MODELO ELECTROQUIMICO (cinético)

Ox + ne = Red

E © _EENH

E = E°+ (RT/nF)log[(Ox)/(Red)]

Ley limite

Ox/Red ENH (cinética rapida)

IM pH
Escalas de reactividad en

Funcion de celdas.
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Potentiel d’oxydoréduction

Pour des systemes réversibles, le potentiel
relatif d’une électrode est le potentiel d’oxy- Réf. |
doreduction du couple redox qui la constitue.
Une reaconon réversible est définie d’une
maniere simple comme une succession

d’etats d’equilibre.

M™ + ne- — - M Mo

Cllectriret = Cpmn+nrer

Eélc-:tmde,-'rﬂ = e

avec : €geqrrer - potentiel relatif de ’électrode Fig. 64
par rapport a I’électrode de référence;
Evn+tmnrer - Potentiel d’oxydoréduction du
couple M"*/M par rapport a ’électrode de
reférence.

Plus généralement, pour un couple Ox/Red :

M et

Ox + ne - Red

Célectriréf = COx/Red/réf

(figures 6a et 6b) : Célectrode; i ~ “Ox/Red rar
FQ UNAM Alejandro Baeza Fig. 6b )



La différence de potentiel entre les deux métaux est : V24, — V. avec
Vi = 0V, elle représente le potentiel standard du couple Zn**/Zn. 1l se

note €°z,2+7,, sa valeur est €° = — 0,759 V, il correspond a la demi-équa-
tion électronique : o
d Zn*t + 2e” e &7
ESH||Ag*|Ag 25°C ESH||Zn**|Zn 25°C
=] @ Agt/ag ® © € Za2*/z0

m| 0
e RS R
H* Ag® H+_ ! ani
A+ = 1 Qs + = ay+ = dza2+ =
V= Vagtiag= Veet= Cagtlag > 0 V= Vanatlgn = Veg=za24124 < 0
Fig. 8 Fig. 9
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Couples a 25 °C

ies(V) a pH = 0

F./F
S.,02/SO?
CiO/CE
MnOy/Mn**
Cr., O /C™>*
O,/H,O
Br./Br
Ag'/Ag
Fe**/Fe®*
1/1
Cu**/Cu
Sn*/Sn**
H"/H,
Pb**/Pb
Sn**/Sn
MNi** /N
Fe?*/Fe
Cr>*/Cr
Zn**Zn
Mn?**/Mn
Al /AL
Mg*'/Mg
Na“/Na
j K*'K
Li*/La

+ 2,87
+ 2,01
+ 1,71
+ 1,51
+ 1.33
+ 1,23
+ 1,06
+ 0,80
+ O, 77T
+ 0,54
+ 0,34
+ 0,15
0,00 V
— 0,13
—0,14
— 0,25
0,44
— 0,74
-0,76
1,18
— 1,67
—2.34
- 2,71
— 2,92

— 3,02

|
[
|I
|
i
I
|
|
|
|

V) est mis en présence du couple
s réagit sur ’'ion Fe?* pour don-

a ce sujet au chapitre 4.

Oxidantes fuertes

(receptores de e-)

Al

2+

-1.67

0.34

Cu

Reductores fuertes

A

(donadores de e-)

v

E/ENH
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[a réaction d’électrode est :
Hg.€l., +2¢ 2Hg + 2C¢t

(consulter ’exercice 1).

Lorsque le chlorure de potassium
KCl est saturé (électrode ECS), le
potentiel de I’électrode au calomel
par rapport 4 PESH a 25 °C est :
€ecsmsy = 0,241 V.

L’¢électrode de référence au sulfate de

mercure (1) Hg,SO, représentée par

la chaine : 8
Hg | Hg,SO, | SO; =

remplace avantageusement 1’élec- Fig. 4

trode au calomel lorsque la solution ¢ .. Rakowmser- Anabisol

dans laquelle elle doit étre plongée

contient des ions chlorures C{~. C’est le cas notamment lors du

dosage des ions chlorures par potentiomeétrie.

Son potentiel par rapport a ’ESH a 25 °C est : €gsp sy = 0,658 V

s1 K,S0, est saturé.

Le tableau ci-dessous présente quelques valeurs de potentiels d’élec-

trode de reférence a 25 °C par rapport a ’ESH.

Electrode
de référence (Hg/Hg,CL,)

|

i |— Orifice de remplissage
et bouchon

Solution KCI saturée

Corps
L Mercure

- Bouchon poreux

- Pastille poreuse

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

Electrode Electrolyte sy enV
Au calomel KC[ saturé 0,241
KCf 1 molL 0,280
Au sulfate de mercure (1) FQ Uﬁ?ﬁﬁ%le% ﬁ'l(IFO Racadl 0,658
Au chlorure d’argent sature 0,195

T e et O e s o R EERIE S e 1 1 L ™ e



MODELO termodinamico (equilibrio quimico)

Red = Ox +

~.

