7*C4)^2)); 

            r18=(0.25*Gf_CuCl23CuOH2+1.5*dG_H)-(Gf_Cu2+0.5*Gf_Cl+1.5*Gf_H2O)+C*log(1/((0.3*C1)*(0.7*C4)^0.5)); 

            r19=(Gf_CuClc)-(Gf_Cu2+Gf_Cl)+C*log((0.7*C4)/((0.3*C1)*(0.7*C4))); 

        else 

            r13=(Gf_CuCl+3*Gf_H2O)-(Gf_Cu2+Gf_ClO3+6*dG_H+7*dG_e)+C*log(1/((0.3*C1)*(0.7*C4))); 

            r14=(Gf_CuCl2+6*Gf_H2O)-(Gf_Cu2+2*Gf_ClO3+12*dG_H+12*dG_e)+C*log(1/((0.3*C1)*(0.7*C4)^2)); 

            r15=(Gf_CuCl2a+6*Gf_H2O)-(Gf_Cu2+2*Gf_ClO3+12*dG_H+13*dG_e)+C*log((0.7*C4)/((0.3*C1)*(0.7*C4)^2)); 

            r16=(Gf_CuCl3+9*Gf_H2O)-(Gf_Cu2+3*Gf_ClO3+18*dG_H+19*dG_e)+C*log((0.7*C4)/((0.3*C1)*(0.7*C4)^3)); 
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            r17=(Gf_CuClO42)-(Gf_Cu2+2*Gf_ClO3)+C*log(1/((0.3*C1)*(0.7*C4)^2)); 

            r18=(0.25*Gf_CuCl23CuOH2)-(Gf_Cu2+0.5*Gf_ClO3+1.5*dG_H+3*dG_e)+C*log(1/((0.3*C1)*(0.7*C4)^0.5)); 

            r19=(Gf_CuClc+3*Gf_H2O)-(Gf_Cu2+Gf_ClO3+6*dG_H+6*dG_e)+C*log((0.7*C4)/((0.3*C1)*(0.7*C4))); 

        end 

        r20=-C*log(K_CuTu)++C*log(C5/(0.3*C1)); 

        % Vector de minimización de energía libre de Gibbs 

        % Indicación: Cuando se desea conocer la estabilidad del sulfuro de 

        % cobre zinc agregar r21 al vector, de lo contrario se elimina. 

        [m n] = min([r1,r2,r3,r4,r5,r6,r7,r8,r9,r10,r11,r12,r13,r14,r15,r16,r17,r18,r19,r20,r21]); 

        % Ploteo del diagrama 

        if n==1 

            plot(pH(i),Eh(j),'k.') 

        elseif n==2 

            plot(pH(i),Eh(j),'c*') 

        elseif n==3 

            plot(pH(i),Eh(j),'r.') 

        elseif n==4 

            plot(pH(i),Eh(j),'c.') 

        elseif n==5 

            plot(pH(i),Eh(j),'m.') 

        elseif n==6 

            plot(pH(i),Eh(j),'m*') 

        elseif n==7 

            plot(pH(i),Eh(j),'b.') 

        elseif n==8 

            plot(pH(i),Eh(j),'y.') 

        elseif n==9 

            plot(pH(i),Eh(j),'m.') 

        elseif n==10 

            plot(pH(i),Eh(j),'b.') 

        elseif n==11 

            plot(pH(i),Eh(j),'y.') 

        elseif n==12 

            plot(pH(i),Eh(j),'g.') 

        elseif n==13 

            plot(pH(i),Eh(j),'r.') 

        elseif n==14 

            plot(pH(i),Eh(j),'g*') 

        elseif n==15 

            plot(pH(i),Eh(j),'g*') 

        elseif n==16 

            plot(pH(i),Eh(j),'g*') 

        elseif n==17 

            plot(pH(i),Eh(j),'g.') 

        elseif n==18 

            plot(pH(i),Eh(j),'g*') 

        elseif n==19 

            plot(pH(i),Eh(j),'g*') 

        elseif n==20 

            plot(pH(i),Eh(j),'c.') 

        elseif n==21 

            plot(pH(i),Eh(j),'g.') 

