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LA CIENCIA DE LAS INTERFASES ELECTRIFICADAS

N

interfase

Figura 1. El esquema de la 1zquierda mmestra la representacion vertical de la formacion fi-
sica de una interfaz v de una interfase a partir de dos medios. fase 1 y fase 2. El esquema de
la derecha lo muestra longitudinalmente sin las fases correspondientes.

Se tiene varias interfases simultaneas
para el sistema Pt/H,SO,:

Pt 2 Pt + 4e Pt 2 Pt?* + 2e-
Pt +H,0 2 PtO + 2H* + &
Pt +H,0 2 PtOH + H* + &

interfase electrificada



Electrodos e Interfases electrificadas

Se tiene una Unica interfase Cu/Cu?*:

Cuz*
L Ny
o Cu2t +2e = Cu Cu” +2e=Cu
e- Cu=*
= T

Cu e Cu=Cu +2e
e- Cuzt
e electrodo

La interfase Cu/Cu?* queda definida por dos reacciones espontaneas; la
oxidacion de cobre metalico a iones cuprico y por otro lado la reduccion de los
lones cuprico disueltos para dar cobre metalico.

La separacion de cargas originada define una diferencia de potencial, cuyo
valor queda establecido por la naturaleza y concentracion de las especies
disueltas. Cuando estas reacciones electroguimicas son espontaneas la
interfase adquiere la categoria de un electrodo.



Definicion. IUPAC

Fisicoquimica de las Interfases y mas propiamente la Electroquimica es la
ciencia interdisciplinaria que estudia las interfases electrificadas:
conversion entre la energia eléctrica y la energia quimica, ya sea
externamente o internamente, produciendo energia o consumiéndola.

.

Internamente de las reacciones Externamente entregando
electroquimicas electricidad para producir
para producir electricidad reacciones electroquimicas
(pila galvanica) (electrolisis)
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Historia Antigua
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Disco de
cobre

El Museo de Babilonia posee las «Pilas de
Bagdad». El objeto contiene acidos tartarico
y citrico, asi como metales como Cuy Fe
como electrodos. Es una pila de mas de
2.000 afnos de edad. La disposicion de los
elementos internos permite generar un
potencial de 0.48 V. El descubrimiento sirvid
para explicar el origen de ciertos objetos
cromados o dorados en las antiguas
civilizaciones y su empleo como forma de
ritual.

Egipto con otros hallazgos como la bombilla y
las conexiones en serie y paralelo.




Historia Moderna

El trabajo que mas fama tuvo en Europa estuvo
relacionado con la corriente eléctrica. Galvani
habia comprobado previamente que un anca de
EEE 'ana podia experimentar contracciones cuando se
colgaba de un hilo de laton con un contrapeso de

acero.
Luigi Galvani A partir de los experimentos (“electricidad animal”),
9 de setiembre de 1737 se comprobo que el efecto era debido a la
4 de diciembre de 1798 presencia de dos metales y que poniéndolos en

contacto, se podia obtener una corriente eléctrica.
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Historia Moderna

Volta fue un fisico italiano que se intereso e investigo uno de los fendmenos
mas famosos en su epoca: la electricidad.

El 20 de Marzo de 1800 Volta comunica por carta al presidente de la Royal
Society de Londres la primera "pila a colonna" (conocida hoy en dia como "pila

de Volta"). Utilizé pequefios discos redondos de cobre y cinc y otros de pafio o
carton en agua acidulada.
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Alessandro Volta
18 de febrero de 1745
5 de marzo de 1827
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REACCIONES ELECTROQUIMICAS. Celda |Vénica

<+ o~ -+ @~

Reaccion electroquimica de oxidacion o . > -
reduccion: Es aquélla en la que ocurre una  acc)
transferencia de electrones sobre una

superficie (proceso heterogéneo). I

(anodo)

Reaccion Redox de oxidacion o P - ‘
reduccion: Es aquélla en la que ocurre ot d @
una transferencia de electrones en una
misma fase liquida, gaseosa, etc. (proceso

homogéneo).

n,
agen

7n = Zn%t+ 2e- Semirreaccion de oxidacion (electrooxidacion)
Zn pierde electrones: se oxida; es el agente reductor

Semirreaccion de reduccion (electroreduccion)

2+ -
Cu™ +2e =2 Cu Cu?* gana electrones: se reduce; es el agente oxidante



REACCIONES ELECTROQUIMICAS.