Ox/Red
IM pH

ne

Keq = (Ox)(e)"/(Red) = Kd = "Kred"

Escalas de reactividad en
Funcion de modelo de
Intercambio de particulas

FQ UNAM Alejandro Baeza 8



8 A. Baeza
F.Q. UNAM. 1999

Relacion entre la ecuacién 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:

[Ox]°[e]”

aRed = bOx + ne Kd = :
[Red]

La ecuacion antertor se puede expresar en forma logaritmica:

[Ox]b , y
~ (Ecuacion de Henderson-Haselbach)
[Red] FQ UNAM Alejandro Baeza

1 1
=~ pKd +~1
pe=—pKd +—log



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

0.061 [Ox]°
n o [Red]”

E=E°+ (Ecuacion de Nernst-Peters)

o bien:
E E° +—!-1 [Ox]°
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='aag y pKdﬁﬁ .

Manuales de tablas modernas ya %M%{J%}%{% de pK junto con los valores de Eﬁ)

acza



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 disoluciones amortiguadoras del pH.

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

FQ UNAM Alejandro Baeza 11



A, Baeza
9 1999

10S VERDADEROS VALORES DE pK, para pares redox deben calcularse
a partir de los valores absolutos de potenciales normales de lo con-
trario la concentracibn de electrones solvatados en aqua 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 Kelvin) aunque con
fines practicos no pueda alcanzarce el cero absoluto.

FQ UNAM Alejandro Baeza 12



Las escalas relativas del electrodo de calomel saturado (ECS), del -

electrodo normal de hidrdgeno (ENH) con respecto a la escala abso-
luta: de potencial son las siguientes{l,2):

. dE |
I‘ '|
3
ECS Fe™™
0 e E (ECS)
EN
IH ECS |
| — | 1 H
0 0.24V 0.77v E (ENH)
ENH

e

0

| 4.4y ‘ - E(eséala

absoluta)

FQ UNAM Alejandro Baeza 13
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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,O0 < HO + A

Reacciones de formacion de complejos.

M+ nH, 0 < M(H;0):
FQ UNAM Alejandro Baeza 17



1.0 LAS REACCIONES ENTRE LAS ESPECIES QUIMICAS ES ENTENDIBLE EN
TERMINOS DEL INTERCAMBIO DE PARTICULAS SOLVATADAS:

Reacciones acido-base.

HA, + H,0 = H:0" + A;
A, + .HO = HA, + HO
‘HA, + A; = HA;, + Aj

Reacciones de complejacion:

M(H0): + L = ML™ + nH,0

’
NL*™ + nH,0 = L=  + N (H;0 )*
NL + M(H,0)? = ML + N (H;0)?

o bien: NL + M  FQIUNAMMEjandrg-Baeza N 18



2 A. Baeza.
F.Q. UNAM. 1999

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;
| | | ~
| | | > pH
O A A;
Reacciones de complejacion:
L ML NL
| >
| pL

O M FQ UNAM Alejandro I%Ieza 19



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:

LviM +ne=0 ’
i

La condicién de equilibrio termodinamico para una reaccion redox es:
v tnp=90

FQ UNAM Alejandro Baeza 20



3 A. Buaeza
F.Q. UNAM. 1999

En consecuencia la ley de accion de masas es aplicable por lo que es posible definir UNA
CONSTANTE DE EQUILIBRIO REDOX:

K(T) =HM?[ 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)

FQ UNAM Alejandro Baeza 21



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 )
3 Red ( donador) .
Red <« e + Ox l » pe
| Ox (receptor)
ENTONCES:
HA1 HAZ
| |
| | >
A1 A2
Red,; Red,
| E > pe

t
Ox; FQ UNAM AlejandfQRBaeza 22



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

3.0 VALORES DE Kjedo

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

HA = A" + aH
_AdET

Ka = THA] Kd = K}

Red = Ox + ne

B 3 | 3
, [Red ] .

FQ UNAM Alejandro Baeza 23



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.

®

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

(1)

He(s) = ]J.oe(s) + kT In de

(1)

" Comprehensive treatise of elctrochemistry "

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

Ed J. O'M. Bockris. Plenum Press NY 1980.

. i 24
el estado estandar go%ggﬁl\c/l[e%eiarﬁ%ﬁaeza



5 A. Bueza.
F.(Q. UNAM. 1999

Se ha calculado el valor de o (s ( potencial absoluto del electron en agua ) para la
siguiente reaccion (1):

H(H0) ——>» 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 soluciéon ( 2 ).

o _ o Ho
oa, = u, texr

(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.