        end 

        % Generación de puntos ingresados 

        if P1(1)==round(pH(i),2) & P1(2)==round(Eh(j),2) 

            plot(pH(i),Eh(j),'k*') 
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             r=[r1,r2,r3,r4,r5,r6,r7,r8,r9,r10,r11,r12,r13,r14,r15,r16,r17,r18,r19,r20,r21]'/10^3; 

        end 

        if P2(1)==round(pH(i),2) & P2(2)==round(Eh(j),2) 

            plot(pH(i),Eh(j),'k*') 

             f=[r1,r2,r3,r4,r5,r6,r7,r8,r9,r10,r11,r12,r13,r14,r15,r16,r17,r18,r19,r20,r21]'/10^3 ; 

        end 

        if P3(1)==round(pH(i),2) & P3(2)==round(Eh(j),2) 

            plot(pH(i),Eh(j),'k*') 

             v=[r1,r2,r3,r4,r5,r6,r7,r8,r9,r10,r11,r12,r13,r14,r15,r16,r17,r18,r19,r20,r21]'/10^3; 

        end 

    end 

end 
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*Sin considerar la semirreacción r21 

Representación de los valores ingresados 

resultado=[r f v]; 

fprintf('\nEnergías libres de formación [kJ/mol]\n') 

fprintf('Especie        \tPunto 1   \tPunto 2   \tPunto 3\n') 

fprintf(' Cu            \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(1,1),resultado(1,2),resultado(1,3)) 

fprintf(' Cu+           \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(2,1),resultado(2,2),resultado(2,3)) 

fprintf(' Cu2O          \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(3,1),resultado(3,2),resultado(3,3)) 

fprintf(' Cu+2          \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(4,1),resultado(4,2),resultado(4,3)) 

fprintf(' CuO           \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(5,1),resultado(5,2),resultado(5,3)) 

fprintf(' Cu(OH)2       \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(6,1),resultado(6,2),resultado(6,3)) 

fprintf(' HCuO2-        \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(7,1),resultado(7,2),resultado(7,3)) 

fprintf(' CuO2-2        \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(8,1),resultado(8,2),resultado(8,3)) 

fprintf(' Cu2S          \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(9,1),resultado(9,2),resultado(9,3)) 

fprintf(' Cu1.96S       \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(10,1),resultado(10,2),resultado(10,3)) 

fprintf(' Cu1.75S       \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(11,1),resultado(11,2),resultado(11,3)) 

fprintf(' CuS           \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(12,1),resultado(12,2),resultado(12,3)) 

fprintf(' CuCl          \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(13,1),resultado(13,2),resultado(13,3)) 

fprintf(' CuCl2         \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(14,1),resultado(14,2),resultado(14,3)) 

fprintf(' CuCl2-        \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(15,1),resultado(15,2),resultado(15,3)) 

fprintf(' CuCl3-2       \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(16,1),resultado(16,2),resultado(16,3)) 

fprintf(' Cu(ClO4)2     \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(17,1),resultado(17,2),resultado(17,3)) 

fprintf('CuCl2.3Cu(OH)2 \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(18,1),resultado(18,2),resultado(18,3)) 

fprintf(' CuCl+         \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(19,1),resultado(19,2),resultado(19,3)) 

fprintf(' Cu(TU)        \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(20,1),resultado(20,2),resultado(20,3)) 

fprintf('Cu0.29Zn0.67S  \t %.2f   \t%.2f  \t%0.2f\n',resultado(21,1),resultado(21,2),resultado(21,3)) 
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Energías libres de formación [kJ/mol] 

Especie         Punto 1    Punto 2    Punto 3 

 Cu               -191.55    -29.43   -206.99 

 Cu+              -91.74    -10.68   -99.46 

 Cu2O            -75.31    5.75   -87.02  

 Cu+2             0.00       0.00   0.00 

 CuO              57.23    57.23   49.24 

 Cu(OH)2         67.23    67.23   59.24  

 HCuO2-          123.95    123.95   111.97 

 CuO2-2          183.63    183.63   167.65 

 Cu2S             -139.73    -58.67   -151.45 

 Cu1.96S         -56.29    -56.29   -64.28 

 Cu1.75S         -138.23    -58.79   -149.87 

 CuS              -128.47    -58.76   -139.66 

 CuCl             -94.65    -13.59   -102.37 

 CuCl2           44.06    44.06   44.06 

 CuCl2-          -83.67    -2.61   -91.39 

 CuCl3-2         -83.87    -2.81   -91.59 

 Cu(ClO4)2       3237.19    2021.29 3289.08 

 CuCl2.3Cu(OH)2   43.66    43.66   37.67 

 CuCl+           33.30    33.30   33.30 

 Cu(TU)          -0.20    -0.20   -0.20 

 Cu0.29Zn0.67S    -224.07    -224.07  -232.06 

 

