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1 A. Buaeza.
F.Q. UNAM. 1999

ELECTROQUIMICA ANALITICA
Dr. ALejandro Baeza.

ANTECEDENTES

EL ESTUDIO SISTEMATICO DE LAS REACCIONES QUIMICAS EN SOLUCION
POR EL MODELO DE INTERCAMBIO DE PARTICULA ES FACILMENTE
ENTENDIBLE EN TERMINOS DE LA INTERACCION DE LOS SOLUTOS CON EL
DISOLVENTE.

/

Reacciones acido-base:

HA + H,O < H;0 + A

Reacciones de formacioén de complejos.

M+ nHA O < M(H;0):
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1.0 LAS REACCIONES ENTRE LAS ESPECIES QUIMICAS ES ENTENDIBLE EN
TERMINOS DEL INTERCAMBIO DE PARTICULAS SOLVATADAS:

Reacciones acido-base.

HA, + H,O = H30+ + Aj
A ; + . H30+ = HA, + H,O
‘HA;, + A 2 = HA, + A N

Reacciones de complejacion:

M(H0): + L = ML™+  1HO

e
NL*™ +  nH0 = L* + N(H0)~?
NL + M(H,0)? = ML + N (H,0)Z

o bien: NL + M = Alejap Baezp N 3
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EN AMBOS CASOS SI SE DEFINEN ESTADOS DE REFERENCIAS
TERMODINAMICOS CONVENIENTES, ES POSIBLE DEFINIR LAS CONSTANTES
DE EQUILIBRIO CORRESPONDIENTES Y EFECTUAR LA PREDICCION DE LAS
REACCIONES EN SENDAS ESCALAS DE "P" DE PARTICULA:

Reacciones acido-base:

H' HA, HA;
| | | ~
l I i - pH
O A1 A2
Reacciones de complejacion:;
L ML NL
| | | >
| | I pL
0 M N
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2.0 CASO DE LAS REACCIONES REDOX QUIMICAS

ENTONCES LAS REACCIONES DE INTERCAMBIO DE ELECTRONES
ENTRE ESPECIES QUIMICAS PUEDEN ESTUDIARSE DE IGUAL MANERA
QUE LAS REACCIONES ACIDO-BASE O DE COMPLEJOS, YA QUE:

en general la reaccion quimica puede expresarse: .

ZviM=0 ( o bien aA+bB-cC-dD = 0)
I
v; = coeficientes estequiométricos.

y para la reaccion redox:

X viM; +ne =0 ’
i

La condicion de equilibrio termodinamico para una reaccion redox es:
Zviptnp=0

Alejandro Baeza 5
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En consecuencia la ley de accion de masas es aplicable por o que es posible definir UNA
CONSTANTE DE EQUILIBRIO REDOX:

K(T) =an| e|"

POR LO TANTO ES POSIBLE TRATAR AL EQUILIBRIO REDOX DE MANERA
ANALOGA A LOS EQUILIBRIOS ACIDO-BASE Y DE COMPLEJOS &SI SE
ESTABLECEN LOS ESTADOS DE REFERENCIA ADECUADOS Y SE CONOCEN
LOS VALORES DE Keq REDOX DE LOS PARES REDOX CONJUGADOS.

Red;, + H,0 = Ox; + nie ( H,O)

Ox; +me(H;0)= Red, + H;0

Red;, + Ox, = Ox; + Red,
(para v;=1)

Alejandro Baeza 6



ES POSIBLE TAMBIEN ESTABLECER UNA ESCALA DE "P" DE PARTICULA, pe,
PARA PREDECIR LAS REACCIONES:

POR ANALOGIA:

HA (donador )
HA —> H + A { > pli
< A (receptor)
> Red ( donador) .
Red &= e + Ox ! y» pe
| Ox (receptor)
ENTONCES:
HA, HA;
| | _
| | >
Al A2
Red1 RCdz
| | > pe

