Licenciaturas en Biologia, Bioquimica y Geologia

Eleciroquirnica

Reacciones Eleciroquiricas
Pares Galvanicos
Ionica y Actividacd
Termodinarmica Electroquirnica

NS



BIBLIOGRAFIA

ELECTROQUIMICA FUNDAMENTAL
Y APLICACIONES



ELECTROQUIMICA:
LA CIENCIA DE LAS INTERFASES ELECTRIFICADAS

Varilla de hierro

7

Tapon de asfalto
< ’

El origen de esta Ciencia tal vez se
remonta a las civilizaciones de Medio
Oriente antes del 226 dc.

\ Vasija de arcilla

Pilas de Bagdad [

encontré un hecho ;
experimental, estimulando con metales
los nervios de las ranas sin fuente de
electricidad electrostatica para producir
movimientos musculares; llamd a esto
“electricidad animal”, vinculada con los
fendmenos bioelectroquimicos que
gobiernan el funcionamiento del cuerpo
humano.

Cilindro de cobre

Tapon de cobre
sellado con asfalto



Luigi Galvani fue
un medico, fisidlogo Yy fisico italiano.

Galvani habia comprobado que un anca
de rana podia experimentar contracciones
cuando se colgaba de un hilo de laton con
un contrapeso de acero.




Volta fue un fisico italiano que se intereso e investigd uno de los

fendmenos mas famosos en su época: la electricidad.
En 1779 se le asigno la catedra de la Universidad de Pavia donde

prosiguio sus trabajos sobre la electricidad.
Invento el condensador y fue elegido integrante de la Royal

Society de Londres.
Su mayor desarrollo fue la preparacion de la primera plla de

plata/cinc
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Alessandro Giuseppe Antonio Anastasio \glll&
(1745-182%)






ELECTROQUIMICA:
LA CIENCIA DE LAS INTERFASES ELECTRIFICADAS

Catorce anos después, en una carta fechada el 20 de
marzo de 1800 y dirigida al presidente de la Royal
Society of London, el fisico italiano Alessandro Volta
anuncia a la comunidad cientifica internacional la
iInvencion de su “pila eléctrica”, un dispositivo gque
podria revolucionar los conceptos de “fuentes de
energia’.

Ese evento es tomado como el nacimiento de una
nueva disciplina: la Electroquimica.




ELECTROQUIMICA:
LA CIENCIA DE LAS INTERFASES ELECTRIFICADAS

A partir de 1949 en que realiza su primer Congreso el Comité
International de Thermodynamique et Cinétique Electrochimique
(renombrado en 1971 como International Society of
Electrochemistry) se plantearon diversas problematicas, entre
ellas la propia definicion de esta ciencia y de sus campos de
aplicacion.

La Union Internacional de Quimica Pura y Aplicada ha definido en
el afo 1974 a la Electroguimica como la ciencia interdisciplinaria
gue estudia los procesos que definen a las interfases
electrificadas.



ELECTROQUIMICA:
LA CIENCIA DE LAS INTERFASES ELECTRIFICADAS

interfase

Figura 1. El esquema de la izquierda muestra la representacion vertical de la formacidz ii-
sica de una interfaz v de una interfase a partir de dos medios. fase 1 v fase 2. El esquena d=
la derecha lo muestra longitudinalmente sin las fases correspondientes.



ELECTROQUIMICA:
LA CIENCIA DE LAS INTERFASES ELECTRIFICADAS

Se plantea una interfase Pt/H,SO,:

Pt <> Pt2* + 2e-
Pt <> Pt4* + 4e-

Pt +H,0 <> PtO + 2H* + e
Pt +H,0 <> PtOH + H* + e

Se plantea unainterfase Cu/Cu?* : '

Interfase electrificada

Cu?t + 2e <> Cu

) cicciodo

IS



ELECTROQUIMICA:
LA CIENCIA DE LAS INTERFASES ELECTRIFICADAS

Cu™ +2e=Cu o a
-

1+ e Cu==
Cu=Cu + 2e e-
Cu a-

e a2+
-

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 iones 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 electroquimicas son
espontaneas la interfase adquiere la categoria de un electrodo.



Electroquimica

Ciencias interdisciplinaria que estudia las interfases
electrificadas: conversion entre la energia eléctrica y la energia
guimica, ya sea externamente o internamente.