C.2. Código del sistema zinc, azufre, cloro y agua 

Matriz de simulación 

% Parámetros 

R = 8.314; T = 298; F = 9.65*10^4; C = 2.303*R*T; CF = C/F; 

Eh = 2:-0.04:-2; pH = 0:0.14:14; 

% Se ingresa manualmente las coordenadas (pH,Eh) para conocer los valores 

% termodinámicos, con dos decimales, pH múltiplo de 0.14 y Eh multiplo de 0.04 

P1= [1.82 -0.84];                % punto 1 

P2= [1.82 0];                    % punto 2 

P3= [2.52 -0.92];                % punto 3 

% Límites de estabilidad de H2 y O2 

hold on 

axis([0 14 -2 2]); 

h = -CF*pH; o = 1.23 - CF*pH;   % rectas de potenciales para H2 y O2 respectivamente 

plot(pH,h,'k--', pH, o ,'k--'); 

xlabel('pH'); 

ylabel('E/V vs EHE'); 

title('Diagrama de equilibrio Eh-pH del sistema zinc-azufre-agua', 'FontSize',10) 

% Generación de matriz 

for j=1:1:length(Eh) 

    for i=1:1:length(pH) 

        dG_H=-2.303*R*T.*pH(i); 

        dG_e=-F.*Eh(j); 

        % Concentraciones iniciales 

        C1=6e-3; C2=24e-3; C3=30e-3; C4=0.653; 
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        % Variable para cambio de pivote de reacción 

        r_pivote=(Gf_H2S+4*Gf_H2O)-(Gf_SO4+10*dG_H+8*dG_e)+C*log(C3/(0.3*C3)); 

        r_pivote2=(Gf_ClO3+6*dG_H+6*dG_e)-(Gf_Cl+3*Gf_H2O); 

        % Reacciones participantes 

        % Valores de coef de actividad 

        %Zn+2=0.3 ; ZnO2-2=0.3 ; ZnOH+=0.7 ; HZnO2-=0.3 ; ZnCl+=0.7 ; 

        %ZnCl3-=0.7 ; ZnCl4-2=0.3; SO4-2=0.3 ; HS-=0.7 

        r1=(Gf_Zn2)-(Gf_Zn2); 

        r2=(Gf_Zn)-(Gf_Zn2+2*dG_e)+C*log(1/(0.3*C2)) ; 

        r3=(Gf_ZnO+2*dG_H)-(Gf_Zn2+Gf_H2O)+C*log(1/(0.3*C2)); 

        r4=(Gf_ZnO2+4*dG_H)-(Gf_Zn2+2*Gf_H2O); 

        r5=(Gf_ZnOH+dG_H)-(Gf_Zn2+Gf_H2O)+C*log((0.7*C2)/(0.3*C2)); 

        r6=(Gf_HZnO2+3*dG_H)-(Gf_Zn2+2*Gf_H2O); 

        r16=(Gf_ZnOH2+2*dG_H)-(Gf_Zn2+2*Gf_H2O)+C*log(1/0.3*C2); 

        r17=(Gf_ZnOH3+3*dG_H)-(Gf_Zn2+3*Gf_H2O)+C*log((0.7*C2)/(0.3*C2)); 

        r18=(Gf_ZnOH4+4*dG_H)-(Gf_Zn2+4*Gf_H2O)+C*log((0.3*C2)/(0.3*C2)); 

        if j<=r_pivote2 

            r7=(Gf_ZnCl)-(Gf_Zn2+Gf_Cl)+C*log((0.7*C2)/((0.3*C2)*(0.7*C4))); 

            r8=(Gf_ZnCl2)-(Gf_Zn2+2*Gf_Cl)+C*log(1/((0.3*C2)*(0.7*C4)^2)); 

