& ﬁ‘p TEORIA 7: Termodinamica, equilibrio y
¥ g electroquimica.

-  Termodinamica
- Revision de conceptos: Trabajo, Calor y Energia interna
- Definicién de Entalpia, Entropiay Energia libre de Gibbs
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Termodinamica

- La Leyes de la Termodinamica gobiernan todos los procesos quimicos, y por lo tanto todo
lo que ocurre dentro de una célula.

- Gracias a la termodinamica podemos no soélo explicar, sino también predecir si una
reaccion se llevara a cabo, si liberara o absorbera energia (como calor o trabajo).

Conceptos fundamentales de la Termodinamica




Termodinamica

Conceptos: en termodinamica se estudia como la energia se transforma y como se transfiere
de un lugar a otro.
- Sistema: region de interés, en estudio (e.g. mezcla de reaccion, una célula, etc.)
- Entorno: Todo lo que rodea inmediatamente al sistema (e.g. bafio termostatizado
donde se lleva a cabo una reaccion)

- Tipos de Sistema
- Abierto: intercambia materia y energia con el ambiente.
- Cerrado: intercambia energia con el ambiente, pero la cantidad de materia es
constante.
- Aislado: no posee contacto con el ambiente.

Surroundings

En Termodinamica, el concepto de
Universo consiste en el sistema y su
entorno inmediato.




Termodinamica

Trabajo: es la propiedad mas fundamental de la termodinamica. Indica el proceso en el
cual una fuerza "F" desplaza algo una distancia "d"...

- e.g. expansion de un gas en un motor de combustion para levantar una masa en contra de
la fuerza gravitacional).

W=F . d
Jl Nl [m]

Joules Newton metros

Energia: es la capacidad que tiene un sistema para realizar un trabajo.

- e.g. un resorte comprimido puede realizar un trabajo, mientras que uno en la posicion de
equilibrio no. Por lo tanto el primero posee mas energia.

— En termodindmica esta energia acumulada se conoce como Energia Interna (U)
— Si el sistema realiza trabajo (e.g. el resorte comprimido mueve algo y llega a su posicion
de equilibrio) su AU sera negativo, o sea que entregé energia, y viceversa.

- Si solo hubo transferencia de E en forma de W
Au=w




Termodinamica

Tipos de Trabajo

Expansion (Volumen= variable) No expansion (Volumen= constante)
e.g. Combustion en un motor que mueve

el piston (que a su vez mueve un
automovil).

e.g. Una reaccion quimica en una pila realiza
trabajo eléctrico al generar corriente:
Mover electrones en una direccion.



Termodinamica

Calor: 1a U de un sistema (o sea su capacidad para realizar W) también puede ser

transferida en forma de calor (Q) hacia el ambiente (aumenta el movimiento aleatorio de las
moléculas / particulas cercanas).

i.e. en termodinamica el Q es la transferencia de energia que resulta en una diferencia de

temperatura (AT).

- La energia fluye como Q desde una region de alta °T hacia una region de baja °T.
- O sea que si el sistema no esta aislado térmicamente, el sistema puede recibir o ceder
energia en forma de Q.

- Qué es Qy que es lo que fluye? > Energia térmica = Ec + Ep proveniente del
movimiento cadtico de atomos, iones, moléculas.

- En regiones cuyas T son mas elevadas, mayor es el movimiento de las particulas.

- Cuando dos regiones (sistema y ambiente) con diferentes T entran en contacto, las
moléculas de la region con T mas elevada transfieren energia hacia la zona fria, o sea
que:

La zona caliente pierde U AU < 0) = exotérmico
Mientras que la zona fria gana U (AU > 0) —> endotérmico

Si solo hubo transferencia de U en forma de QQ 9 AU = Q

Nota: aunque Q se mide en [J] segun IUPAC, en bioquimica aun se usa [cal] = 1 cal = 4.184 J




Primera Ley de la Termodinamica

- Hasta este punto consideramos transferencia de U como W o Q separadamente.
- Sin embargo, en la mayoria de los procesos naturales U cambia en forma de Wy Q
simultaneamente:
AU=w + Q

Esta expresion solo indica que tanto W como Q son medios para intercambiar U
del sistema con el ambiente.

La diferencia entre transferir W o Q:
W: implica mover moléculas/atomos/iones en una direccidon definida.
Q: implica estimular el movimiento de los mismo en orientaciones
aleatorias.

— Si el sistema hizo W y/o entrego Q, su U habra cambiado.

217 Ley de la Termodinamica:
La U de un sistema aislado es constante.

Nota: La U de un sistema es una funcion de estado, o sea que no depende de como el sistema fue preparado
(tiene ese U y punto!). P, V, Ty O también son funciones de estado. W y Q no son funciones de estado.



Entalpia (H)

Latin: calor interno

- Toda reaccion quimica implica un intercambio en energia con el ambiente /

entorno.
- Esta energia es liberada o absorbida como Q > Ejemplo: Combustion de un hidrocarburo:

CH,, +20,, 2 CO, +2H,0, OH=-890k

- En esta reaccidn se consumen gases (CH, y O,) y se generan otros (CO,), o sea que hay cambio de
Volumen pero no hay Trabajo (no hay desplazamiento de nada)...
- Solo hay liberacion de calor (...en este caso...)