Reacciones Reacciones Suministro de electricidad
electroquimicas electroquimicas para
para producir en cortocircuito producir reacciones
electricidad (corrosion) electroquimicas
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1 REACCIONES ELECTROQUIMICAS.

Reaccion quimica de oxidacion-reduccidn: Aquella en la
gue ocurre una transferencia de electrones desde un sistema

al otro.
Zn + Cu?* o Zn?*+ Cu

Esta reaccion se forma por dos semirreacciones electroguimicas:

Zn o Zn2t + 2¢- Semirreaccion de omdam_on (elect.rooxm_la(:lon)
Zn pierde electrones: se oxida produciendo iones

Cu2* + 2e-« Cy S€mirreaccion de reduccion (electroreduccion)
Cu?* gana electrones: se reduce a un metal

Intervienen dos pares conjugados Zn*'{Zn
p J g Cu2+/Cu



1 REACCIONES ELECTROQUIMICAS.

En circuito abierto
(situacion de reposo)
ocurre la siguiente
situacion en el mismo
electrodo y
simultaneamente:

Zn(s) Zn%* + 2e-

Zn%* + 2e- Zn(s)

Oxidation




1 REACCIONES ELECTROQUIMICAS.
CO +%2 0, «CO,

¢, Como poner de manifiesto la transferencia electronica?

Mediante los numeros de oxidacion
A cada elemento se le asigna un estado de oxidacion:

+2 -2 0 +4 -2

Una reaccion sera redox si hay cambios en dichos estados en la
misma fase solida o liquida.

R Proporciona un mecanismo para reconocer reacciones
ventajas: glectroquimicas o redox
..... Ayuda a ajustar reacciones electroquimicas o redox
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2 PILAS GALVANICAS.

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

Zn + Cu?t© Zn?*+ Cu

Reaccion por contacto directo.
Ccu2* Asi no es un dispositivo util para generar
SO,2 corriente eléctrica.

Pila electroquimica: Dispositivo en el gue se produce una
corriente eléctrica (flujo de e~ a traves de un circuito) gracias
a una reaccion espontanea (pila galvanica).



2 PILAS GALVANICAS.

Funcionamiento de las celdas galvéanicas

- Cualquier reaccion electroguimica espontanea puede
servir como fuente de energia en una celda galvanica. Los e-
producidos en el electrodo donde ocurre la oxidacion, se
transfieren al electrodo donde ocurre la reduccion por cables y se
consumen.

- El flujo de e- produce un potencial eléctrico, que podemos
medir en un circuito externo. El potencial depende de la
naturaleza de las semirreacciones y la concentracion de las
especies implicadas.



2 PILAS GALVANICAS.

El diagrama de |la celda como simplicidad de la escritura de una pila:

- La reaccion de electrorreduccion se escribe a la derecha y sera el
electrodo positivo.

- La reaccion de electrooxidacion se escribe a la izquierda y sera el
electrodo negativo.

- La union entre la fases se representa por una barra inclinada a la
derecha@

- La union entre las dos medias celdas, que se hace mediante el uso de

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

« Cuando se tienen especies disueltas y solubles se separan solo pir

comasO
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2 PILAS GALVANICAS.

Célculo de potenciales: Cu2*(1M) + 2 e € Cu(s) E°cu2ticy = 7

Los potenciales estandar de las semireacciones se obtienen a partir de una
lista de potenciales que fueron medidos previamente. Por convencion se
escriben como reduccion para poder comparar el comportamiento de cada
semi-reaccion en un sentido unico de reaccion. Los potenciales que aparecen
en las tablas son los potenciales estandar para la semi-reaccion de reduccion

en ese estado normal o tipo o estandar (E®°,.):
Cu?*(IM) + 2 e €< Cu(s) E°q2+/c, = +0.339 V
Ag'(IM) + le- <> Ag (s) E°p4t/ng= 0799V

Zn2*(IM) + 2 e € Zn(s) E°, 2+, =-0.762 V

# Para obtener el potencial estdndar de una semi-reaccion de
oxidacion, solo es necesario cambiar el signo del potencial de la

tabla.