            r9=(Gf_ZnCl3)-(Gf_Zn2+3*Gf_Cl)+C*log((0.7*C2)/((0.3*C2)*(0.7*C4)^3)); 

            r10=(Gf_ZnCl4)-(Gf_Zn2+4*Gf_Cl)+C*log((0.3*C2)/((0.3*C2)*(0.7*C4)^4)); 

            r11=(Gf_ZnClO4+8*dG_H+8*dG_e)-(Gf_Zn2+Gf_Cl+4*Gf_H2O)+C*log(1/(0.3*C2)*(0.7*C4)); 

            r12=(Gf_ZnClO42+16*dG_H+16*dG_e)-(Gf_Zn2+2*Gf_Cl+8*Gf_H2O)+C*log(1/((0.3*C2)*(0.7*C4)^2)); 

            r13=(Gf_ZnOHCl+dG_H)-(Gf_Zn2+Gf_Cl+Gf_H2O)+C*log(1/((0.3*C2)*(0.7*C4))); 

        else 

            r7=(Gf_ZnCl+3*Gf_H2O)-(Gf_Zn2+Gf_ClO3+6*dG_H+6*dG_e)+C*log((0.7*C2)/((0.3*C2)*(0.7*C4))); 

            r8=(Gf_ZnCl2+6*Gf_H2O)-(Gf_Zn2+2*Gf_ClO3+12*dG_H+12*dG_e)+C*log(1/((0.3*C2)*(0.7*C4)^2)); 

            r9=(Gf_ZnCl3+9*Gf_H2O)-(Gf_Zn2+3*Gf_ClO3+18*dG_H+18*dG_e)+C*log((0.7*C2)/((0.3*C2)*(0.7*C4)^3)); 

            r10=(Gf_ZnCl4+12*Gf_H2O)-(Gf_Zn2+4*Gf_ClO3+24*dG_H+24*dG_e)+C*log((0.3*C2)/((0.3*C2)*(0.7*C4)^4)); 

            r11=(Gf_ZnClO4+2*dG_H+2*dG_e)-(Gf_Zn2+Gf_ClO3+Gf_H2O)+C*log(1/((0.3*C2)*(0.7*C4))); 

            r12=(Gf_ZnClO42+4*dG_H+4*dG_e)-(Gf_Zn2+2*Gf_ClO3+2*Gf_H2O)+C*log(1/((0.3*C2)*(0.7*C4)^2)); 

            r13=(Gf_ZnOHCl+2*Gf_H2O)-(Gf_Zn2+Gf_ClO3+5*dG_H+6*dG_e)+C*log(1/((0.3*C2)*(0.7*C4))); 

        end 

        if j<=r_pivote 

            r14=(Gf_ZnS+4*Gf_H2O)-(Gf_Zn2+Gf_SO4+8*dG_H+8*dG_e)+C*log(1/((0.3*C2)*(0.3*C3))); 

            r15=(Gf_ZnSO4)-(Gf_Zn2+Gf_SO4)+C*log(1/((0.3*C2)*(0.3*C3))); 

            r19=(Gf_CZTS+4*Gf_H2O)-

(0.66*Gf_Cu2+0.76*Gf_Zn2+Gf_SO4+8*dG_H+8*dG_e)+C*log(1/((0.3*C1)^0.66*(0.3*C2)^0.76*(0.3*C3))); 

        else 

            r14=(Gf_ZnS+2*dG_H)-(Gf_Zn2+Gf_H2S)+C*log(1/((0.3*C2)*(C3))); 

            r15=(Gf_ZnSO4+10*dG_H+8*dG_e)-(Gf_Zn2+Gf_H2S+4*Gf_H2O)+C*log(1/((0.3*C2)*(C3))); 

            r19=(Gf_CZTS+2*dG_H)-(0.66*Gf_Cu2+0.76*Gf_Zn2+Gf_H2S)+C*log(1/((0.3*C1)^0.66*(0.3*C2)^0.76*(C3))); 

        end 

        % Vector de minimización de energía libre de Gibbs 

        % Indicación: Cuando se desea conocer la estabilidad del sulfuro de 

        % cobre zinc agregar r19 al vector, de lo contrario se elimina. 
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        [m n] = min([r1,r2,r3,r4,r5,r6,r7,r8,r9,r10,r11,r12,r13,r14,r15,r16,r17, 

r18,r19]); 

