Tema 4: Técnicas Electroquimicas

Fundamento: oxidacién o reduccién de un analito y
medida del potencial y la corriente eléctricos generados

Reacciones de reduccién/oxidacién (redox)
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reaccion redox

T agente oxidante (se reduce)
agente reductor (se oxida)

Ejemplo de reaccién redox (prdctica 5)
deteccién de Pb con un electrodo de Ag/ClAg

2Ag(s) + 2Cl ~ — 2AgCI(s) +2 e~ oxidacién
Pb2t+2e — Pb reduccién

2Ag(s) + 2C1 ~ + Pb%* — 2AgCl(s) + Pb

agente oxidante (se reduce)
agente reductor (se oxida)

electrodo de Ag/ClAg v|
r-»e‘ — B

Puente salino

Cdtodo (reduccién)

Anodo (oxidacién)
Pb2*+2 e~ — Pb(s)

Ag(s) + CI/— AgCl(s) + e~

electrodo de Ag/ClAg v|

Cdtodo (reduccién)

Anodo (oxidacién)
Pb2* + 2 e~ — Pb(s)

Ag(s) + CI/— AgCl(s) + e~

electrodo de Ag/ClAg v|
r-»e‘ — B

Puente salino

(Ag(s) | AgCI(s) | CI(ac) || Pb?*(ac) | Pb(s))
Notacién de células electroquimicas

Potencial estdndar de un electrodo

Se escribe la reaccién en el sentido de reduccién

Pb2*+2e - Pb  Ep=-0126V

Cl*+2e — Cu Ep=+0.337 V

La tendencia a la reduccidn es tanto mayor
cuanto mds positivo sea el potencial

un buen oxidante tiene E, positivo
un buen reductor tiene E, negativo




Electrodo estdndar

Més ejemplos: Tabla 14.1 del Harris de hidrégeno e, |- e
E
H, 1atm

buen oxidante

1 cr,0,2 + 14K+ + 6e= - 2Cr3+ + 7TH,0  +1.33 V
Agt+ e” > Ag(s) +0.80V
burbujas| 5
2HY+ 2e” — Hy(9) +0.00 V deH, |
Cd2++2e— N Cd '040\/ .............
TR _ Anodo (oxidacidn) Cétodo (reduccidn)
buen reductor Kire = Ks) 294V Hy(9) — 2H"(ac) + 2e” & X+(ac) + e — X(s)
(Pt(s) | Hz(9) | H(ac) |1 X(ac) | X(s))
Ejemplo (prdctica 5): Ejemplo (prdctica 5):
Potencial de reduccién del Pb2* con respecto Potencial de reduccién del Pb2* con respecto
del electrodo de Ag/ClAg del electrodo de Ag/ClAg
2AgCI(s) +2 e — 2Ag(s) + 2Cl— E,=+0.197 V 2AgCI(s) +2 e — 2Ag(s)+ 2Cl~ Ey=+0.197V
Pb2*+2e” — Pb Ey=-0.126 V Pb2*+2e” — Pb Ey=-0.126 V
2Ag(s) + 2Cl ~+ Pb2* - 2AgCl(s)+Pb E,=? 2Ag(s) + 2C1 ~ + Pb%* — 2AgCl(s) + Pb
Eo = Ecétodo - Ednodo = - 0.126 V - (+0.197 V) =
=-0323V
Una reaccién redox es espontdnea si E, >0
El potencial real no siempre es el estdndar: El potencial real no siempre es el estdndar:
Ley de Nernst Ley de Nernst
2Ag(s) +2CI~ + Pb%+ — 2AgCl(s) +Pb Ey=-0.323 V 2Ag(s) +2CI~ + Pb?+ — 2AgCl(s) + Pb E,=-0.323 V
cociente de reaccién
E= E -1 E= E -RL| AgCI 2 [Pb
_O-nFnQ _O-nFnQ Q=[ L5l
[CI712 [Pb?*]
T: temperatura 1
R: constante de T —————
los gases = 8.314 J/(mol K) [CI712 [Pb%*]
n : nimero de electrones
que se intercambian (Lg actividad de un
F : constante de Faraday = carga sélido puro es a=1)
de 1 mol de e™ (96500 C/mol)




Ley de Nernst: Formulacion rigurosa
en términos de actividades

bB+cCPt— bB¥"+cC (p/q=c/b)

RT cociente de reaccién
E= E-—1In
T q. Poa) (A
(AB)b (ACp+)C
si Q=1 = E = Ay actividad de la
. especie X
si E=0 = Q=K Yy coeficiente de
K: cte. equilibrio actividad
Ax= Tk [X]

Aplicacién 1: Determinacién de constantes de
equilibrio de reacciones redox

Cuando la reaccién estd en equilibrio: E=0V Q=K
( K constante de equilibrio)

E - Eo-ﬁ—FTan =0

- nF
—> |Inks o5 B

fuera del equilibrio: |In Q = % (Eo-E)

Electrodo estdndar _ E
de hidrégeno( € &7
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ley de Nernst

Anodo (oxidacién) Catodo (reduccién)
H,(g) - 2H*(ac) + 2e ' X*(ac) + e — X(s)

E-E - R, Q cociente de reaccidn, en este
° " WF caso (en rigor, tomar actividades)

[H12 (X2 _ _1
(I IXE X

siQq=1 E=g, &

Andlisis
Electroquimico

A. Potenciometria

1 |InQ= ;—FT (€ - E)

2. Valoraciones redox

Aplicacion 2: Valoracién redox potenciométrica
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Aplicacidn 2: Valoracién redox potenciométrica
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(Harris cap. 16)
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Reaccidn de valoracidn (Harris cap. 16)
Fe2* + Ce* — Fe3* + Ce3+ .
Reacciones de electrodo Andlisis
Electroquimico
Fe3*+ e — Fe?* Ey= 0.767 V
Cet + e — Ce3* Epx=1.70 V
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D. Voltamperometria diferencial
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Limites de deteccién tipicos de metales pesados

Absorcién atémica
en llama: 10-100 ppb
en horno de grafito: 0.1-1 ppb

Voltamperometria diferencial con redisolucién: 0.1-1 ppb