AHd =AU +p. AV

Teniendo en cuenta (P.V = n.R.T)
La ecuacion puede ser escrita como...

AH =AU + An(g).R.T

...pero en los casos en que AV = 0 (e.g. las reacciones no generen gases)

>AH=AU-= Q (no hay trabajo)
Nota: teniendo en cuenta que [An(g).R.T] > 0, en reacciones en las que se generen gases: AH es mds positiva que Au

—> Ademas la H depende de la T, segtin a ley de Kirchoff: AH®, = AH°®,  + (T,-T) ACP

(T2) (T1)
...donde:
Ac,=2n.C -2n.C

P,m(productos) P,m(reactivos)



Entropia (S)

- La primera ley de la termodinamica nos indica cuanta energia es intercambiada entre el sistema y el
entorno inmediato cuando ocurre, por ejemplo, una reaccion.

- Al ocurrir ese intercambio, la energia del universo (sistema+entorno) permanece constante.

- Sin embargo, la primera ley no nos brinda informacidn sobre si una reaccion o proceso tiene "tendencia" a
ocurrir o no. En otras palabras, si un cambio es espontaneo o necesita una influencia externa para ocurrir.

- Un cambio espontineo puede ser lento y a veces necesita ser iniciado (e.g. H, y O, tienden a reaccionar y
formar H,O, pero una mezcla de estos gases puede permanecer intacta por siglos, a menos que se inicie la
reaccion con una chispa).

- La termodinamica explora entonces los intercambios de energia y ademas la tendencia para que estos
ocurran. Sin embargo, la velocidad con la que estos cambios ocurren (cinéticas de reaccion) no estan
incluidas en el campo de la termodinamica.

- Cuando un proceso o reaccion ocurre, la energia y materia tienden a dispersarse por el universo de forma
desordenada. En lenguaje termodinamico, la medida de ese desorden es la ENTROPIA:
- Entropia baja we poco desorden
- Entropia elevada — mucho desorden

Entonces: si el universo tiende hacia el desorden, las reacciones espontaneas son aquellas con AS >0
- Segunda Ley de la termodinamica:

el universo (sistema+ambiente) tiende al desorden.

- La definicidn cuantitativa de S que se puede medir para realizar predicciones acerca del desorden viene dada
por la expresion:

AS = Qrev /T ...donde T es la temperatura absoluta [K] y Q__ es el
S es una funcioén de estado calor intercambiado en un proceso reversible.



Entropia (S)

Esta establecido que la S es un concepto clave en quimica ya que predice hacia donde va a evolucionar el
universo (e.g. una reaccion quimica en una célula o en un reactor)

Sin embargo, la S del sistema no es suficiente para predecir la espontaneidad de un proceso, ya que tambien
depende de la S del entorno...o sea que depende de como cambie la entropia del universo.

Algunos procesos parecerian desafiar la Segunda Ley: e.g. la gestacion de la vida y las células (estructura y
procesos) que existen en la actualidad necesitaron alcanzar un nivel de orden extraordinario.

Sin embargo, si tenemos en cuenta que lo que gobierna la espontaneidad de un proceso es el AAS total:

As, . =0s + As

Sistema Entorno

El sistema + el entorno constituyen ahora un nuevo sistema aislado (el universo), y la Segunda Ley de la
Termodinamica en realidad se aplica al Universo y no sdlo al Sistema.

En definitiva, es critico entender que un proceso en el cual AS

sistema < 0 Puede igualmente ser espontaneo si
As >0 ...y ademas... |AS | > |AS

Sistema | - +-0 S€a positivo y de mayor magnitud.

>A0s. . >0

Ambiente Ambiente

Dado que el ambiente es siempre mucho mayor que el sistema, su T
sistema cambie su T, cma POT lo tanto, teniendo en cuenta que:

As=qQ. /T =2 ABs

entorno PETMAanece constante aunque el

tem

Entorno Q(Rev,Entorno) / Tentorno

Dado que: ...y sila P es constante:

Q (Rev,Sistema) = -Q(Rev,Alnbiente) Q(Rev,Entorno) = AHEntorno

> As = -0AH /T

Entorno Sistema



Energia libre de Gibbs (G)
Equilibrio:

- Un sistema en equilibrio no tiende a “desplazarse” hacia ningun sentido (e.g. reaccion quimica).

- Este sistema permanecera en este estado hasta que sea perturbado (e.g. agregar un reactivo,
modificar la T, P, etc.).

- Una mezcla de sustancias en equilibrio continua formando productos pero regenera los
reactivos a una velocidad equivalente de forma que no hay un cambio neto de la composicion de
la mezcla.

- En otras palabras, a nivel microscopico continuan sucendiendo reacciones, pero a nivel
macroscopico no hay cambios en el sistema, o sea que en el equilibrio ni la reaccidon directa ni la
inversa son espontaneas...

ASTotal =0 ...esta es la condicion de equilibrio en termodindmica

Teniendo en cuenta que:

As . S

no se puede medir...

Total ~— SSistema + Entorno Entorno

...pero...
As = -0AH /T ...(a Py T constantes)

Entorno Sistema
...entonces...

AS = AS = AH / T ...(P y T constantes)

Total Sistema Sistema

...reordenando...