        % Ploteo del diagrama 

        if n==1 

            plot(pH(i),Eh(j),'b.') 

        elseif n==2 

            plot(pH(i),Eh(j),'k.') 

        elseif n==3 

            plot(pH(i),Eh(j),'r.') 

        elseif n==4 

            plot(pH(i),Eh(j),'y.') 

        elseif n==5 

            plot(pH(i),Eh(j),'m.') 

        elseif n==6 

            plot(pH(i),Eh(j),'g.') 

        elseif n==7 

            plot(pH(i),Eh(j),'b*') 

        elseif n==8 

            plot(pH(i),Eh(j),'b*') 

        elseif n==9 

            plot(pH(i),Eh(j),'b*') 

        elseif n==10 

            plot(pH(i),Eh(j),'b*') 

        elseif n==11 

            plot(pH(i),Eh(j),'y.') 

        elseif n==12 

            plot(pH(i),Eh(j),'c.') 

        elseif n==13 

            plot(pH(i),Eh(j),'k*') 

        elseif n==14 

            plot(pH(i),Eh(j),'m.') 

        elseif n==15 

            plot(pH(i),Eh(j),'m*') 

        elseif n==16 

            plot(pH(i),Eh(j),'g.') 

        elseif n==17 

            plot(pH(i),Eh(j),'r.') 

        elseif n==18 

            plot(pH(i),Eh(j),'r.') 

        elseif n==19 

            plot(pH(i),Eh(j),'m.') 

        end 

        % Generación de puntos ingresados 

        if P1(1)==round(pH(i),2) & P1(2)==round(Eh(j),2) 

            plot(pH(i),Eh(j),'k*') 

 r=[r1,r2,r3,r4,r5,r6,r7,r8,r9,r10,r11,r12,r13,r14,r15,r16,r17,r18,r19]'/10^3; 
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        end 

        if P2(1)==round(pH(i),2) & P2(2)==round(Eh(j),2) 

            plot(pH(i),Eh(j),'k*') 

 f=[r1,r2,r3,r4,r5,r6,r7,r8,r9,r10,r11,r12,r13,r14,r15,r16,r17,r18,r19]'/10^3 ; 

        end 

        if P3(1)==round(pH(i),2) & P3(2)==round(Eh(j),2) 

            plot(pH(i),Eh(j),'k*') 

 v=[r1,r2,r3,r4,r5,r6,r7,r8,r9,r10,r11,r12,r13,r14,r15,r16,r17,r18,r19]'/10^3; 

        end 

    end 

end 
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*Sin considerar la semirreacción r19 

Representación de los valores ingresados 

resultado=[r f v]; 

fprintf('\nEnergías libres de formación [kJ/mol]\n') 

fprintf('Especie          \t  Punto1   \t  Punto2   \t  Punto 3   \n') 

fprintf(' Zn+2          \t   %.2f   \t  %.2f  \t   %0.2f\n',resultado(1,1),resultado(1,2),resultado(1,3)) 

fprintf(' Zn            \t   %.2f   \t  %.2f  \t   %0.2f\n',resultado(2,1),resultado(2,2),resultado(2,3)) 

fprintf(' ZnO           \t   %.2f   \t  %.2f  \t   %0.2f\n',resultado(3,1),resultado(3,2),resultado(3,3)) 

fprintf(' ZnO2-2        \t   %.2f   \t  %.2f  \t   %0.2f\n',resultado(4,1),resultado(4,2),resultado(4,3)) 

fprintf(' ZnOH+         \t   %.2f   \t  %.2f  \t   %0.2f\n',resultado(5,1),resultado(5,2),resultado(5,3)) 

fprintf(' HZnO2-        \t   %.2f   \t  %.2f  \t   %0.2f\n',resultado(6,1),resultado(6,2),resultado(6,3)) 

fprintf(' ZnCl+         \t   %.2f   \t  %.2f  \t   %0.2f\n',resultado(7,1),resultado(7,2),resultado(7,3)) 

fprintf(' ZnCl2         \t   %.2f   \t  %.2f  \t   %0.2f\n',resultado(8,1),resultado(8,2),resultado(8,3)) 

