UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

Potenciales quimicos y electroquimicos

Potencial quimico (u): se refiere al cambio de libre de un sistema, cuando se
adiciona 1 mol de especies neutras (sin carga eléctrica neta).

Si las particulas no interaccionan entre si: 4; =4 +RTInx;  (ideal)

Si las particulas interaccionan entre si: Ui = Uigeoy TRTINY;  (real)

Si en la solucion hay solutos idnicos, las fuerzas electrostaticas inducen
interacciones de largo alcance entre los iones:

p- O e

Esfera de

g Para moléculas neutras las
solvatacion

interacciones son de corto alcance
(casi distancia de contacto)
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UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

Potenciales quimicos y electroquimicos

En soluciones idnicas hay que tener en cuenta la contribucion extra al
potencial quimico, debido al potencial eléctrico ¢ generado por un ion de
carga z;:

u. =u. +z;F
> H; 'u& iFP <« Potencial eléctrico

Potencial electroquimico Potencial quimico

La teoria de Debye-Huckel

Desarrolla una expresion para vy, considerando la interaccion electrostatica
entre los iones:
Nube idnica
(formado por iones de
carga opuesta al ion central)

¢T = ¢ion + ¢nube
Potencial — I\

Eléctrico total

&

Potencial eléctrico
Potencial eléctrico De la nube ionica
del ion
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UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

La teoria de Debye-Huckel
El potencial electroquimico queda definido como:

i =u’ +RTInx; + RTIny; +z;F¢

La teoria de D-H supone que el término de desviacion de la idealidad RTIny,
es inducido por la presencia de la atmosfera idnica que rodea al ion central.

| - _ _ _ . zie Z;
El potencial eléctrico de un ion aislado a una distanciares: ¢; = 47lzgr = rl

En presencia de la nube idnica, el potencial eléctrico del ion central es
“apantallado” por |la potencial eléctrico opuesto de la nube idnica:

g = ZieXp[— r]
r o

donde r, representa el espesor
de la nube i6nica y se la

0 . . 10 denomina distancia de Debye.
distancia

1.0

d)(rIrD)
0.5

FISICOQUIMICA | - FAyA - UNSE Dr. Claudio D. Borsarelli -21-



UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

La teoria de Debye-Huckel

Para calcular r, se requiere conocer la densidad de carga de la nube ionica p;.
Para una nube idnica de simetria esférica la variacion de p con rvale:

P =~ e d [r2d¢i

r2 dr dr ] Ec. de Poisson

. Z. r
Teniendo en cuenta que: ¢ = TGXp -
D

EO:
y sustituyéndola en la ec de Poisson se obtiene: r5 = —%
]

Hay que encontrar una relacion entre ¢,y p,. La energia de un ion de carga ze
a una distancia donde experimenta un potencial ¢ originado por el ion central

vale:
E - Zje¢,-

A una distancia r - o la energia del ion de carga ze vale cero (¢; > 0).
Entonces la relacién en concentraciones molares (C) entre iones localizados a
una distancia r (C) y a una distancia r > « (C¢) donde E = 0, se puede
obtener mediante la relaciéon de Boltzmann.
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La teoria de Debye-Huckel

C.
—f, = exp(—E/KT) —> C; =C/ exp(-z;ed; /kT)

C;

Por otro lado |la densidad de carga p; a la distancia r esta dada por:
pi=C,zeN,+C_zeN,=C.z F+C_z F

donde F = eN, = Cte de Faraday = 96485 Coulombios/mol . Considerando la
distribucion de concentraciones con el potencial eléctrico, llegamos a que:

0; = CfZ+Fe_Z+e¢’/kT +C%7 Fe—z_e¢,/kT

Teniendo en cuenta que e = F/N, y que N_k = R, y ademas que la energia
electrostatica es menor que la energia térmica = zed<< KT, el término
exponencial puede linealizarse como: ex=1 - x + ... Luego:

UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

2
p; =(C%z, +C°z_)F —(C°z* +C°Z* )[;?}
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UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

La teoria de Debye-Huckel

El primer término de la expansion vale cero ya que en el seno de la solucion
existe la condicion de neutralidad eléctrica (igual concentracion de aniones y
cationes):

(C2z, +C°z_)F =0

(0]

Armi . - 1 of M,
El otro término se expresa en funcién de la fuerza ionica: /= > z Z;
m

i
Donde m = molalidad [=] moles/kg, que en soluciones diluidas se relaciona con la
concentracion molar C mediante la densidad: m = CA.