_T'ASTotal = -T.AS + AH ...sirve evaluar espontaneidad midiendo solo el sistema

Sistema Sistema
Ac=AH_ _-T.As =2 AG=-TAs__

Sistema Sistema



AG = AH

Sis

Energia libre de Gibbs (G)

- T.AS

tema Sistema

sistema + entorno (ASTOt ) @ Ty P constante.

2>  AG-=-TAs_,

O sea que el cambio en energia libre de Gibbs (AG) es una medida del cambio de la entropia total del

o (‘7(:){(‘11))‘{
AG <o 9 proceso directo espontaneo AG, = AG,° + RTIn————
AG=0 = equilibrio

AG>0 2 proceso reverso espontineo

AH

Sistema y ASSlstem

considerablemente:

Ll
_—>

il
\ (@a)*(ap)” ]

...ver capitulo 10 del Chemical Principles de Atkins

AG,=AG,°+RTIn Q AG.°=-RT InK

no dependen de la T en gran medida, sin embargo teniendo en cuenta la ecuacion de
arriba podemos ver que AG depende directamente de la T, e incluso puede cambiar de signo si la T varia

...existen 4 casos posibles...

++ 2

.

’} /TAS°

AG®

\Jnr‘ Lﬁ"




Equilibrio quimico




Bases de Electroquimica

Electroquimica es una rama de la fisicoquimica que estudia reacciones quimicas donde hay intercambio de
electrones, normalmente en la interfase de un electrodo (material conductor o semiconductor) y una
solucion electrolito.

Estudia cambios quimicos asociados a la energia eléctrica.

Cuando una reaccion quimica espontanea da lugar a una corriente (e.g. pilas, baterias) se conoce como
electroquimica. Tambien es el caso cuando una reaccion se da por aplicacion de una corriente eléctrica
externa (e.g. electrolisis).

Si los electrones son transferidos directamente entre moléculas o iones entonces tenemos reacciones redox.

Conocer y manejar la Electroquimica y sus fundamentos es clave para descubrir y desarrollar fuentes
alternativas/limpias de energia que reemplazen las actuales (combustibles fosiles).

La transferencia de electrones entre atomos/moléculas es el fundamento de la vida, ya que la fotosintesis
(proceso que origind la vida como la conocemos) asi como la respiracion y varios procesos fermentativos
estan basados en el movimiento de cargas para convertir energia que puede ser usada por las células.

La electroquimica esta intimamente ligada con la termodinamica, sobre todo con el concepto de energia
libre de Gibbs, su relacién con el W no expansivo y la dependencia del AG con la constante de equilibrio.



Bases de Electroquimica

Ejemplo de una reaccidon redox espontanea:

Zn(s) + Cu“(aq) — an+(aq) + Cu(s)

1- Los electrones se transfieren desde los atomos de Zn a los iones Cu(II)
adyacentes en la solucion. Estos electrones reducen el Cu(II) a atomos de
Cu(0), que se depositan en la superficie del zinc o tambien puede formar
un depdsito solido en el vaso de precipitado.

2- La pieza de Zn desaparece lentamente y el color azul de la solucion se
pierde porque los atomos de Zn(0) ceden electrones y pasan a la solucion
como Zn(II), el cual es incoloro.

3- La energia libre de Gibbs del sistema disminuye (AG<0) a medida que
los electrones se transfieren y la reaccion se aproxima al equilibrio.

4- En este caso la energia se libera en forma de calor, sin trabajo eléctrico.

Zinc anode Copper cathode - Ahora supongamos que los reactivos Zn(0) y Cu(Il)
estan separados, pero se proporciona una via (un cable)

.
f’ Q \' para que los electrones se desplacen desde el Zn(0) hacia
-~ +

los iones Cu(II).
Porous

>
*

disk
5 P )J - La reaccion se producira a pesar de que los reactivos no
n u . .
8 ‘s estan en contacto directo.
2o\ _/l - A medida que la reaccion avanza, los electrones pueden
b *b%f‘(aq/w — hacer_trabajo eléctrico (e.g. mover un motor-eléctrico,
adcs _ s encender una lampara, etc.) a medida que la especie que
se oxida cede electrones a la especie que se reduce.
Mover H' de un lado al pecie q

otro de la bicapa lipidica.

- Este proceso es lo que sucede en una celda galvanica.




Bases de Electroquimica

Relacion entre el potencial de celda y AG de una reaccion:

("(:)l‘(‘fl))d

...Teniendo en.c,uenta lo presentado anterlorn.mente... AG, = AG,° + RT In —
1- Una reaccion con un elevado potencial para ceder/tomar l (as)(ap) '
electrones genera una diferencia de potencial alta (alto voltaje). Y
2- Una reaccion con poco potencial para ceder/tomar electrones  ..ver capitulo 10 del Chemical Principles de Atkins
genera una pequeia diferencia de potencial (bajo voltaje).

i i4 3 AG,=AG°+RTInQ
3- Una bateria gastada, es una celda en la que la reaccion esta en T It Y

equilibrio (Q=K), o sea que ha perdido su poder de mover
electrones y tiene una diferencia de potencial igual a cero.