El electrodo estandar de hidrogeno

Los potenciales estandar se comparan todos por convencion con el electrodo de

L

2H"(@a=1)+2 S H,(g,1bar) E°=0V

hidrogeno/hidrogenidn en el estado estandar

K-— Pt wire

A
el \H"\

Por simplicidad se puede escribir
un diagrama de semi-celda para
evitar dibujos Glass tube to

contain H,(g) —

Pt|H,(g, 1 bar)|H*(a = 1) _—

. [=—H,(g.1 bar)

e

—a /‘P‘[(S) electrode

H (ag,a = 1)

Bubbles of H,{g)



Potenciales estandar de reduccién a 25°C

TABLE 21.1 Some Selected Standard Electrode (Reduction)

Potentials at 25 "C

Reduction Half-Eeaction [ g, Y (
Acidic solution

Fdgl + 2 ¢ — 2 {a) +X Bihb
Ode) + ZH(agr + 2 — Ouig) + HLOKD +2075
S0 {agy + 2o — 280, {ag) +201
HyOu(ag) + 2 H'(ag) + 2¢ — 2 HJK]) +1. 763
Moy, {agd + S H (ag) + S — Mo (ag) + 4 HAK]D) +1.51
Phildsy + 4 H (o) + 2 — Ph'{ag) + 2 HAM] + 1 455
Clyfgy + 2 — 201 (a) +1.35%8
Cr-05 (agq) + I H (ag) + e — 200 (ag) + T H.OND +1.,33
MaOis) + A H (2q) + 2¢ — Mo {aq) + 2 H.AND) 41,23
Oug) + 4 H (ag) + 4¢ — 2 HOHTD +1.229
210 (o + 12H (agy = 10e — [L(s) + & HO(D +1.20
Brdly + 2 = 2 Br {ag) + 1 (M5
M), (agr + 4 H'ag) + 3¢ — Mgy + 2 H AN} H1. 956
Ag (aq) + ¢ — Ag(s) 1), 8K}
Fe'{aq) + ¢ — Fe''{ag) +0,771
Odgh + ZH (ag)y + 2¢ — H.Oulag) +1,695
.5} + 2 — 21 {ag) +01.535
Cu*"{aqy + 2 — Cuis) +101. 3443
SO (ag) + 4 Hag) + 2¢ — 2 HAMI + S0,02) HLIT
So'{aqh + Ze — Sniag) +13,154
Sisy + ZH(agy + 2 — H.Sig) +0. 14

2H (aay + 2o — HdJdp)

[l



Potenciales estandar de reduccién a 25°C

TABLE 21.1 Some Selected Standard Electrode (Reduction)

Potentials at 25 "C

Reduction Half-Reaction

b‘o'

\l

2H () + 2¢ — Hip)
Pri{aq) + 2 — Fhis)
S0 {ag) + 2¢ —> Snis)
Fe™{aq) + 2¢° — Fais)
Zn'(aq) + 2 — Znis)
Al iag) + 3¢~ — Alis)
Mg“(ag) + 2¢” — Mg(s)
Nu“(aq) + ¢ — Nafs)
Ca™(ag) + 2¢° — Ca(s)
K'iaq) + & — Kis)
Li'taq) + e —* Liis)

Basie soluton

Ong) + HyMIy + 22— Oulp) + 20H {ag)
OCI{aq) + HOM + 22— Cl(ag} + 2 OH (ag)
Oug) + THAXD + 4 — 4 0H (aq)

ZHJAND) + 2e” — Hyg) + 20H (aq)

=0.125
—1.137
—.440
=), 763
—1.676
=2.356
=1713
284
2924
=340

+1.246
H.5%0
H) 4001
~0,828




2 PILAS GALVANICAS. |

(7 \\v
e V()llmelel

e
lKNOg(dq)J
NO;~ "
II ( =) [ <.
Cu | | Agh
NG 1
.,Q \ ; v ‘
Cu Cu?2t + ;é ?Ue.t\)f@ =y Ag+ +/_|£- Ag
electrooxidacion Saliao ,‘. electrorreduccion
\ 2*\ f -
Cu Cu2+ NOg_ Ag
1.00 M Cu(NO3),(aq) 1.00 M AgNO5(aq)
reaccion quimicatotal 2AQgist Cly Cuzi+ 2A0n /
O A €©

ch_\&a’
Diagrama de celda L\/ G—k@ b‘oaf"““/ﬁ‘éth



o= A AoV . :
S —e Pila Daniell

Flow of Voltmeter

electrons
odll DrlUgC

i 2+
/ KNO,(aq) \ |l Los |one,s Cu?* se reducen
T a atomos de Cu.