]
Oxy Alejandro Bae&dX2 7



4 A. Baeza.
F.Q). UNAM. 1999

3.0 VALORES DE Kjesoy

EN PRINCIPIO ES POSIBLE ESTABLECER LAS EXPRESIONES
TERMODINAMICAS DE LOS EQUILIBRIOS REDOX DE MANERA
ANALOGA A LOS EQUILIBRIOS ACIDO-BASE:

HA = A"+ nH'

_ AR oy
Ka [HA] Kd = K}
Red = Ox + ne

I (3] (3 A
' [Red] e

Alejandro Baeza 8



EN EL AGUA DADA LA ALTA REACTIVIDAD DE LOS ELECTRONES, NO ES
POSIBLE UNA CUANTIFICACION QUIMICA O FISICOQUIMICA DIRECTA Y
DETERMINAR ASI LA Keq COMO EN EL CASO DE LOS ACIDOS Y LAS BASES.

SIN EMBARGO ES POSIBLE CALCULAR LA actividad DE LOS ELECTRONES POR
MEDICIONES TERMODINAMICAS INDIRECTAS Y POR MEDIOS DE CALCULOS
TEORICOS BASADOS EN CICLOS DE BORN-HABER.

e

EN EFECTO EL CONOCIMIENTO DE LA ACTIVIDAD DE LOS ELECTRONES EN
SOLUCION REQUIERE DEL CALCULQO DEL POTENCIAL QUIMICO DE ESTOS EN
SOLUCION:

(1)

He(s) = We(s) + kT In a

(1)

" Comprehensive treatise of elctrochemistry "

Vol. I Double Layer chap. 2 " The electrode potential "
Sergio Trasatti

Ed. J. OM. Bockris. Plenum Press NY 1980.

el estado estandar correéa‘olﬁjc?gdz{ 9 B:%%ZﬁL 9
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Se ha calculado el valor de a® (s ( potencial absoluto del electron en agua ) para la
siguiente reaccion (1) :

H(H,0) —>» H (H,0) + e(H0)
Qo) =-36.2+.7 kcal/mol o -1.57+.03 ev

Se conoce también el valor del potencial de superficie del agua, »"*° = 0.13+. 02V, por lo
que es posible calcular la energia libre de hidratacion de una especie en solucion ( 2 ):

-} _ -3 HO
ac - ye +el ?

(2)
JE.B. Randles Trans. Faraday Soc. 52: 1573 (1956).

Por lo tanto el valor del potencial quimico de los electrones solvatados en agua es
calculable y en consecuencia es posible determinar también su actividad en agua.

B, =-1.44 eV

(1)

He(s) = ﬂ:(s) + kT In a,

Alejandro Baeza ' 10



UN EJEMPLO DE CALCULO DE LOG a:: CALCULO DE LA SOLUBILIDAD DE LOS
METALES (3).

(3)
Achille de Battisti, Sergio Trasatti
J. Electroanal. Chem. 79:251 (1977)

Un metal sumergido en agua establece el siguiente equilibrio :

M .
—>
« M +¢
M(M) + ¢ (M) < M'(s) + e (s)
<—

M(M) > Alejandrohga(e zsa) + e (s) Equilibrio de soh.fblillidad
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La solubilidad puede calcularse aplicando un ciclo

termodinamico para la reaccion de
solubilidad de la siguiente manera:
AG
M(G) > M"(G) + e (G)
AGZ Hry 1e
\ 4 \ 4 \
M (M) > M (s) + e (S)
<
AG =0

EL BALANCE DE ENERGIA AL EQUILIBRIO REQUIERE:

oM o _
AG," + AG:'GI:I A'Teja‘ﬁzlro-gaeéﬁsvl =0 12



Los valores de AG se pueden medir experimentalmente dado que es posible medir AH .

Los valores de p también son calculables o bien medibles directamente en términos de
potenciales reales a.

El balance anterior en términos de concentraciones queda:

-]

log ama. = - (AG,, + AG,, + u, + p.)/23RT .

Por supuesto el producto aua, representa el producto de solihilidad del metal en agua.

log ama. = log Ks

UN EJEMPLO CONCRETO: Ag® <« Ag' + € K
De la literatura es posible conocer los valores de AG y u para el equilibrio de la plata (4,5,).