AG,° = -RT InK

La unidad del SI para potencial (o diferencia de potencial) es el voltio (V). Un voltio se define de modo que
una carga de un coulomb (1 C) que cae a través de una diferencia de potencial de un voltio (1 V) libera un
joule (1 ]) de energia:

1[c] . 1[V] =1[]]

> El potencial eléctrico es analogo al potencial gravitacional — Del mismo modo que una masa que cae
puede realizar un trabajo maximo igual a su masa por la diferencia de potencial gravitacional,

AUg = mgAh = WMax ...vdlido para objetos en la superficie de la Tierra.

> ...el trabajo maximo que un electron puede hacer es igual a su carga por la diferencia de potencial

eléctrico a través del cual cae:
n: moles de e

_ ) - 19
WMax = —nquAAV q,: cargade le = 1.6x10°° C
N ,: niimero de Avogadro = 6.022 x10*’ mol™

Carga total
arga tota AV: diferencia de potencial = tambien E en redox)



Bases de Electroquimica

Relacion entre el potencial de celda y AG de una reaccion:

n: moles de e

WMax = —nquAE q,:cargadeun e =1.6x10" C
N ,: numero de Avogadro = 6.023x1 0” mol”

q.N, = F =96485 C.mol™’

Carga de 1 mol de e

:I, Constante de Faraday
1

| E: diferencia de potencial

v trabajo eléctrico es un tipo de trabajo de no expansion (ya que implica mover e sin modificar el volumen

del sistema).

v’ Teniendo en cuenta que (a T y P constantes) el W, _de no expansidon que un sistema puede hacer es:

WMax = AGr

v Por lo tanto, juntando estos dos conceptos, se encuentra la relacion entre la energia libre de Gibbs de una
reaccion (una propiedad termodinamica) y la diferencia de potencial (una propiedad electroquimica)

producida por una reaccion:

AG, =—-nFE

...y dado que para una reaccion:

AG, =AG. +RTInQ

o _ _ 0] . s
AG, =-nFE™|  Feyacion de Nernst

...entonces:

0 RT
_ . 0 :_AG,/ _RT » E — EO . ln
nFE = AG, + RTInQ » E=-—t——InQ = Q




Bases de Electroguimica

RT 0=k o RT
FE = EO — ———1n En el equilibrio AG, =0 » E = ——1InK
cell cell W F 0 £ o cell W F

Ecuacion de Nernst
R = 8.3145 J/K-mol

F = 96485 C/mol i i
et Diferenciaentre E_;, y E
0.02569 - RT . [Cuy)] : 3
_ 570 2+ o__ _ 0 _ S ~
Ecell = Ecell — . InQ Cu(gg)t2e — Cuyy E°=+0.34V |E=FE _— ln[Cu2+] % ;g
LS §
veu0... s 3
RT . [Zngg)] T
2+ = o 0 (s) 2 <
0.05917 Zn{ag)t2e” = Zneg | E"=-0.76 V | E=£7——2In—=n | S 8
Ecelp = Egell - logQ nt [ Zn ]_— a5
Cu(zjqﬁ 2e — Cuy E, =034V
Zng) — Zniy+ 2e” F =076V

Cu%;q) + ZH(S) - Zn%;q) + Cll(s) Egell=+1'10V

er[2n2+]-[(:u(s)]
nF [ Zn | [Cu*t

0
Ecell :Ecell -




Bases de Electroquimica

» Uso de la ecuacién de Nernst para predecir el E_:

Calcular el potencial de una célula de Daniel a 25°C (298K) en el que la concentracién de Zn** iones es 0,10
mol/L y la de la Cu®" iones es 0,0010 mol/L.

2
Culary#H2e ) Cugy) E,—+034V
(n=2} Zngy) - ZnZh, 42e) B, ~+076V

Cu(zjq) + Zn(S) — Zn%;q) + Cu(s) Ege”=+1,10\/

2+
RT . [Zn**] 0.0597 . 0.10M
Ecel = E¢ey ———In » Ecep =1.10V - log

nF [cu*t 2 0.001M/

0.0591 0.001M
E. ;=110 - lo
cell 5 g Y

. .

Ecell =+1.19[V]

Ecell = +1.04[V]

AG,, = _nFEcell

AG, =-2x96485[C/ mol]x1.04[V]

AG, =-229kJ] AG, =—200[k/]




Bases de Electroquimica

» Uso de la ecuacién de Nernst para predecir distribucion de especies en funcion de E_;:
Teniendo en cuenta que el cofactor Fe-hemo de un citocromo C posee un E® ~ 200 mV: Usar la ecuacién de
Nernst para predecir la distribucion de especies en funcién del potencial «electroquimico» de la solucion.

2+
RT . [Fe’]
Fertntle” > Feph,, |  E°=+020V |E=E°- —n (F
...ademas...
s ‘\
Valor conocido <—4:[Fe]TOm l:': [Fez+] +[Fi e3+]
b - &
F
[F e3+] _ [Felr

[Fe’t]=[Felyy —[Fe ']

3
RN SN
nF [Feo'

(nF(E" —E)j
RT
l+e

0.8 -

0.6 -

e 03
04 - €

— o)
0.2 -

0 100 200 300 400



Bases de Electroquimica

» Uso de la ecuacién de Nernst para determinar una concentracion:
Explique el funcionamiento del pH-metro basado en una referencia de calomel.