Oxidation

En condiciones aisladas o sea sin conectar entre
Si, el sistema no experimenta cambios
significativos. No hay pasaje de corriente y se
dice que esta en circuito abierto. Asi lo que ocurre
es la siguiente situacion de ambas reacciones en
el mismo electrodo y simultaneamente;

Zn(s) — " Zn?* +2e-
Zn?* + 2e- — *Zn(s)

& Voltimetro e Puente Salino

Electrodo
anodo

—
/ Electrodo
cr Na+ Cu CétOdo

a >

Electrolito

Elgcerplitn La terminologia anodo y catodo
surge del trabajo posterior de
M. Faraday sobre los procesos
no espontaneos y se refieren a
la siguiente asimilacion:
Anodo..oxidacion

Catodo ..reduccion

00 Zn+2e = In* Cu*+2¢ - Cu

Zn’
oxidacién reduccion

In+Cu* —» Zn*+Ccy AG <D



SISTEMAS ELECTROQUIMICOS.

Sistemas electroquimicos: son aquéllos en los que ocurren
reacciones de transferencia de electrones.

Zn + Cu?*(Zn) > Zn?* + Cu(Zn)

Reaccion por contacto directo.
Asi no es un dispositivo util para generar corriente eléctrica

pues el sistema entra en corto circuito.

Zn + Cu®*> Zn?*+ Cu

Pila electroquimica util: Es un dispositivo en el que
se produce una corriente eléctrica (flujo de e a traves
de un circuito) gracias a una reaccion espontanea
(pila galvanica) entre 2 electrodos separados
fisicamente pero unidos eléctricamente.




Funcionamiento de las celdas galvanicas

- Cualquier reaccion electroquimica espontanea puede servir como fuente
de energia en una celda galvdnica. Los e- producidos en el electrodo donde ocurre la
oxidacidn, se transfieren al electrodo donde ocurre la reduccion y se consumen.

- El flujo de e- produce una corriente eléctricay ocurre a consecuencia de
la separacién de cargas que origina un potencial eléctrico. Ambas propiedades las
podemos medir en un circuito externo. El potencial depende de la naturaleza de las
reacciones y la concentracion de las especies implicadas.

Diagrama de la celda galvanica
Zn (s) | Zn2* (1 M) || Cu?* (1 M) | Cu(s)
* La reaccidn de reduccion a la derecha.
- La reaccion de oxidacion a la izquierda.
- La unidn entre la fases se representa por una barra vertical o inclinada a la
derecha /.
- La union entre las dos medias células, que normalmente se hace mediante el uso de

un puente salino se representa por // cuando el mismo se encuentra minimizado,
sino por una barra punteada solamente.



POTENCIALES DE REDUCION NORMALES

Calculo de potenciales: cpe«(1m)+2 e 2 Cu(s) Booi2tscy = ?

Los potenciales estdndar de las semirreaciones se obtienen midiendo con
respecto a un electrodo de referencia dnico o se calcula a partir de una lista de
potenciales estdndar. Los potenciales que aparecen en la siguiente tabla son los
potenciales estdandar para la semirreaccion de reduccion (E°.4) (Convencion de
Signos de TUPAC):

Cu(IM) + 2 & €2 Cu(s) Brp2e/q, = + 0.339 V

Pila de Daniell
Ag(IM) + lew 2 Ag(s) Bugrjng= 0799V =
oxidacion j:gfnz e Citodo  |Reduccion
2+ anodo ’ - : catodo
Zn2(IM) + 2 & €2 Zn(s) By /zy = - 0.762 V ” s
= ]I Tapones J I ‘
Para ob | ial estdndar d 0 A st &
# Para obtener el potencial estandar de una NE -
. 4 . . 7 , ° :u::'on :uﬁlon
semirreaccion de oxidaciéon, sdlo es | A B
: : : . 0 | -
necesario cambiar el signo del potencial de — y Reaccion redox
(%) espontanea