(4) S. Trasatti J. Electroanal. Chem 52:313 (1974)

(5) L. Benjamin, Trans. kgrgdeypass. 30:797 (1954) 13



Se calcula:

log yCag = log yCe- = -31.04

De tales datos se desprende que:

log Ks = -62.08

Por lo que para el equilibrio redox Ag (T )/Ag (0):

Age & Ag' + €

LA lle] e

1 Alejandro Baeza

A. Baeza
F.Q. UNAM. 1999
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SOLUTIONS OF METALS IN NON-AQUEOQOUS SOLVENTS

The fact that several metals dissolve in liquid ammonia to form deep blue or
bronze-coloured solutions has beep known for many years and the great reducing
power of such solutions has been exploited in both preparative inorganic and organic
chemistry. The phenomenon is not restricted to liquid ammonia, and coloured metal
solutions are now known in ethers, amines, amides and molten metallic salts.
Dilute solutions of alkali metals in liquid ammonia consist primarily of solvated
cations and solvated electrons which further interact to give short-lived (c. 1071%5)
ion pairs:
I.NH,

M »M> +e,

Min tem = tMe)

A.G. Massey
Man Group Chemistry”
Ed. Ellis Horwood, 1990

Alejandro Baeza



Solutions of metals in non-aqueous solvents 409

The electrons are present in relatively large cavities of radius 3.2—-3.4 A formed by the
orientation of protons from eight or nine solvent molecules towards the negative
charge; a further sheath of coordinating ammonia molecules surrounds this inner

solvation shell:

dipole moment of
NH3 molecule

Two types of ion pair probably co-exist in ammonia, one in which intervening
ammonia molecules are shared and the other where both the first coordination spheres

remain intact:

both ion-pairs paramagnetic
owing to the unpaired electron

(solvent-shared ion pair) (solvent-separated ion pair)
Alejandro Baeza 16



S. R. Logan The Solvated Electron——
University of Strathclyde -
the Simplest lon and Reagent

Glasgow,Scotland

Rate Constants Determined by Pulseé Radiolysis Technique
"0 , Rate Constant,

Solute M~ sec™? Reference
Ag* 3.6 X 10w (29)
[%g(NH;):] + 8.0 X 101 (30)
0.0. CCly 3.0-X 10w (81)
e CHCI; 3.0 X 10w (31)
CH,CO CH, 5.9 X 10° ' (31)
Cd:+ 5.2 X 10w (82)
o+ 1.2 X 10w (32)
[Co(NH,)e)?+ 9.0 X .10 (83)
0.5 Cu?+ 3.0 X 10 (30)
) Eu+* 6.1 X 10w (31)
Fer+ 3.5 X 108 (32)
[Fe(CN)s]*~ 3.0 X 10° (29)
Gd*+ 5.5 X 108 (1)

H+ 2.2 X 10w (29, 32)
N:O 8.7 X 100 - (29)
NO 3.1 X 10° (29)
NO.- . 4.6 X 10° (31)
NO;— = 1.1 X 10 (31)
, : 0, 2.1 X 100 (32)
e X 8

. » L A 1 ! T T — L, 3

0 4000 .. 4300 %000 §000 7000 9000 Foar 20X 109 , (30}

A (A)

Figure 1. Absorption band due to the hydrated electron in irradiated
aqueous solutions: () deaerated 0.05 M solution of Nep COy (b)
deaerated pure water, given the same dose from the electron beam.
From ref, {13a).

344 / Journal of Chemical Education Alejandro Baeza
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~ L’électron

solvate:
une
espece chimique
fugace

La Recherche 76(1981)12

Alejandro Baeza
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acceélérateur

fenétre de sortie
des électrons de 2 MeV

® ®®® @@ ‘__d'il?rgg'i’al‘tainn

monochromateur

détecteur

temps
1 carreau = 10° secondes

.
L4

Pour étudier la solvatation de I'électron, ilfautinjecter des électrons dans un liquide. Dans I'expérience icischématisée, on utilise un accélérateur
d’'électrons d’une énergie de quelques MeV, Irradié par le faisceau d’électrons, ie liquide contenu dans la cellule est ionisé et apparaissent des
ions positifs et des électrons e—. En un temps trés court I'électron se solvate, c’est-a-dire qu’il oriente autour de lui les dipSles formés par les
molécules de solvant voisines (schématisé par une fléeche).