Hg2(:12(s)+ 2e — Hg(l)+ 2 Cl(_aq) Eged:_i_oz7v ]2 [a_]z
Ho(g) =2 Higyt2¢” Eg =000V Q0= 5
- - H.
HeCly)+ Hy(gy = 2Hg(y+2 Cli,,y +2 Hp B =027V 2

2 -2

RT . [HT.[CI7]
Ecell = Egels — i 2
2

RT
| Ecell :Ecell__ln[H ] [C ]

RT R = 8.3145 J/K-mol
Ecell Ecell ——hl[Cl ] F = 96485 C/mol
T =298 K

Teniendo en cuenta que la [C]'] = 3M

RT 2 RT ) | A \ RT
Ecell —Ecell _Fln[Cl I"- nF —In[H"] Ecell cell - F ]

~  2RT ~ 2x23RT. . .
Ecell Ecell _Fln[ ] — Ece[] :Ecell _Tlog[H ] —> pH_

nk’ (Ecell _Ecell )
4.6RT

...Como simplificaria esta expresion en condiciones estandares?



Bases de Electroquimica

» Uso de la ecuacién de Nernst para determinar una concentracion:
Explique el funcionamiento del pH-metro basado en una referencia de Ag/AgCl.



Bases de Electroguimica

» Uso de la ecuacién de Nernst para determinar ddp en una celda de concentracion:
Una celda de concentracién es una celda electroquimica que tiene dos semiceldas equivalentes del mismo
electrolito, pero que difieren en las concentraciones de estos ultimos:

[ooov —<¢
Voltmeter l
Anode Cathode

®)

0.0296 V
Voltmeter

Anode Cathode

il

Hee
|

Cu Cu?

0.10 M Cu?* 0.55 M Cu2* 0.55 MCu2*
Oxidation half-reaction Reduction half-reaction
Cu(s) — Cu®(aq, 0.1M) + 2e Cu?*(ag, 1.0M) + 2e-— Cu(s)

Overall (cell) reaction
Cu?*(aq,1.0M)—>Cu?*(agq, 0.1M)

51

- Usando la ecuacidon de Nernst, estime la ddp generada por CuSO saq
concentrada 1M.

, si la solucion diluida tiene 0.1M y la

- Sien otro experimento, la ddp generada es de 0.035V y la soluciéon concentrada era 1M...Cuadl era la
concentracion de la solucién diluida?



Bases de Electroquimica

> Semejanzas con la ecuacion de Nernst: Nernst-like potential

X ddp a través de una membrana (EMF vs PMF):

v’ Una fuerza electromotriz (FEM, EMEF: electromotive force) es la ddp generada por una pila (reaccion
quimica de una celda) y puede ser estimada con la ecuacion de Nernst. (También puede ser generada por
otros dispositivos, e.g. un dinamo —> Ver ley de Faraday-Lenz).

v’ Sin embargo, una PMF (proton-motive force) es la fuerza combinada de un gradiente quimico
(diferencia en la [H'], no hay reaccidnes!) y eléctrico (separacion de cargas en ambos lados de la
membrana, la bicapa lipidica funciona como un capacitor!), resultante en un gradiente electro-quimico.
Este GRADIENTE ELECTRO-QUIMICO promueve el movimiento de H" en el sentido del gradiente. La
PMF es calculada con la ecuacion:

n R = 8.3145 J/K-mol
[H ] 7 T=310K
AG = RT 11’1 L + ZFVm z = carga del ion (+1, +2, -1, etc.)
[H + ] F = 96485 C/mol
i Outl : i V_ = potencial de membrana (se determina exp.)

I 1

Potencial quimico Potencial eléctrico

PMF = RT(ln[H+] . —ln[H+]Om) LZFV, = 2.3RT(1og[H+] . —log[H+]Om) L ZFV

m m

l " En mitocondria:
ApH = -0.5 (la matriz es mas alcalina)

o/1
Vm =+150 mV

PW = ZFVm _RT(pHOMt _pH[n) - Cual contribuye mds al gradiente

electroquimico? La componente eléctrica o
la quimica.




Bases de Electroquimica

> Diagramas de Latimer:

WebElements WebElements WebElements
Standaerd reducti tentials (E © /V)
Standard reduction potentials (E < /V) Standard reduction potentials (E ©/v) andardreduction potentials
0 -1 -2
1.23 +4 +2 1] -2 -4
+1 0 -1 acidic ‘ 0.695 1.76
o} Hz0 H20 -
solution 2 £2 2 y COp-0.106 g 0517 . 0.132 CHs
acidic = ar:rt‘c
solition  HP—St —H;— 223 - 013 pg, 191 s 0118 oo 0% g L1 yeon— 222
0.40 basic
basic . solution  €0p—0:930 peq - ~L160 0 0591 o -0.245 o
. 0.828 - -2.25 -
solution  Hz0 HafOH H .
basic o 0.06 - 087 -
solution 2 2
0.20
— —_ \—02'
= B |l
WebElements WebElements
Standard reduction potentials (E € /v) Standard reduction potentials (E € /V)
+5 +4 +3 +2 +1 0 -1 -2 -3
1.25 -0.23
+6 +5 +4 +2 0 -2 acidic 1.297 -0.05
solution I I
arm - a - 1 a7 1.41 275
0.16 0.50 Noa'o'”D‘Nzo4 1.07 HNOzD.QQﬁ NO 1.59 NZOl.?: Ng 1.U:NH30H+_N2HSJ SN
i 7 2.65 1.35
acidic -0.25 0.57 | I 0.4 0.60 | 0.14 0.94 D71 HaNg02 '
solution HSO4~ 5202 ! H2502 S203= S HsS
| 0.86 | | 0.496
0.50
0.25 -1.16
—0.66 basic 0.15 -1.05
basic I solution |
Iution . -0.94 _-0.58 . -0.74 L -048 _ 46 _ 073 | g1
solion 50,2 502 52047 S 52 NOg=0:86 .0, 08670, 046 0 076\ 00.84 o -3.04 o0 2L NHaoH
0.01 0.18 H2N2021'52 -0.42
-0.14 | | -0.76
[ [
— —