IO TC(b IG. El Zinc se oxida

a Zn? en el anodo

El Cu se reduce

a Cu en el catodo

Zn(s)— Zn*(ac) + 2’ J i N : LCuZ'(ac) +2e - Cu(s;‘
eaccion neta

| Zn(s) + Cu?* (ac) — Zn*(ac) + Cu(s) |




Potenciales Estandar de Reduccién a 25 °C

SEMIRREACCION E°(V)
Li*(ac) + e-—> Li(s) -3.05
K*(ac) + e — K(s) —2.93
Ba?(ac) + 2e-—> Ba(s) —2.90
Sr?* (ac) + 2e- —> Sr1(s) —2.89
Ca*"(ac) + 2e — Ca(s) —2.87
Na(ac) + e —— Na(s) —2.71
Mg?(ac) ~ 2e- —> Mg(s) —2.37
Bet“(ac) + 2e—> Be(s) —1.85
AP (ac) + 3e—> Al(s) —1.66
Mn?*(ac) + 2e-— Mn(s) - —1.18
2H,O+2e —> Hy{g) + 20H(ac) —0.83
Zn**(ac) + 2 —> Zn(s) —0.76
Cr**(ac) + 3e-—> Cr(s) -0.74
Fe?*(ac) + 2e~ —> Fe(s) —0.44
Cd?**(ac) + 2e-—> Cd(s) —0.40
PbSO.(s) + 2e-—— Pb(s) + SO: (ac) —0.31
Co? (ac) + 2e- —3 Co(s) —0.28
Ni**(ac) + 2e-—> Ni(s) —-0.25
Sn™(ac) + 2e- —> Sn(s) -0.14
- Pb*"(ac) + 2e-— Pb{(s) —0.13 =
= 2H(ac) + 2e-— H.(=) 0.00 k=
£ Sn*(ac) + 2e-—> Sn**(ac) +0.13 g
S  Cu*(ac) + e — Cu’(ac) +0.15 =
g SO3(ac) +4H"(ac) + 2e—> SO.(g) + 2H,O +0.20 =
= AgCIl(s) + e —> Ag(s) + Cl(ac) +0.22 =
S Cu™(ac) + 2e — Cu(s) +0.34 =
£  Ox®)+2H,0+ 4 —> 40H (@) +0.40 §
= I (s) + 2 —> 2I(ac) +0.53 =
MnO(ac) + 2H,0 + 3e— MnO,(s) + 4OH (ac) +0.59
O + 2ZH*(ac) + 2e — H;0(ac) +0.68
Fe*(ac) + e — Fe"(ac) +0.77
Ag-(ac) + e—> Agl(s) +0.80
Hgi(ac) +~ 2e— 2Hg(D +0.85
2Hg?*(ac) ~ 2e-—> Hgi(ac) +0.92
NO;3(ac) + 4H (ac) + 3e—> NO(g) + 2H,O +0.96
Bry() + 2e-—> 2Br{ac) +1.07
O.(g) ~ 4H (ac) + 4e——> 2H,O +1.23
MnO.(s) + 4H (ac) + 2e-—> Mn?(ac) + 2H.O +1.23
Cr,C3(ac) + 14H (ac) + 6e-— 2Cr*>(ac) + 7H., O +1.33
Cl(g) + 2e-—> 2Cl(ac) +1.36
Au*r(ac) + 3e— Au(s) +1.50
MnO(ac) + 8H(ac) + Se-—> Mn?*(ac) + 4H,O +1.51
Ce*(ac) + e — Ce*“(ac) +1.61
PbO,(s) + 4H (ac) + SO (ac) + 2e-—> PbSO.(s) + 2H, 0O +1.70
H,O.(ac) + 2H*(ac) + 2e-—> 2H,O +1.77
Co?**(ac) + e —> Co?**(ac) +1.82
Oy(g) + 2H*(ac) + 2e-—» O,(g) + H,O) +2.07
FAg) + 2 —> 2F(ac) +2.87