O >

e~

Los atomos de Zn se
oxidan a iones Zn2*

n<> 7Zn?*+ 2e- Cu?* + 2e <> Cu
electrooxidacion electrorreduccion

John Frederic Daniell

reaccion quimicatotal Cu?* +Zn «— Cu + Zn?* (1790-1845)
Diagrama de celda Zn (s) | ZnZ* (1 M) || Cu?* (1 M) | Cu(s) Vs
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3 POTENCIAL DE CIRCUITO ABIERTO EN PILAS

Conocido el potencial de la celda es posible calcular el potencial estandar
deseado usando la comparacion con el electrodo de hidroégeno:

Diagrama de celda

- +
Pt|H,(g, 1 bar)|H*(a = 1) || Cuz*@ M)|Cu(S) | E°eqa=0.340V |
\___ positivol
=SS Red
O o _— o o
E celda — E reduccion E oxidacion
el
E° celda — E° _cu?*/cu T EoH+/H2

E\TO V = E°, 2+, .0V

E ocuz""cu - +0.340 V

H,(g, 1 atm) + Cu?*(1 M)<«— 2H*(1 M) + Cu(s) reaccion quimica total
E°.o4a = 0.340 V



Potenciales estandar de reduccién a 25°C

TABLE 21.1 Some Selected Standard Electrode (Reduction)

Potentials at 25 "C

Reduction Half-Eeaction g,
Acidic solution ° = L o) BEoi =0 =8535=0, ANV
Faigl + 2 ¢ — 2F () tce\é‘? < © +2 B6b
Ode) + ZH(agr + 2 — Ouig) + HLOKD +2075
S0 {agy + 2o — 280, {ag) +201
HyOu(ag) + 2 H'(ag) + 2¢ — 2 HJK]) +1. 763
Moy, {agd + S H (ag) + S — Mo (ag) + 4 HAK]D) +1.51
Phildsy + 4 H (o) + 2 — Ph'{ag) + 2 HAM] + 1 455
Clyfgy + 2 — 201 (a) +1.358
Cr-05 (agq) + I H (ag) + e — 200 (ag) + T H.OND +1.,33
MaOis) + A H (2q) + 2¢ — Mo {aq) + 2 H.AND) 41,23
Oug) + 4 H (ag) + 4¢ — 2 HOHTD +1.229
210 (o + 12H (agy = 10e — [L(s) + & HO(D +1.20
Bril} + 2¢ = 2 HBr {ag) + 1 (M5
ML) Magy + e —— NOHgr + 2 HANIY H1. 956
Ag” e ee —b 411, 80H)
Fe'{aq) + &= — Fe''{ag) +0,771
Ag) = 2H (o) + 2¢ — Ilzﬂz{u& OX P 40,6095
.5} + 2 — 21 {ag) +01.535
Cu*"{aqy + 2 — Cuis) +101. 3443
SO (ag) + 4 Hag) + 2¢ — 2 HAMI + S0,02) HLIT
So'{aqh + Ze — Sniag) +13,154
Sisy + ZH(agy + 2 — H.Sig) +0. 14

2H (aay + 2o — HdJdp) i



Potenciales estandar de reduccién a 25°C

TABLE 21.1 Some Selected Standard Electrode (Reduction)

Potentials at 25 "C

Reduction Half-Reaction

b‘o'

\l

2H () + 2¢ — Hip)
Pri{aq) + 2 — Fhis)
S0 {ag) + 2¢ —> Snis)
Fe™{aq) + 2¢° — Fais)
Zn'(aq) + 2 — Znis)
Al iag) + 3¢~ — Alis)
Mg“(ag) + 2¢” — Mg(s)
Nu“(aq) + ¢ — Nafs)
Ca™(ag) + 2¢° — Ca(s)
K'iaq) + & — Kis)
Li'taq) + e —* Liis)

Basie soluton

Ong) + HyMIy + 22— Oulp) + 20H {ag)
OCI{aq) + HOM + 22— Cl(ag} + 2 OH (ag)
Oug) + THAXD + 4 — 4 0H (aq)

ZHJAND) + 2e” — Hyg) + 20H (aq)

=0.125
—1.137
—.440
=), 763
—1.676
=2.356
=1713
284
2924
=340

+1.246
H.5%0
H) 4001
~0,828




Medida directa del potencial estandar de una semi-reaccion se
realiza utilizando siempre un electrodo de hidrégeno como

comparacion: Egu/@ oV

E(m?"/ub
\ C
Hy(2) )NE
[ atm F ’ ,
_>;_ .
| | ‘ Cu ‘ —_— A Zn
* >
1 Pl
i P |
H+(aq) S f Cu“(aq) H"(aq) ‘ an*(aq)
L (M) (I1M) « (M (1M)~