Bases de Electroquimica

> Diagramas de Frost (o Frost-Ebsworth):

- Grdfico utilizado en electroquimica para ilustrar la estabilidad relativa de diferentes
estados de oxidacion de una sustancia particular.

- El grdfico ilustra el estado de oxidacion vs. la energia libre de una especie quimica. La
energia libre se determina a partir de los potenciales de reduccion (E°).

- Este efecto depende del pH.

- Este diagrama permite una comprension mads fdcil de la estabilidad de un compuesto

que el diagrama de Latimer.
7 AG = —nFE HNO,

6 - r'4204

- El estado de oxidacion del

elemento se muestra en el

—O—pH=0
—O—pH =14

eje x.

nE*fvV

- El elemento puro neutro

con una AG = 0 (nE° = 0)

NO;

también tiene un estado de

oxidacion igual a cero. Numero di ossidazione




Bases de Electroquimica

> Diagramas de Frost (o Frost-Ebsworth):

Conmutacion vs. Dismutacion

HNO;

¢ *

7.-.-i"llllili !
2 3 4 5

Numero di ossidazione

—(O—pH=0
—O—pH=14

...Aunque el elemento mas estable es el N,

, no estd exactamente en el medio...




> Diagramas de Frost (o Frost-Ebsworth):

nE°
W N RO R N W S v
L A L L L A A A L J

Bases de Electroguimica

Conmutacion vs. Dismutacion

1.507

0.564 0274

+6

+5

427

$

1.70

|
MnO;——» MnO ——wMnO; —» MnO, — 93 Mn
__4

Latimer diagram for a series of manganese species in aadic solution
Frost diagram for manganese

Frost diagram for Mn in aqueous acid

T

Unstable species are above the
lines connecting their neighbors
(oxidation states 3 and 6)

nE® (V)

Oxidation Number

9+ 1351

— =

Y

Mn 2

- =118
—- \n

L7

_ " MnO4
HM 4
H:;MnO;/
¢ pH=0
® pH=14
Mn Mn02
V

2 3

Oxidation number



Bases de Electroquimica

> Diagramas de Pourbaix:

También son conocidos como los diagramas de Eh-pH.

Fl eje vertical se denomina Eh > potencial [volts] con respecto al SHE calculado

a partir de la ecuacion de Nernst.

Indica el equilibrio estable de fases de un sistema electroquimico acuoso.

Los limites de los iones predominantes son representados por lineas.

2H.O+2e = H.' +20H"
2 < Mg

RT .

Eom,0= Eﬂozmgo+ — In (PDQX [H ]4)
nF

E'o .0~ 0.059 pHi

E

0,/H,0

2H" +2¢ &2 H,

RT

[H'T

nF

In
P

Hy

— 10
E . —EH+M2-0.059pH

Potential (V vs. SHE))

2

1.5

o
(4.}
L

o

(=]
()

15 4

0, +4H'+ 4 =2H,0

W
BA

OH +H" =H,0

‘\G\
| 2Hm




> Diagramas de Pourbaix: (metales “redox”)

Eh/V

0.4+

-0.8 +

-1.2

Bases de Electroguimica

1.6 +

1.2+

0.8+

0.4+

0+

T~

L-‘-—’“-._“CHU(OH)Z(S)

-

-2

1.6 + [
124 £ 37 e |
0.8 + h e I
F8203(S)k\\“*~
0.4+ i |
Fe?* )
0+ \\“--_____\_“_‘- FE304(5) [
0.4 + i === [
>
0.8 + FECH ==
Fe(s) Fe(OH),(s) Fe0? X
1.2 i ‘ ; ; 2
k 3 : 8 12 16
pH
0 2 4 6 8 10 12 u
20l T T ' L ; 120
16~ MnO,- 116
12 P '-h\ N e — = d12
w | e MnO L s, o
T 04t Mn? ~—Mn0;,— %4
z 0.0 b ) ‘;ﬁi'Mn 0 ’j 0.0
E 04} -
2 0| Mn(OH), "~ 108
Py o -1.2
16+ Mn e
_20 : E 2 M 1 '20
0 2 4 ) 8 10 12 14



> Diagramas de Pourbaix: (metales “no redox”)

Eh/V

-0.4

-0.8 1

o

Bases de Electroquimica

1.6 -+

1.2

0.8 -+

0.4 1

Zn(s)

@ o

Potential (E), V
S b
® » o

| |

| - =

N » N
)

|
g
H
T

|
o
o 4]
T

1 | LS l . I I I I
0Ty _
2R g mal
* 49_._ e
H, .
- -2. : ?H;
- -~ r.ae"- o
Corrosion
Mg* -
Passivation
Mg(OH), |
Immunity Mg l
1 1 1 1 1 1 1 1

|
N

Vg BN

0 2 4 6 8 10

pH

12 14 16



Transferencia electronica.