0.2 0.2 0,2 0.2 _ o
C,z5+C2z° z(m+z++m_z )5—21m o

2 0] :
Entonces: pi=- 20F°Im ¢i Teniendo en cuenta que. rD2 = —8—¢I
RT Pi
. T )2 Ecuacion que define el
Se obtiene: r =[ £ j <— tamanio de la nube idnica
D 2 o . 7
20F°I'm en funcién de la fuerza
ionicay T.
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La teoria de Debye-Huckel

El termino RTIn v, tiene unidades de energia. Por lo tanto se lo puede
relacionar con el trabajo neto para cargar un ion cuando esta rodeado de su
atmosfera idnica:

e

—rirp 1
Pnube = P71 — Pion = £ PR

Z

. , p B q <— Carga del ion central
Sir-> 0, se obtiene que: nube r dzer,

Esta ecuacion demuestra que el potencial de la nube idnica es equivalente al
potencial eléctrico producido por un idon de carga —q (opuesto al ion central) y a
una distancia rp.

El trabajo realizado para incrementar la carga en un dg en una region donde el
potencial eléctrico es ¢, vale:

UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

dWe = ¢nube dq

FISICOQUIMICA | - FAyA - UNSE Dr. Claudio D. Borsarelli -25 -



La teoria de Debye-Huckel

Luego el trabajo neto realizado para cargar el ion es:

r,-e J N,zfe®  zFF?
0 8rerp 87eN 4rp

ze N
w,. =N J dg=-——2
e A 0 ¢nube q 47L'EI’D

Entonces para un electrolito M X, > pM* + X" se relaciona el termino RTiny, con
el trabajo w, de formacion de un idn en presencia de su atmodsfera ionica:

SRTIny, =w, donde s = p + q

|n 7/ = We = pWe,—}- + pWe,— = — (pzf + ng )F2
* SRT SRT 87eN ,SRTrp
z+z_‘F2
Pero como: pz.2 z2 = s|z.z | la ecuacion anterior queda: Iny, =—
pe.s+ 9z 2.2 : Tt 8meN ,RTrp

UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

Demostracion: considere la condicion de neutralidad pz,+ qz. = 0. Multiplicando primero por z, y luego
por z. y sumando:
(pz,2+q9z,z2=0)+(pz,z +9z?=0)=pz2+(p+Qq) z,z+qz?>=0
peros=(p+q)yzz=-|z z|se obtiene que pz,?2 + qz2 = S|z, z|
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Ley limite de Debye-Huckel

1/2
RT
Recordando que: rp = 82 se obtiene finalmente la Ley limite de D-H:
20F<I m°
1/2
F3 om°
— _ . A=
log 7. z+z_‘A«/7 donde: 47N, |n10[233R3T3]

Para H,O a 25 °C; A = 0.51 (si la fuerza
ionica se calcula con molalidad).

La ley limite de D-H se cumple en
soluciones diluidas, sobre todo para
electrolitos 1:1.

A concentraciones moderadas o para
electrolitos de mayor valencia se producen
desviaciones mayores.

UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico
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Desviaciones de ley de Debye-Huckel

0.8 0.16 |12 Las desviaciones surgen debido a la

! | asociacion de los iones, produciendo
cambios en la naturaleza vy
KOH concentracion de las especies ionicas:

—Vl % Carga
@ * @ [ ] neta cero

-0.08

-0.16

NaOH

meaon (OO @ = (DO
[CORCEACO O rmm— )
COC/MOE: []
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Ley extendida de Debye-Huckel

A altas fuerzas iénicas de la solucién la z+z_‘A\/7
ley limite de D-H se extiende en la logy, =—
siguiente ecuacion: - 1+ B\/T

@)
O
E
>
O
@)
S
O
ko La constante B es una medida de la
o proximidad entre los iones y se la puede
.8 0.0 ] considerar como un parametro empirico
o) s  Extended law| ajustable. Para H,O a 25 °C; B ~1. Luego
5 =}
O -0.04
LL
Limiting | , T
g m:tgaw 1+\/7
Z _0'080 i t; 112 %
D 100/'2
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UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

Celdas electroquimicas

La celda electroquimica consiste de dos electrodos (conductor metalico) en
contacto con una solucion de electrolito. Los electrodos pueden compartir la
misma solucion electrolitica o estar en compartimentos separados por una
interfase permeable o un puente salino.

Dispositivo eléctrico
(motor, resistencia, fuente, etc.)

¢ Puente salino
< < < /| <«
v
@ ©
M-
<X” &“X-
$ / i

/ / /

Electrodos metalicos Solucion electrolitica

(iones en solucion, Membrana porosa
sales fundidas)

Tanto el puente salino como la membrana porosa permiten el transporte de carga
eléctrica (iones) sin que se produzca el mezclado de las soluciones electroliticas
de cada compartimento.
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UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

Celdas electroquimicas

Cuando ocurre una reaccion quimica espontanea en la celda electroquimica y
como resultado se produce una corriente eléctrica el dispositivo se llama
celda galvanica o pila. En cambio, si para que se produzca una reaccion en
la solucion electrolitica hay que forzar la circulacién de una corriente eléctrica

externa (proceso no-espontaneo)

dispositivo se denomina celda

electrolitica, y a la reaccion que ocurre electrélisis.

Lampara
(medio ambiente)

El sistema realiza trabajo eléctrico
(pila o celda galvanica)

Electroquimica

(sistema)
A+B->P
AG<O0
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Fuente de corriente
(medio ambiente)

Celda
Electroquimica
(sistema)
A+B->P
AG>0

El sistema recibe trabajo eléctrico

(celda electrolitica)
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Celdas electroquimicas

En una celda electroquimica la conduccion o transporte de corriente eléctrica

o dentro de la solucidn electrolitica la realizan las especies idnicas disueltas.

O

é Dispositivo eléctrico

—— (motor, resistencia, fuente, etc.)

> v

] < <

= <+ <+

8 @ @ Solucion electrolitica @ @ Conductores
—_— (iones en solucion, metalicos
O sales fundidas) (conductores de
(@) (conductores de 1ra clase)
— + 2da clase

o 1 b

L] / / Resistencia

L.d Electrodos metalicos

<DE Dispositivos eléctricos equivalentes

0

% En un conductor metalico el transporte de corriente elécirica es debido al

movimiento de los electrones dentro de la red del sélido cuando se le aplica una
diferencia de potencial eléctrico entre sus extremos.
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Hemireacciones

Para cerrar el circuito eléctrico en la celda electroquimica, se requiere que las
especies idnicas se oxiden y/o reduzcan en la superficie de los electrodos.

Electrodo 1 | Solucion 1 Solucion 1 Electrodo 2

e <> € R
Red; «p» Ox Ox, «i» Red;
ANODO e- CATODO ANODO @ @ CATODO
(oxidacién) :'\l/ (reduccion) (oxidacién) (reduccion)
] » < »

UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

Celda galvanica Celda electrolitica
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UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

Hemireacciones

En el electrodo donde ocurre la oxidacion se denomina anodo:
Red, > Ox, + ne-

Los electrones producidos circulan por el circuito externo hasta el otro
electrodo (catodo) en donde ocurre la reaccién de reduccién:

Ox, + n e~ > Red,
El cambio quimico neto es: Red, + Ox, = Ox, + Red, (reaccion redox)

En la celda galvanica (reaccion espontanea) el catodo tiene mayor potencial
que el anodo, de forma tal que al producirse la reduccion de Ox, el electrodo
queda relativamente cargado mas positivo. En el anodo, la inyeccion de
electrones por la oxidacion de Red, induce a la disminucion del potencial del
electrodo.