3 POTENCIAL DE CIRCUITO ABIERTO EN PILAS

«~ Las especies que se reducen son los agentes oxidantes (estan en la
columna de arriba en la tabla de los potenciales estandar o normales E°,,)

& Un agente oxidante “fuerte” es el que tiene una atraccion fuerte por los
electrones, y puede oxidar facilmente a otras especies.

v 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 de la
izquierda (El Fluor y el ozono son oxidantes fuertes).

v Todos poseen potenciales de reduccion positivos indicando que la
reaccion es muy favorable, todo se encuentran por encima del hidrogeno.



3 POTENCIAL DE CIRCUITO ABIERTO EN PILAS

¢ Cuanto mas negativo sea el valor de E°_.4, mas fuerte es el agente
reductor. En la tabla, la fuerza de los agentes reductores aumenta a
medida que descendemos en la columna (el id6n Li* es el agente reductor
mas fuerte y todos ellos tienen signo negativo).

¢ Todas estas especies que son buenos agentes reductores poseen
valores de potenciales de reduccion negativos y por debajo del sistema
del hidrégeno. Eso indica que la reaccion favorable es la contraria, esto
es la oxidacion.
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Esoponianeicdac cde la celda v su re

o — o - o
E celda — E reduc E oxid

Si el potencial calculado para una reaccion quimica total de la celda es una cantidad
positiva, la reaccion sera espontanea. Si el potencial calculado es negativo la reaccion
5 5 ghy — - U _ _ 0,026 (-O2) =
no sera espontanea. i o+ 2n = Vv 4 E S, - AE
Ez - v O,V

EJ.1. Ni(s) + Zn?* < Ni2* + Zn (s) => NO espontanea!l
E° = E°.4- E°, =(-0.762) —(-0.236) = - 0.526 V

Ej.2:  Ni(s) + Cu*(1M) < Ni2*(1M) + Cu (s) == ESpontanea!
E°=E°_4-E°, =0.339—-(-0.236) =+ 0.575 V
Puesto que E°2+y; =-0.236 V y E°;,%"/,= +0.339 V
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DEPENDENCIA DEL POTENCIAL CON LAS
4 CONCENTRACIONES. ECUACION DE NERNST.

La relacién entre el potencial estandar, E® y el cambio de energia libre
estandar, A@° viene dado por una derivacion de la expresion del Teorema de
Trabajo y Energia. El teorema aplicado al caso de sistemas eléctricos

establece que:

El trabajo eléctrico, 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.

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



DEPENDENCIA DEL POTENCIAL CON LAS
4 CONCENTRACIONES. ECUACION DE NERNST.

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

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

Pero la carga del electrén es negativa e igualae = 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 Avogradro de
electrones, N,



4 DEPENDENCIA DEL POTENCIAL CON LAS
CONCENTRACIONES. ECUACION DE NERNST.

Pero el producto e N, vale 1.6 101° 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:

Donde N = n° de moles de e- transferidos en la reaccion

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, A@°y no

por energia cinética libre, asi que se cumplira: P %




4 DEPENDENCIA DEL POTENCIAL CON LAS
CONCENTRACIONES. ECUACION DE NERNST.

Relaciones entre E° y AG° con la Constante de Equilibrio K,

La relacion entre el E°y la K, viene dada por la expresion de Van't Hoff de

equilibrio guimico|(AG = 0)

AG = AG° +RT INQ)= 0

AG® =-RT In K., pero entoncesk -RTIn Ke _LFE\;C;(B
. _RT
E celda — NnF In K

Si estamos fuera del equilibrio quimico (AG diferente de 0) se cumple que:
AG =AG° +RTIn Q > -nFE_., =-NFE°_., tRTINQ

celda — celda

o RT
Ecelda =E celda ~ In Q k
nk




4 DEPENDENCIA DEL POTENCIAL CON LAS
CONCENTRACIONES. ECUACION DE NERNST.

. RT
Ecelda =E celda ~ F In Q

Si lo convertimos a log,, Yy calculamos las constantes a 25°C, obtengo la ecuacion
de Nernst original:

1920

“En reconocimiento a su trabajo en
termodinamica electroquimica”.

Walther Hermann Nernst
(1864-1941)
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