Teoria de Marcus
- Fundamento de la Teoria de Marcus (Premio Nobel en Quimica 1992)

: . Ea (1
In(k) =In(A)— —=( =
R (T) kBT agH

| o= L 56
h

k(T)=A-e &T
Teoria del Estado de Transicion

Ley de Arrhenius (1889) (1935: Eyring, Princeton U / Evans & Polanyi, Manchester U)

- Surge de observaciones empiricas e ignora toda consideracién
sobre el mecanismo (e.g. si estan implicados uno o mas
estados intermedios en la conversion global de un reactivo en
un producto)

—> La ecuacién fue propuesta por J. H. van 't Hoff en 1884,y en
1889 Svante Arrhenius la interpreté y dio una justificacién
fisica de la ecuacidn. \

T Transition State

Gibbs Free Energy
c

Reactants

Dependence of reaction
rate on temperature ¢ o

(Arrhenius plot)

Products

+ «— intercept

“~..=InA Ink=InAd-E/RT
Ink T Q Reaction Coordinate

Reaction: HO" + CH;Br - [HO---CH;---Br]* = CH,OH + Br

slope = —E/R

T (K1)



Transferencia electronica.
Teoria de Marcus

= En reacciones redox de esfera exterior (como las que se dan en cadenas de transferencia electrénica
en proteinas/oxidoreductasas) no se forman o se rompen enlaces. S6lo hay transferencia de

electrones (ET).
-~ Ejemplo: el par redox Fe(II) / Fe(I1I).

6 Energia de reorganizacion...

f ly=lx-a)?)

ity =x2)

FPositon of equilbnum moves 1o he left

v N

[Fe(H20)1%*(aq) ——= [Fe(H20)5(0H)]%*(aq) + H*(ag)
-_

pale lilac orange T heks /
0 1 he =P
Add exfra hydrogen e=
ions to the solution p— Ao —

2
.-'AGT‘ :_’/\ AGO
koot = A-e R = I N

A=A, + A\, ), solvacional / ), : vibracional



Transferencia electronica.
Teoria de Marcus

- Otros casos donde D y A son diferentes especies: "a favor del gradiente”

(D-A)y

o s v ] __.i__.

AG* |

AG[

D™-A

Representation of the potential energy curves used in
electron transfer theory. The barrier to charge
separation (AG*), the overall Gibbs free energy

change (1G) and the total reorganization energy (7,
are indicated (from Kaletas, B. K. Thesis 2004).



Transferencia electronica.
Teoria de Marcus

- Supongamos que la curva de U de los reactivos esta descripta por una parabola...

Y: energia del sistema.
X: coordenada de reaccion (conjunto de distancias, angulos, etc.)

y =x’

- Ahora supongamos que la curva de U de los productos esta descripta por otra parabola
desplazada una cantidabenY, yaenX..
-b) = (x-a)’
(y-b) = (x-a

-CuandoX=a 2?Y=a?2=A

Energia de reorganizacion

- Para averiguar la AE (o Ea) tengo que
averiguar donde ambas parabolas se
intersectan...




Transferencia electronica.

Ecuacion para reactivos: y = X’

Ecuacién para productos: (y-b) = (x-a)*> > y = x°-2ax-a’+b

Igualando: x’=x*-2ax-a’+b - ¥ =% -2ax-a+b> 0=-2ax-a’+b
> 2ax=-a’+b

> x=(b-a%/2a — Valor de X en el cual se cruzan ambas parabolas.

=» Colocando este valor de X en la funcién de la parabola de los reactivos:

Yy =X = y=[(b-a%)/2a)® = (b-a%?/4a’=AE (Ea 0 AG")

...y usando la ecuacion de Arrhenius (o la de de Eyring, Evans y Polanyi):

(AG + 2)° -(AG+2)’
%) k = Ae 44RT

Que también puede ser escrita como:

lk‘( T) — 4_1 - € - ﬁ Version clasica de la M

ecuacion de Marcus k

_ ce-ﬁr e 47RT



Transferencia electronica.

~(AG+4)

k= Ae 44RT

Que también puede ser escrita como:

-(AG+24)
k = Ce—ﬂre 4 ART

. -pbr
..donde el factor exponencial: A=ce P
- Donde "c¢" es simplemente otra constante.

- B es una constante que depende de lo que estd entre el donante (D) y el aceptor (A) del
electrén.
- 1 es la distancia entre D y A.

Bésicamente, los electrones pasan a través de algunos materiales mucho mds ficilmente que

otras, y B refleja esto (en modelo cldsico no hablamos de orbitales, por eso se habla de la
facilidad que ofrece el camino para transferir el electrén).



Transferencia electronica.
Teoria de Marcus

- Otros casos donde D y A son diferentes especies: "a favor del gradiente”

D"-b-A D" -b-A D™ H-A

A D*-b-A"
normal optimal : o | :) Nobel!!!
Fig. 6. The different regions in the Marcus theory of electron transfer,

together with the representations of the Gibbs free energy change, and the
reorganization energy.



TEMA 5: Fenomenos de transferencia
electronica en la fotosintesis.