fprintf(' ZnCl3-        \t   %.2f   \t  %.2f  \t   %0.2f\n',resultado(9,1),resultado(9,2),resultado(9,3)) 

fprintf(' ZnCl4-2       \t   %.2f   \t  %.2f  \t   %0.2f\n',resultado(10,1),resultado(10,2),resultado(10,3)) 

fprintf(' ZnClO4+       \t   %.2f   \t  %.2f  \t   %0.2f\n',resultado(11,1),resultado(11,2),resultado(11,3)) 

fprintf('Zn(ClO4)2      \t   %.2f   \t  %.2f  \t   %0.2f\n',resultado(12,1),resultado(12,2),resultado(12,3)) 

fprintf('Zn(OH)Cl       \t   %.2f   \t  %.2f  \t   %0.2f\n',resultado(13,1),resultado(13,2),resultado(13,3)) 

fprintf(' ZnS           \t   %.2f   \t  %.2f  \t   %0.2f\n',resultado(14,1),resultado(14,2),resultado(14,3)) 

fprintf(' ZnSO4         \t   %.2f   \t  %.2f  \t   %0.2f\n',resultado(15,1),resultado(15,2),resultado(15,3)) 

fprintf(' Zn(OH)2       \t   %.2f   \t  %.2f  \t   %0.2f\n',resultado(16,1),resultado(16,2),resultado(16,3)) 

fprintf(' Zn(OH)3-      \t   %.2f   \t  %.2f  \t   %0.2f\n',resultado(17,1),resultado(17,2),resultado(17,3)) 

fprintf(' Zn(OH)4-2     \t   %.2f   \t  %.2f  \t   %0.2f\n',resultado(18,1),resultado(18,2),resultado(18,3)) 
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fprintf(' Cu0.66Zn0.76S \t   %.2f   \t  %.2f  \t   %0.2f\n',resultado(18,1),resultado(18,2),resultado(18,3)) 

 

Energías libres de formación [kJ/mol] 

Especie          Punto1     Punto2       Punto 3    

 Zn+2              0.00      0.00      0.00 

 Zn                 13.09      175.21      -2.35 

 ZnO              73.27      73.27      65.28 

 ZnO2-2         195.54      195.54      179.56 

 ZnOH+          48.54      48.54      44.54 

 HZnO2-         133.08      133.08      121.10 

 ZnCl+          12.29      12.29      12.29 

 ZnCl2              42.90      42.90      42.90 

 ZnCl3-         18.48      18.48      18.48 

 ZnCl4-2        23.84      23.84      23.84 

 ZnClO4+        1652.79      1004.31      1682.60 

 Zn(ClO4)2       3310.34      2013.38      3369.95 

 Zn(OH)Cl        64.95      64.95      60.96 

 ZnS              0.99      0.99      -7.00 

 ZnSO4          811.30      162.82      833.12 

 Zn(OH)2        30.33      30.33      22.34 

 Zn(OH)3-       137.91      137.91      125.93 

 Zn(OH)4-2      195.52      195.52      179.54 

 Cu0.66Zn0.76S  195.52      195.52      179.54 

 

C.3. Código del sistema azufre y agua 

Matriz de simulación 

%Parámetros 

R = 8.314; T = 298; F = 9.65*10^4; C = 2.303*R*T; CF = C/F; 

Eh = 2:-0.04:-2; pH = 0:0.14:14; 

% Gráfico de H2 y O2 

hold on 

axis([0 14 -2 2]); 

h = -CF*pH;o = 1.23 - CF*pH; 

plot(pH,h,'k--', pH, o ,'k--'); 

xlabel('pH'); 

ylabel('E/V vs EHE'); 

title('Diagrama de equilibrio Eh-pH del sistema azufre-agua', 'FontSize',10) 

% Generación de matriz 

for j=1:1:length(Eh) 

    for i=1:1:length(pH) 

        dG_H=-2.303*R*T.*pH(i); 

        dG_e=-F.*Eh(j); 