., =-144 eV

(1)

He(s) = ﬂ:(s) + kT In a

FQ UNAM Alejandro Baeza : 25



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 +e¢
M(M') + e (M) (__} M'(s) + €(s)
(_

M(M) + e (s) Equilibrio de .S()lll[)llldad

AM Alej an§r0 %aeza



A. Baeza.
F.Q. UNAM. 1999

La solubilidad puede calcularse aplicando un ciclo termodinamico para la reaccion de
solubilidad de la siguiente manera:

AGM
M(G) >» M (G) + e (G)
AGY Frs 1"
Y Y Y
M (M) > M (s) + e (S)
<
AG =0

EL BALANCE DE ENERGIA AL EQUILIBRIO REQUIERE:

oM oM 3 5 —
AG,," + AGguNhMhieitnakBacsa O 27



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 o.

El balance anterior en términos de concentraciones queda:
log ama. = - (AG,, + AG,, + u, + p.)/23RT .

Por supuesto el producto aya. representa el producto de solibilidad del metal en agua.

log ama. = log Ks

UN EJEMPLO CONCRETO: Ag® & Ag' + € e

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, Tragsnfi@keday.ospdld 97 (1954) 28



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 (1) Ag(0):

Ag® & Ag' + ¢

i ST
K, = Ag € = 102
HQ UNAM 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. 107125)
ion pairs:

M _LNH;

N + -
" Mam + eam

Man + € =tMe.)

A.G. Massey
Man Group Chemistry”

FQ UNAM Alejandro Baeza Ed. Ellis HOI‘WOOd, %890



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
Nl—l3 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)
FQ UNAM Alejandro Baeza 31



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

Glasgow,Scotland

Rate Constants Determined by Pulseé Radiolysis Technique

or , Rate Constant,
Solute M1 sec™? _ Reference
Ag* 3.6 X 10w (29)
[Ag(NH;)l *+ 8.0 X 101 (30)
D, Ccsh 3.0-X 10% (81)
0.9 CHClL 3.0 X 10w (31)
CH,CO CH, 5.9 X 109 ' (31)
Cdz+ 5.2 X 8*2 gg;
02+ 12 x 1
[Co(NH,)e)?+ 9.0 X 10w (33)
0.8 Cu?+ 3.0 X 10w (80)
) Eus+ 6.1 X 10w (31)
Fer+ 3.5 X 108 (32)
[Fe(CN)e]*~ 3.0 X 10° (29)
Gds+ 5.5 X 108 (31)
H+ 2.2 X 10w (29, 32)
N.O 8.7 X100 - (29)
NO 3.1 X 10® (29)
NO.- . 4.6 X 10° (31)
NO,~ - é 1% 18:: Egg
: : 1X1
‘ T T S e St + 2?§i8:° (1)
T s S Th3+ 3.7 X
0 4000 . 4300 %000 §000 7000 9000 To)! 3.7 X 100 3L

\ (A)

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

344 / Journal of Chemical Educcﬂo%Q UNAM Alejandro Baez Volume 44 Number 6, June 7967 ! 345
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- L’électron

solvaté:
une
espece chimique
fugace

La Recherche 76(1981)12
FQ UNAM Alejandro Baeza
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accélérateur

fenétre de sortie
des électrons de 2 MeV

® @ @ @ cellule

d’irradiation
=

=, <
=3

Vo)
prot;cﬂon
biologique

monochromateur

absorption de la lumidre —

détecteur

1 carreau = 10°° secondes

v

Pour &tudier ia solvatation de I’électron, ilfautinjecter des électrons dans un liquide. Dans I'expérienceici schématisée, on utilise un accélérateur
d’électrons d'une énergie de queiques 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 dipéles formés par les
molécules de solvant voisines (schématisé par une fléche).

La solvatation modifie les propriétés de l'électron et, en particulier, son spectre d’absorption de la lumiére. C’estdonc en spectroscopie que l'on
suit le phénomeéne de solvatation mais, celui-ci étant trés rapide, il faut que’'la détection le soit aussi. Le cﬂspositif d’analyse couramment utilisé
comprendune scurce de lumiére dontle faisceauesttocalisé alasortie de lacellule. Aprésiltraverse un monochromateurcul'on sélectionne une
tongueur d’'onde. Le signal est détecté par un photomultiplicateur et enregistré par un oscilloscope sur I'écran duquel apparait 'absorption de
I'électron solvaté (voir photo). Au fur et a mes d vatatjon, on_ia it @évoluer jusqu’a devenir stable !orsque le phénomgne est
complet. (cliché obtenu par J.L. Marignier, CEN aUNA \II 1& e]andro acza §I
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ftis exciting if a single electron can be enclosed in a container
(s if a guest in & host molecule)' and be manipulated by 2
weezer-like tool. With hope to find such a fascinating structure,
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F:gure 1.. Possible low-lying energy conformers.
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Fig. 1. Optical absorption SPGFQ@NAMA{bﬂnerIBQ@ZaariouS 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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