Teoria de Marcus

—> Version semi-cudntica de la ecuaciéon de Marcus

47° 5 B
k, = T,,(FC)
ok
(-aGo-af
L o7 amr
(472kT)" B

% : constante de Boltzmann
A: energia de reorganizacién de Marcus
T temperatura absoluta

AGO: energia libre standard de la reaccién

—(AG +A)*/4A

[ I —— |

k,T




Teoria de Marcus

» Derivaciones de la Teoria de Marcus aplicada a Metaloproteinas:

‘ LI 4
*%* Ecuacion de Dutton-Moser:

v
v

Hace mas de 60 afios Michaelis abordé el problema de como la "evolucion” disefi6 las oxidoreductasas,
sefialando los centros redox deben estar cerca.

También reconocid que la transferencia de electrones entre grupos prostéticos redox se produce un
electrén a la vez, a pesar de que la reaccion redox de la mayoria de los sustratos biologicos implica el
intercambio de pares de electrones.

Segun Michaelis la tarea de las cadenas polipeptidicas seria establecer configuraciones geométricas
apropiadas entre los diferentes grupos prostéticos y ayudar en la formacidn y estabilizacion de "radicales
libres", los cuales serian formados tras la transferencia de un electrén (en un paso endergénico activado
térmicamente). El segundo electron transferido (ahora en un paso exergdnico) completaria la reaccion
redox de dos electrones del sustrato biologico.

Anos después, la publicacion de decenas de estructuras cristalograficas permitié dilucidar que las
cadenas polipeptidicas de las oxidoreductasas proporcionarian el medio natural (optimizado por
seleccion natural) para realizar electron-tunneling, ademas de sintonizar finamente las energias libres
favorables (AG).

Ademas, permitié estudiar el rol de las reacciones de transferencia electronica endergdnicas en las
reacciones fisiologicas.



Teoria de Marcus

» Derivaciones de la Teoria de Marcus aplicada a Metaloproteinas:

‘ e 7
*%* Ecuacion de Dutton-Moser:

Seguin la ecuacién de Marcus, la velocidad de transferencia electrénica (electron-tunneling) puede ser vista
como el producto de dos términos:

G Gr(q) / Go(q)

~(AG +1)?
:C)(e_lgrxe 41RT
\ J \

1 1

1, q Electronico Energético

A= Gr(g0)— Gr(qgr) = Golqr)— Golqo)
AG° = Gplqg) — Golg0)
AG*=(A,G+ A}/ (42)

O El término electrénico depende de la fuerza del acoplamiento de las funciones de onda del donador de
electrones y del aceptor. Este término decae exponencialmente la velocidad del electron-tunneling con la
distancia (r) a través de una barrera aislante (B).

d El término energético de las energias: A necesaria para organizar las coordenadas nucleares antes de la

transferencia de electrones, y la fuerza motriz AG, el cambio de energia libre que acarrea la transferencia de
electrones.



Teoria de Marcus

» Derivaciones de la Teoria de Marcus aplicada a Metaloproteinas:

N¢ .7
%* Ecuacion de Dutton-Moser:
Dutton et al. determinaron que para:

. e zes A -1
- Centros redox unidos covalentemente en compuestos sintéticos § ~ 0.9 A™".
- Centros redox en el vacio B ~ 2.8-3.5 Al

- Centros redox en proteinas B ~14 A"

De esta forma simplificaron la ecuacion de Marcus... - 2
~(AG"+2)
—pr
In(k In(C R (AG+/1)2 / kET =(Cxe P X e 4ART
n( ET)_n< )_ﬂ _W
/ : AG+ 1)
1.4R (AG+ A1) ( N )

log(kET) = log(C) -

23 23x4xAx8314x298 log(kgr)=15-0.6R-3.1

Warning-2!

...ademas establecieron que para la mayoria de los centros redox )\ ~ 0.7 eV

Sélo valido

2 War nirlg! para reacciones
‘ log(kET) =15-0.6R-3.1 (A G+ 07) R [A] exergonicas
0.7 AG > [eV] AG <0




Teoria de Marcus

» Derivaciones de la Teoria de Marcus aplicada a Metaloproteinas:

** Ecuacién de Dutton-Moser (para reacciones endergonicas):

- Las metaloproteinas/metaloenzimas frecuentemente tienen que realizar transferencia de electrones en
una direccion especifica.

- La transferencia electrénica hasta un sustrato bioldgico comunmente implica varios pasos de electron-
tunneling entre cofactores redox separados por ~14 A en promedio.

- Aunque muchos de estos pasos son exergdnicos (AG<0), es frecuente encontrar pasos endergdnicos
(AG>0).

- Dutton et al. Establecieron la siguiente ecuacion para determinar la k. en pasos endergénicos:

(AG+ 1)? . AG
A 0.06

log(kzr)=15-0.6R-3.1

Forma general de la ecuacion de Dutton-Moser

(AG+ 1)?

1og(kg’;?”) —13-(1.2-0.8p)(R—3.6)—3.1

B=p-0947" +(1-p)-2.847"
2 /
log(ké’%de”)=13—(1.2—0.8p)(R—3.6)—3.1(AG”) L AG

Packing densit
A 0.06 g y




Complejo lI: succinato:UQ oxidoreductasa
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