        % Concentraciones iniciales 

        C1=6e-3; C2=24e-3; C3=30e-3; C4=0.653; 

        r1=(Gf_S)-(Gf_S); 
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        r2=(Gf_S1)-(Gf_S+2*dG_e)+C*log(0.3*C3); 

        r3=(0.5*Gf_S2)-(Gf_S+dG_e)+C*log(0.3*C3^0.5); 

        r4=(0.33*Gf_S3)-(Gf_S+0.66*dG_e)+C*log(0.3*C3^0.33); 

        r5=(0.25*Gf_S4)-(Gf_S+0.5*dG_e)+C*log(0.3*C3^0.25); 

        r6=(0.2*Gf_S5)-(Gf_S+0.4*dG_e)+C*log(0.3*C3^0.2); 

        r7=(Gf_H2S)-(Gf_S+2*dG_H+2*dG_e)+C*log(C3); 

        r8=(Gf_HS)-(Gf_S+dG_H+2*dG_e)+C*log(0.3*C3); 

        r9=(Gf_H2SO3+4*dG_H+4*dG_e)-(Gf_S+3*Gf_H2O)+C*log(C3); 

        r10=(Gf_H2SO4+6*dG_H+6*dG_e)-(Gf_S+4*Gf_H2O)+C*log(C3); 

        r11=(Gf_HSO3+5*dG_H+4*dG_e)-(Gf_S+3*Gf_H2O)+C*log(0.3*C3); 

        r12=(Gf_HSO4+7*dG_H+6*dG_e)-(Gf_S+4*Gf_H2O)+C*log(0.3*C3); 

        r13=(Gf_SO3+6*dG_H+4*dG_e)-(Gf_S+3*Gf_H2O)+C*log(0.3*C3); 

        r14=(Gf_HSO4+8*dG_H+6*dG_e)-(Gf_S+4*Gf_H2O)+C*log(0.3*C3); 

        r15=(0.5*Gf_H2S2O3+2*dG_H+2*dG_e)-(Gf_S+1.5*Gf_H2O)+C*log(C3^0.5); 

        r16=(0.5*Gf_H2S2O4+3*dG_H+3*dG_e)-(Gf_S+2*Gf_H2O)+C*log(C3^0.5); 

        r17=(0.5*Gf_HS2O3+2.5*dG_H+2*dG_e)-(Gf_S+1.5*Gf_H2O)+C*log(0.7*C3^0.5); 

        r18=(0.5*Gf_HS2O4+3.5*dG_H+3*dG_e)-(Gf_S+2*Gf_H2O)+C*log(0.7*C3^0.5); 

        r19=(0.5*Gf_S2O3+3*dG_H+2*dG_e)-(Gf_S+1.5*Gf_H2O)+C*log(0.3*C3^0.5); 

        r20=(0.5*Gf_S2O4+4*dG_H+3*dG_e)-(Gf_S+2*Gf_H2O)+C*log(0.3*C3^0.5); 

        % Vector de minimización de energía libre de Gibbs 

        [m n] = min([r1,r2,r3,r4,r5,r6,r7,r8,r9,r10,r11,r12,r13,r14,r15,r16,r17,r18,r19,r20]); 

        % Ploteo del diagrama 

        if n==1 

            plot(pH(i),Eh(j),'k.') 

        elseif n==2 

            plot(pH(i),Eh(j),'g.') 

        elseif n==3 

            plot(pH(i),Eh(j),'ko') 

        elseif n==4 

            plot(pH(i),Eh(j),'ks') 

        elseif n==5 

            plot(pH(i),Eh(j),'kx') 

        elseif n==6 

            plot(pH(i),Eh(j),'b*') 

        elseif n==7 

            plot(pH(i),Eh(j),'m.')  

        elseif n==8 

            plot(pH(i),Eh(j),'b.')  

        elseif n==9 

            plot(pH(i),Eh(j),'c.') 

        elseif n==10 

            plot(pH(i),Eh(j),'g.') 

        elseif n==11 

            plot(pH(i),Eh(j),'c*') 

        elseif n==12 

            plot(pH(i),Eh(j),'y.') 
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        elseif n==13 

            plot(pH(i),Eh(j),'co') 

        elseif n==14 

            plot(pH(i),Eh(j),'r.') 

        elseif n==15 

            plot(pH(i),Eh(j),'m.') 

        elseif n==16 

            plot(pH(i),Eh(j),'r.') 