La solvatation modifie les propriétés de I’'électron et, en particulier, son spectre d’absorption de la lumiére.C’estdonc en spectroscopie que 'on
suit le phénomeéne de solvatation mais, celui-ci étant trés rapide, il faut que la détection le soit aussi. Le dispositif d’analyse couramment utilisé
comprend une source de lumiére dontle faisceauestfocalisé ala sortie de lacellule. Aprés ilitraverse un monochromateuroal'on selectionne une
tongueur d’'onde. Le signal est détecté par un photomultiplicateur et enregistré par un oscilloscope sur I'écran duquel apparait 'absorption de
électron solvaté (voir photo). Au fur et a8 mesure de | olvatation, on la voit éveluer jusqu’a devenir stable lorsque le phénomé est
complet. (cliché obtenu par J.L. Marignier, CEN Saciay.)ATeJandrO gaeza ?I_'@
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[tis exciting if a single electron can be enclosed in a container il
(s if @ guest in 2 host molecule)' and be manipulated by 2
weezer-like tool. With hope to find such a fascinating structure,

v

Fzgure .. Possible low-lying energy conformers.
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Theoretical Models for Solvated Electrons

DA-FEI FENG and LARRY KEVAN*

Departrment of Chemistry, Wayne State University, Detroit, Michigan 48202
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Larry Kevan is Professor of Chemistry at Wayne State University. He
received his Ph.D. with Willard F. Libby at the University of California at
Los Angeles in 1963, did postdoctoral work at the University of Newcastle
with J.J. Weiss, and taught at the University of Chicago and the University
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and solvation, the development of electron spin—echo spectrometry for
structural studies in disordered systems, and the application of electron
magnetic resonance relaxation and electron spin double resonance methods
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Hydrated Electrons and Electrochemistry

Geraldine A. Kenney
and

David C. Walker

DEPARTMENT OF CHEMISTRY
UNIVERSITY OF BRITISH COLUMBIA
VANCOUVER 8, BRITISH COLUMBIA, CANADA

Hydrated Electrons and Electrocheristry 5

paN

oS 1LO IYS F_;.O 25 30O
hv (ev)——=
Fig. 1. Optical absorption spectra ofAldjgnedio:Baezas in various media. A = liquid NH,

(alkali metal solution (/9)), B = liquid water (transient in pulse radiolysis (22)) and
C = F center (KC1 crystals (23)).
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Potentiel d’oxydoréduction

Pour des systemes réversibles, le potentel

relatif d’une électrode est le potentiel d’oxy- Réf Métal
doreduction du couple redox qui la constitue. M.
Une réaction réversible est définie d’une

maniere simple comme une succession
d’¢tats d’équilibre.

M*™ 4+ nes = - M

Célecurret = CMO*+/M/réf

eélcctrode/réf - QMU*‘/M/rd
avec : €yearrer - potentiel relatif de I'électrode  Fip. 64

par rapport a I’électrode de référence;
Cmn+tmnrer - Potentiel d’oxydoréduction du
couple M"*/M par rapport a I’électrode de TR
référence. mme
Plus généralement, pour un couple Ox/Red :
Ox + ne” -~ Red
eclcur/nf er/Redxrcf

(figures 6a et 6b) : cexectmde,réﬂ = COx/Red ret
Alejandro Baeza Fig. 6b 27



La différence de potentiel entre les deux métaux est : V245, — V. avec
Ve = 0V, elle représente le potentiel standard du couple Zn**/Zn. 1l se

note €°;,2+7,, sa valeur est €° = - 0,759 V, il correspond a la demi-équa-
tion €lectronique : =
9 Zn** + 2e & 2N
ESH||Agt|Ag 25°C ESH||Zn?*|Zn 25°C
= @ ¢ at/ag ® O & za2*/zn
ESH Ag ESH y o Zn

g 3

H* Ag* H* Zn?*
Ay+ = 1 AQr . + = ag+ = 1 Ay.2+ =
V= Vagting™ Vet = Cagtlag > 0 V=Vaatizn = Via= 22412 <0