A




POTENCIALES DE REDUCION NORMALES
2H(@=1)+2e =2 H,g,1bar) £=0V Potenciales estandar

G oo

i,

alatm »/,:ﬁ::r'} '
El electrodo normal o =l
estdndar de hidrégeno ENH e

Alambre '~ . !t = =il
de Pt | | P HmE|

Salida__:
de H,

Potencial oxidante y reductor

Media reaccion: 2HYy + 2& = Hyy

Las especies que se reducen son los agentes oxidantes (estan en la parte mas baja
en la tabla de los E®°,4) mientras que los que se oxidan son agentes reductores (estan
en la parte mas alta en la tabla de los E°,.,)
Un agente oxidante “fuerte” es el que tiene una atraccion fuerte por los electrones, y
puede oxidar facilmente a otras especies.
Cuanto mas positivo sea el valor de E°,_,, mas fuerte es el agente oxidante, es decir se
encuentra a mayor potencial. En la tabla, la fuerza oxidante aumenta a medida que
descendemos en la columna (El idbn F- es un agente oxidante muy fuerte).



= <

flujo de ,
electro | Voltimetro |
nes Puente Salino

KNO;(aq) Iy |

-l /T =1
Wyl | W

Los atomos de Zn se Los iones Cu?* se reducen

oxidan a iones Zn?* a dftomos de Cu.
1.00 M Zn(NO3)»(aq) 1.00 M Cu(NO3)»(aq)
Zn & Zn%t+ 2e- Cu?t + 2e- 2 Cu
Oxidacion Reduccion

Cu¢*+ Zn2 Cu+ Zn?4*

Zn (s) | Zn#* (1 M) || Cu?* (1 M) | Cu(s)

Pila Daniell

John Frederic Daniell
12 de marzo de 1790-
13 de marzo de 1845



POTENCIAL DE CIRCUITO ABIERTO EN PILAS

Conocido el potencial de la celda podemos calcular el potencial del electrodo
de interés: -
Pt|H.(g, 1 bar)|H*(a = 1) || Cu?*(1 M)|Cu(s) &4, = 0.340 V

negativo positivo

[ celda = & reduccion ~ e oxidacion '

Eelda= Ec?t/cy - E H*/H>
0.340 V - EDCUZ"'/CU - O V
Ebcuz-'-/cu - "'0.340 V

H.(g, 1 atm) + Cu?*(1 M) = 2 H*(1 M) + Cu(s)
Ebcelda - 0.340 V



Medida de los potenciales standard

Para medir o calcular el potencial standard se debe trabajar en condiciones
normales o standard de presion, temperatura y concentracion medida specto
al electrodo normal de hidrégeno

o =
Voltimetro Voltimetro

Hz(g) Hz(g)

| atm ] atm

—F:; —b-_:

H (20) ‘o /" Cu*(aq) H+(aQ) S < Zn**(aq)
caw 1 am @am am



Calculo de E°__ 4, a partir de E°.4 Yy E°,,

Eocelda - Eor'educ - Eooxid

Espontaneidad de la celda y su reaccidn asociada

Si el potencial calculado para una reaccion quimica de celda e ntidad
positiva, la reaccion serd espontdnea. Si el potencial calculado es negativo la
reaccion no serd espontdnea.

Ej.l'  Ni(s) + Zn*(IM) 2 Niz(IM) + Zn (s)==> No espontdneal
Eo=E° - E°, =(-0.762)-(-0.236) = - 0.526 V
Puesto que E°\;2+/p; = - 0.236 V
Ee, 2, =-0762V

Ej.2: Ni(s)+Cu*(IM) =2 Niz*(IM) + Cu (s) == Espontdnea!
Ee=E° ,-E°, =0.339-(-0.236)=+0.575 V
Eonizen = - 0.236 V
Eop,2*/cu= +0.339 V



Relacion entre el Potencial de una Pilay el Trabajo

La relacion entre el potencial estandar, E° y el cambio de energia libre
estandar, AG° viene dado por una derivacion de la expresion del Teorema de
Trabajo y Energia. El teorema aplicado al caso de sistemas eléctricos
establece lo siguiente;