En cambio, para la celda electolitica (reaccidn no-espontanea) para
producir la oxidacion de Red, los electrones deben ser “extraidos” por la
diferencia de potencial de la fuente externa para que sean inyectados en el
catodo. En este caso el potencial del anodo es mayor que el del catodo.
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UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

Tipos de electrodo

2

Metal/ion metalico

Metal
inerte

Metal/sal insoluble

Metal inerte
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Tipos de electrodos

Designacion Cupla Redox

M(s) | M*(ac) M* M
Pt(s) | X(g) | X*(ac) X" | X,
Pt(s) | X»(9) | X"(ac) Xy | X

M(s) | MX(s) | X~(ac) MX | M, X-

Pt(s) | M*(ac), M2*(ac) M2+ | M*

Dr. Claudio D. Borsarelli

/2 reaccion

M*+e > M

X*+e > %X,

2X,+ e 2> X

MX+e > M+ X

M + e~ > M*

-35 -



UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

El potencial de celda

Una celda electroquimica donde la reaccidon no alcanzé el equilibrio quimico es
capaz de realizar trabajo eléctrico. Si el proceso es espontaneo:

W, AG

e, max —

Para que se cumpla la condicion de trabajo maximo el proceso debe ser
reversible.

Si se aplica un potencial externo de magnitud opuesta al producido en la celda,
de forma tal que en esas condiciones no circule corriente por el circuito
externo. Este potencial se denomina potencial de celda cero, E.

A py T constantes el cambio de energia libre del sistema es:

dG = Z;qunJ = ZVJ;UJdé:
J J

& = extension de lareacciéon

El cambio de energia libre a una dada composicion es:

%), 5
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El potencial de celda

El trabajo maximo de no-expansion obtenido a p y T constantes cuando se
produce un cambio de composicion, d&:

dw, = AG,d¢
Por otro lado la carga transportada entre los electrodos es:
dq =—-v eN , d¢é =—v Fdé

Luego el trabajo eléctrico realizado en transportar dicho dg es:

dw, = dq E = —v FEd¢

UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

lgualando con la ec anterior: Glipnsbps.
AGg =-v FE PP+qQ+...
AGg>0
Esta ecuacion relaciona el % E<0
potencial de la celda con el
cambio de energia libore de la AGR=0;E=0
reaccion

Extension de la reaccion, ¢
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UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

La ecuacion de Nernst

Relaciona el potencial de celda E con las actividades de los partipantes en la
reaccion de celda:

AGr =AGR +RTInQ

Teniendo en cuenta que: AGg =-v FE

o AT o S . RTIF = 25.7 mV
E=- R _ INQ=E°-———InQ = a25°C
vF VvF vF &
b2

E° es el potencial estandar y representa el
potencial de la celda cuando todos los
componentes de la misma se encuentran en
su estado estandar y sus actividades son -6 |-
unitarias = Q = 1. |
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UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

Aplicacion de la ec de Nernst

Suponga una celda de concentracion donde las cuplas redox son idénticas para
la concentracion de las especies en cada compartimento es diferente (diferente
potencial electroquimico).

Por convencién la nomenclatura utilizada para describir las celdas
electroquimicas, se elije escribir a la derecha la cupla en donde se produce la
reaccion catdédica (reduccion), de la siguiente forma:

M[M*(ac, I) || M+(ac,D)|M

donde | y D denotan izquierda y derecha e ANODO CATODO
indica ademas que la concentracion de M+ (oxidacion)  (reduccién)
es diferente en cada compartimento. ‘ ,, ‘
La reaccién neta de la celda es:
M+(ac, D) > M+(ac, 1) Q=2 G i
ap

En este caso E° = 0 ya cuando ambos g M M+®
compartimentos son idénticos AGg° = 0, M+ M
luego:

E:—EInQ:—ﬂ niz—RTln m,

vF vF a, vF m,
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Aplicacion de la ec de Nernst

Esta ecuaciéon indica que si la celda de la derecha es la
solucion méas concentrada E > 0 y por tanto AGi < O
(reaccion espontanea).