Fig. 8 Fig. 9

Alejandro Baeza 28



' Couples a 25 °C °(V) a pH = 0|
F./F + 2,87
s_fp;“ SO; + 2,01 .
CeO/CE~ +1,71 Oxidantes fuertes
MnO;/Mn? + 1,51
Cr,O5 /Cr™* + 1,33 -
OJH.O i (receptores de e-)
Br./Br + 1,06 :
Ag'/Ag + 0,80
Fe®*/Fe** + 0,77 | 3+
1./1 + 0,54 ' Al 2+
Cu**/Cu + 0,34
Sn**/Sn** + 0,15 | Cu
H/H. 0,00V | ENH
Pb2*/Pb 0,13 l | |
Sn**/Sn —~0,14 | i >
Ni%*/Ni — 0,25 |
Fe?*/Fe 0,44 O E/ENH
Cr>*/Cr _ 0,74 |
Zn**/Zn — 0,76 -1.67 0.34
Mn**/Mn 1,18 o
NG — 1,67 Al° Cu
Mg*'/Mg ~-2,34
Na“"/NNa - 2,71
K*/K ~2,92

| i/ _3.02 Reductores fuertes

V) est mis en présence du couple (donadores de e-)

’ - - ~ >
; réagit sur ’'ion Fe“" pour don-

a ce sujet au chapitre 4.

Alejandro Baeza 29



La réaction d’électrode est :
Hg,Cl, + 2¢e” 2Hg + 2C(~

(consulter ’exercice 1).

Lorsque le chlorure de potassium
KCIl est saturé (électrode ECS), le
potentiel de [’¢lectrode au calomel
par rapport a 'ESH a 25 °C est : —— Solution KCl saturée
Cecsesu = 0,241 V.

L’électrode de référence au sulfate de
mercure (1) Hg,SO, représentée par
la chaine :

Hg | Hg,SO, | SO;
remplace avantageusement [’élec-
trode au calomel lorsque la solution
dans laquelle elle doit étre plongée
contient des ions chlorures Cf~. C’est le cas notamment lors du
dosage des ions chlorures par potentiométrie.

Son potentiel par rapport a P’ESH a 25 °C est : €gsgpy/psy = 0,658 V
si K,SO, est saturé.

Le tableau ci-dessous présente quelques valeurs de potentiels d’élec-
trode de référence a 25 °C par rapport a ’ESH.

Electrode
de référence (Hg/Hg,Cl,)

Orifice de remplissage
et bouchon

- Bouchon poreux
T Pastille poreuse

Fig. 4

Source : Radiometer Analyrical

Tableau : Potentiels de quelques électrodes de référence par rapport a ’ESH
a2s°C

L

Electrode Electrolyte CrsuenV
Au calomel KCl saturé 0,241
KCl{ 1 mol/L 0,280
Au sulfate de mercure (I) ‘5515% ar Baé\égcla 0,658
Au chlorure d’argent KC} saturé 0,195

WP e nrsnn, s SNEE s L = AR ndtope 2 NS, - Goe ot A | e ) TR | - 1 L ] e L = I Al

30



Las escalas relativas del electrodo de calomel saturado (ECS), del -
electrodo normal de hidrbgeno (ENH) con respecto a la escala abso-
luta: de potencial son las siquientes{l,2):

. dE |
) |
3+
ECS Fe
0 ’tez+ E (ECS)
ETH £cs |
- ! —1 - —>
0 0.24V 0.77v E (ENH)
ENH
e
L 4 4y ‘ - E(eséala

absoluta)

Alejandro Baeza 31



40 EXPERIMENTALES SOBRE EL ASUNTO.

H. Jorgensen Redox Maalinger

Alternativas >

Gjellrup. Copenhagen (1945}

Es posible calcular el pe a partir de la medicion de un potencial de un electrodo y
disoluciones de pe conocido. De igual manera como se hace en la determinacion del pH por
medicion del potencial de una membrana de vidrio y discluciones amortiguadoras del pH.