        elseif n==17 

            plot(pH(i),Eh(j),'m*') 

        elseif n==18 

            plot(pH(i),Eh(j),'r*') 

        elseif n==19 

            plot(pH(i),Eh(j),'mo') 

        elseif n==20 

            plot(pH(i),Eh(j),'ro') 

        end 

    end 

end 

 

 

C.4. Código del sistema cloro y agua 

Matriz de simulación 

%Parámetros 
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R = 8.314; T = 298; F = 9.65*10^4; C = 2.303*R*T; CF = C/F; 

Eh = 2:-0.04:-2; pH = 0:0.14:14; 

P1= [2.80 1.20]; %con dos decimales Eh multiplo de 0.04 y pH múltiplo de 0.14 

P2= [2.80 0]; 

P3= [2.8 -1.80]; 

% Gráfico de H2 y O2 

hold on 

axis([0 14 -2 2]); 

h = -CF*pH;o = 1.23 - CF*pH; 

plot(pH,h,'k--', pH, o ,'k--'); 

xlabel('pH'); 

ylabel('E/V vs EHE'); 

title('Diagrama de equilibrio Eh-pH del sistema Cl-agua', 'FontSize',10) 

% Generación de matriz 

for j=1:1:length(Eh) 

    for i=1:1:length(pH) 

        dG_H=-2.303*R*T.*pH(i); 

        dG_e=-F.*Eh(j); 

        % Concentraciones iniciales 

        C1=4e-3; C2=4e-3; C3=4e-3; C4=0.653; 

        % Reacciones participantes 

        r1=(Gf_Cl)-(Gf_Cl); 

        r2=(1/3*Gf_Cl3)-(Gf_Cl); 

        r3=(Gf_ClO+2*dG_H+2*dG_e)-(Gf_Cl+Gf_H2O); 

        r4=(Gf_ClO2+4*dG_H+5*dG_e)-(Gf_Cl+2*Gf_H2O); 

        r5=(Gf_ClO2a+4*dG_H+4*dG_e)-(Gf_Cl+2*Gf_H2O); 

        r6=(Gf_ClO3+6*dG_H+6*dG_e)-(Gf_Cl+3*Gf_H2O); 

        r7=(Gf_ClO4+8*dG_H+8*dG_e)-(Gf_Cl+4*Gf_H2O); 

        r8=(Gf_HCl)-(Gf_Cl+dG_H); 

        r9=(Gf_HClO+dG_H+2*dG_e)-(Gf_Cl+Gf_H2O); 

        r10=(Gf_HClO2+3*dG_H+3*dG_e)-(Gf_Cl+2*Gf_H2O); 

        % Vector de minimización de energía libre de Gibbs 

        [m n] = min([r1,r2,r3,r4,r5,r6,r7,r8,r9,r10]); 

        % Ploteo del diagrama 

        if n==1 

            plot(pH(i),Eh(j),'y.') 

        elseif n==2 

            plot(pH(i),Eh(j),'g.') 

        elseif n==3 

            plot(pH(i),Eh(j),'y.') 

        elseif n==4 

            plot(pH(i),Eh(j),'c*') 

        elseif n==5 

            plot(pH(i),Eh(j),'m.') 

        elseif n==6 

            plot(pH(i),Eh(j),'c.') 
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        elseif n==7 

            plot(pH(i),Eh(j),'m.') %cambio color 

        elseif n==8 

            plot(pH(i),Eh(j),'c.') %cambio color 

        elseif n==9 

            plot(pH(i),Eh(j),'k.') 

        elseif n==10 

            plot(pH(i),Eh(j),'g.') 

        end 

    end 

end 
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D. Diagramas Hydra&Medusa 
 Se presentan los diagramas del sistema cobre-azufre y zinc azufre en solución acuosa pertenecientes 

al programa Hydra&Medusa. Para la simulación se utilizaron concentraciones de [Cu2+] = 6mM , 

[SO4
2−] = 6mM  y [Cl−] = 0,653M  en la Figura 38 y [Zn2+] = 24mM , [SO4

2−] = 24mM  y [Cl−] =

0,653M en la Figura 39. 

 

Figura 38. Diagrama de Pourbaix del sistema cobre-azufre elaborado mediante el programa Medusa. 
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Figura 39. Diagrama de Pourbaix del sistema zinc-azufre elaborado mediante el programa Medusa. 

 