_RTIn m,
vFE m,

E =

Luego el potencial en el catodo es mayor y esto conduce a la reduccién de M+:
M+ (ac) +e > M

Los electrones para la reduccién son aportados por la oxidaciéon de M en el

anodo:

M > M+ (ac) + e-

La reaccidon ocurre hasta que la concentracion de M+ en ambos compartimentos
es idéntica (yu, = up)

UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico
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Celdas en equilibrio

Si los componentes de la celda estan en equilibrio se tiene que: AGy= 0 (E =
0) y por tanto Q = K, luego la ec de Nernst se transforma en:

Esta ec relaciona la constante de

nK =Y FE equilibrio K con el potencial estandar de la
celda.
Ejemplo: la pila de Daniels Zn(s)|ZnSO, (ac) || CuSO, (ac)|Cu(s)
ANODO CATODO 2+ -
(oxidacion) (reduccion) Cu (aC) +2e 2> Cu (S)

Zn (s) 2 Zn2*+ (ac) + 2 e

L/Z" Cu
| | h/ Reaccion neta:

UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

i SO i Cu2* (ac) + Zn (s) = Cu (s) + Zn2* (ac)
= SO SiE°=+1.1V (recordar que 1J =1C.V)
@ E oyt y v =2, luego K = 1.5 x 103711111111
oy Zn? @ Q5 (el desplazamiento de Zn por Cu?* es
G b HE Y p r éct | camente com p | eto ) ]
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Potenciales estandares de electrodo, E°

El potencial observado en una celda galvanica es la combinacion de los
potenciales individuales de cada electrodo.
Para obtener los potenciales individuales de cada electrodo se define un
electrodo de referencia cuyo potencial estandar E° = 0. El electrodo elegido
es el de hidrégeno:

Pt | H,(g) | H* (ac) Ec=0 (atoda )

Luego el E° de otra cupla cualquiera es asignado construyendo una celda
electroquimica donde el electrodo de H, actua como anodo, y por los valores
de potencial de celda E corresponden al potencial estandar de reduccion de
la cupla estudiada, ej:

UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

Pt| Hy(g) | H* (ac) || Ag* (ac) | Ag (s) E° (Ag*/Ag) =+ 0.8V

Cupla E° (V) Hay que notar que E°
Ce*+(ac) + e > Ce?+(ac) +1.61 es independiente de v,
Cu?t(ac) + 2e- > Cu(s) +0.34 ya que:
AgCl(s) + e > Ag(s) + Cl(ac) +0.22 -
2H+(ac) + 2e" > H,(9) 0 po _ _AGg
Zn?+(ac) + 2e- > Zn(s) -0.76 v F
Na*(ac) + e =2 Na(s) -2.71
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UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

Potenciales estandares de celda, E°

Teniendo en cuenta ahora la escala de potenciales estandares respecto al
electrodo de referencia de H,, se puede calcular el potencial estandar de
cualquier celda, ya que por ejemplo la celda:

Ag(s) |Ag* (ac) || CI- (ac) | AgCI (s) | Ag (s)
Es equivalente a las dos siguientes celdas conectadas en serie:

Ag(s) |Ag” (ac) || H* (ac) | Hy(9) | Pt — Pt [ H,(g) | H* (ac) || CI” (ac) | AgCl (s) | Ag (s)

— _
—~—

E°=0
El potencial de la celda se calcula de la siguiente manera:
E°(celda) = E°(AgCIl/Ag, CI) — E°(Ag*/Ag) = —0.58 V

En forma general:
E°(celda) = E°(reduccion del catodo, elect. derecho) — E°(reduccién del anodo, elect. izquierdo)

O si prefiere:
E°(celda) = E°(reduccién del catodo, elect. derecho) + E°(oxidacién del &nodo, elect. izquierdo)
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UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