La relacion entre el pe y el potencial de un electrodo indicador, y entreel E° y el pKd se
puede deducir de la siguiente manera;

Alejandro Baeza 32
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10S VERDADEROS VALORES DE pK, para pares redox deben calcularse
a partir de los valores absolutos de potenciales normales de lo con-
trario la concentraciln de electrones solvatados en agua resulta en

valores muy altos que no coinciden con las concentraciones experimen
tales.

£l problema de las escalas de potencial es el mismo que el problema
de las escalas relativas de temperatura, por ello fué necesario pro-
poner Una escala absoluta de temperatura (escala Xelvin) aunque con
fines practicos no pueda alcanzarce el cero absoluto.

Alejandro Baeza 33
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Relacion entre la ecuacion de Nernst-Peters y la de Henderson-

Haselbach para reacciones redox.

Calculo de pe
El equilibrio redox se puede representar como un equilibrio de disociacion de un

complejo:

[0l
[Red]’

aRed = bOx + ne Kd =

La ecuacion anterior se puede expresar en forma logaritmica:

[0 y
(Ecuacion de Henderson-Haselbach)

1 1
pe =—pKd +—log "
n n [Red] Alejandro Baeza

34



Si se compara con la expresion de la ecuacion de Nernst para el mismo par redox a 25°C

£ po. 2%, [Ox]'
- n c’g[Rea’]"'

(Ecuacion de Nernst-Peters)

o bien:
E E° 1 [Ox)
= +—log .
006 006 n ~[Red]

De la expresion anterior es facil relacionar E y el valor de pe, asi como calcular el pKd

para un equilfiibrio redox a partir de su valor de E° :

E e’
Pe=%06 y pRd =0 J

Manuales de tablas modernas ya inclux?é}alrg)dsmvgggzrgs de pK junto con los valores de 15305



(1)

Sergio Trasattl

TUPAC

"The absolute electrode potential: an explanatory note"
Pure & Appl. Chem. '58(1986)955-966

Jean-Lou Sculfort

"Un concept controversé: le potentiel d’electrode absolu’
L’actualité chimique- Juillet-Aout (1992)306-310.

~ K. Rajeshwar, J.G. Ibafez

"Enviromental Electrochemistry" B
Academic Press. (1997)500, |
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Trazar el diagrama logaritmico en funcion del pe del par Fe3/Fe?
pKd = 13= (1)(0.77V)/0.06V

Fe? = Fe? + 1le pKd=13

Co
Co(l- o) aCo = «aCo

13 pe

Alejandro Baeza 37



F92 Fe3

13 pe

Log(Fe?) Log(Fe?)

logCo

Alejandro Baeza 38



ne=1

pe
13

logCo=-f

Log(

Log (Fe?)

Log (e)
og (Fed)

Alejandro Baeza

39




Caso del KMnO,

E°= 1.3V MnO,/Mn?* (a pH=0)
pKd = (5)(1.3Vv/0.06V) = 108

Mn? * 4H,0 = MnO, + 5e- +8H"*

M2 MnO,

21.6 e
AN pKd/n

1M

Kd = 10-1%8= (e)>
(M)
1M

Kd = (M\QO4Z(9)5 — 10-108 ‘

-log (e) =108/5 = 21.640

Alejandro Baeza



ne=5

21.6

v

pe

logCo=t

Log(i)

Log(e)

Log(MnO,)

Alejandro Bagza
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ne=h

13 21.6

v

peE

logCo=t

Log(i")
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Ejercicio de evaluacion (5)

1) Trazar el diagrama acoplado de titulacion del Sn(ll) Co por
adiciones de Ce(lV) fCo .

Datos: Sn(IV)/Sn(ll) | Ce(lV)/Ce(lll)
E° 0.15V 1.5V

Co=0.1 mol/L
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