«El trabajo electrico, W, realizado por la fuerza resultante (en ausencia de

fuerzas no conservativas) aplicada a una particula es igual al cambio que
experimenta la energia cinética, K, de dicha particula». W= AK

Si hay fuerzas no conservativas como acumulacion de energia elastica o
disipacion de energia plastica o fuerzas viscosas, la energia interna, AU, se

Incrementa segun:
AU =W - AK

En este caso el circuito que se arma en la celda implica el pasaje de
electrones en forma ciclica por lo que la energia se conserva en todo momento
(siempre y cuando los instrumentos sean ideales), por lo que: AU =0

0=W-AK



Relacion entre el Potencial de una Pilay el Trabajo

Ademas, la energia eléctrica es el producto de la carga, g, por la
diferencia de potencial, que como tenemos tabulados los valores standard, E°

W=q £° h

Pero la carga del electron es negativa e iguala e = 1.6 101°C y como
tenemos todas las propiedades de la Termoquimica en calidad extensiva
(por mol o gramo de sustancia) multiplicamos por el numero de Avogadro de
electrones, N,

W=-eN, £

El producto eN, vale 1.6 10-1° C x 6.02 1023 electrones/mol = 96487 C/mol

F = constante de Faraday 96487 C mol-!

Si se transfieren n electrones por mol de sustancia se -
debera escribir: W= -nFE Michael Faraday

22 de setiembre de 1791-
Donde n = n° de moles de e- transferidos en la reacciéon 25 de agosto de 1867




Relaciones entre E°, K y AG°

Volviendo al Teorema de Trabajo-cambio de Energia, la energia cinética de los
electrones en un circuito cerrado queda confinada a la transformacion de
sustancia, la cual se mide por el cambio de Energia libre de Gibbs, AG° y no
por energia cinética libre, asi que se cumplira:

La relacion entre el potencial estandar y el cambio de energia libre
estdndar, viene dado por la siguiente expresién del Teorema de Trabajo y

Energia:
AG° = -nFE®
n= n° de moles de e- transferidos en la reaccion; F= constante de Faraday
e y K|

La relacion entre el potencial estandar y la constante de equilibrio viene
dado por la expresion de Van”t Hoff de equilibrio quimico (A& = 0)

Aéo =-RTln /(eq = -HFE)celda

_RT

Ebcelda' nF h K

eq



ECUACION DE NERNST. Pila Daniell.
ANG= NG +RTIn Q
-nFE_, = -nFE.,° +RTIn Q

Zn — Zn?t+ 2e-
Zn + Cu?* > Zn#*+ Cu
Cu?t + 2e-— Cu

RT-
- . -

E(Cu "ficu) E(Zn”/Zn) Ecel E;:el F In Q

EC L _E° ., - Ll

(cu ™" rcu) (zn 120 Si lo convertimos a log,, y calculamos las
constantes, obtengo la ecuacion de Nernst:
0.0592 V
E;el E;:el B '09 Q
n

SiQ >1 =====FE < E°
SiQ = ===== F = E°
SiQ <1 =====FE » E°

0 0

(cu *?/cu) (zn **/zn)

0.34 - (-0.76) =1.10V




Ejemplo Ec. De Nernst 0.0592

_/F cn Ecelda™ Ecelda - log @

¥ Voltimetro £
0.0592 Hie:
5 _ Puente §a|ino Ece,da = Eocelda - |09
wire—\ /r + n [F62+] [A9+]
<lmm B -( Ecelda = Eng'18g)~ EFe/Fe™®) =
L 0.80 V- 0.77 V=003 V
E.oiga = 0.03 V- 0,019 V= 0011V
Fe”(o 20M)
Fez*(ac) <——> Ag*(ac) + e(Ag)
Fe(ac)+ eP)  —AI(S) -
. . . Walther Nernst
Fe?*(ac) + Ag*(ac) =2 Fe3*(ac) + Ag(s) 22 dee;un?;nze 1864~

18 de noviembre de 1941

P+|Fe2+(0.10 M),Fe3+(0.20 M)||Ag*(1.0 M)|Ag(s) Premio Nobel Quimica 1920