Medicion del potencial estandar de celda, E°

Tomemos como ejemplo la siguiente celda:
Pt | H,(g) | HCI (ac) || AgClI (s) | Ag (s) cuya reaccion neta es:

Y2 H,(g) + AgCl(s) — HCl(ac) + Ag(s)
. 0 . RT
Cuya ecuacion de celdaes:  E = E°(AgCl/Ag,Cl )_Tln(awacr)
Expresando las actividades en funcion de las molalidades, m y el coeficiente

ionico medio, v,:
E = E°(AgCI/Ag,CI )—R—I_Z—In —R—I_Z—In;/ ‘=

E + 2RT Inm = E°(AgCIl/Ag,ClI” )—ﬂlny .
F F ol
Teniendo en cuenta la ley limite de Debye- Ny, = Al =-Am

Hlckel para electrolitos 1:1, y reeplazando:

Por extrapolacion de m'2 a la
ordenada al origen se obtiene
el E°

2RT 2RTA Jm

E+ °(AgCl/Ag,CI")
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UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

Medicion del potencial de celda, E

Considere la reaccion:
Zn(s) + 2AgCl(s) — 2Ag(s) + Zn2+(ac) + 2Cl-(ac)

Como los sdlidos tienen actividad unitaria =  Q = a,2+a5,2

RT ( )
_ o 2
E=E°———In a,..a,
2 _ .3 2 3,..3 _ _
donde a,..a, =yim, ,m__= 4y;m’> yaquem = m, ,, = 2mC/_

E+£Inm+ﬂln4 =E° +C\/E
2F 2F

Donde C es una constante que engloba los términos constantes de ley limite de
Debye-Hiickel. Por extrapolacién de m'2 a la ordenada al origen se obtiene el E°
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UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

Medicion de la constante de equilibrio

Por ejemplo: 2Cu+ (ac) — Cu?+(ac) + Cu(s) (dismutacién de Cu+)
Las respectivas hemireacciones de reduccién son:
Cu(s) | Cu+(ac) Cu*(ac) + e-— Cu(s) E° = +0.52 V
Pt | Cu2+(ac), Cut(ac) Cu?t(ac) + e — Cut(ac) E°=+0.16V
Luego el potencial estandar de celda:
Eo = Eo(red) + Eo(oxid) = +0.52 — 0.16 = +0.36 V

Comov=1yRT/F =0.0257 V (a 25 °C), tenemos:

_VFE _ 036V 4 Kk —12x10°

InK = —
RT 0.0257 V

Claramente se explica por que Cu+*(ac) no es estable en soluciéon acuosa
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Medidas de pH

Considere la hemireaccion:

H*(ac) + = — 2 Hy(g) Q= (ay,)”
E(H*/H2)=E°(H+/H2)—RTIn 1 =O+ﬂlna .
F a,. F f
E(H*/H2)=—RT|n1OpH

Por cada unidad de pH el potencial
cambia en 59.2 mV

E(H*/H,)=-59.2mV x pH

Medicidn de coeficiente de actividad

Si se conoce E° la medicion de E permite obtener de v, a la composicion m de la
celda:

UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico

Iny, = (E"ZEI;’:_)/F ~Inm
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Funciones termodinamicas obtenidas a partir de E°

La energia libre de formacion de un idn puede determinarse a partir de
medidas de E°:

Por ejemplo: H,(g) | H*(ac) || Ag* (ac) | Ag (s) E°=+0.8V,
cuya reaccion:  Ag*(ac) + 2 H, (g) —» H*(ac) + Ag(s) AGR°

Pero AG; =-AG/(Ag",ac)

AGR =-v FE° =|AG?(AgQ',ac) =—(-FE°)=+77.1 kJ/mol

o}
R

v F

oG . .
Recordando que (a_r] =-S laecuacion: E° =-
p

se transforma en:;

dE° AS;| Esta ec permite el calculo de ASg° a partir de medidas de E°
dT  VF en funcion de T. Combinando con AGR° = AHR° —T ASge :

AHS = —F| E° -T9E
aT

UNIDAD 5: Equilibrio electroquimico
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