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"In electrolysis we have been unable to
visualise the physical processes which
underlie some of the most elementary
phenomena. Thermodynamics gives a
consistent account of  them,
independent of any mechanism; but
when we try to unravel the actual

processes their complexity is baffling."

R. W. Gurney, 1931
1. Introducere

Transferul unui electron intre doi atomi, molecule sau ioni
reprezintd cea mai simpld reactie chimica, denumitd reactie redox.
Cinetica reactiilor cu transfer de electroni este un domeniu foarte
bogat si dinamic, iar reactiile redox joaca un rol major in viata noastra.
Se pot da numeroase exemple. Secventele de reactii ce formeaza
metabolismul complex al plantelor si animalelor constau in cea mai
mare parte din astfel de reactii. Astfel in fotosinteza, una din etapele
primare consta dintr-o etapa de transfer electronic. La baza fotografiei
color sta tot transferul electronic, fotoindus: absorbtia luminii de cétre
un colorant organic aflat in contact cu un microcristal de halogenura
de argint provoaca transferul unui electron de la colorant catre cristal,
generand astfel argint metalic. Un microscop electronic cu baleiaj
functioneaza pe baza transferului unui electron de la un "varf" metalic
foarte ascutit catre substratul studiat. lar in electrochimie, ce studiaza
amanuntit reactiile cu transfer de electroni, acestea sunt intalnite peste
tot: de la baterii si pile la celule solare, de la electrodepuneri la
electrodizolvari, sau In cea mai mare parte a proceselor de coroziune.

Investigarea  transferului  electronic, de  importanta
fundamentala in electrochimie, s-a dezvoltat extraordinar de mult in
ultimii 20 de ani, atat teoretic cat si experimental. Formalismul Butler-
Volmer, dezvoltat in anii '30 si larg utilizat pentru analiza cineticd a
reactiilor de electrod, suferda de cateva dezavantaje importante: desi
este simplu si permite obtinerea unor date privitoare la mecanismul
unei reactii electrochimice, formalismul Butler-Volmer nu face nici o
referire la starea microscopica a sistemului electrochimic si, ca atare
nu poate explica si nici nu poate oferi informatii cu privire la influenta
anumitor factori (cum ar fi natura solventului, a materialului
electrodului, a structurii moleculelor) asupra cineticii reactiei
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electrochimice; de exemplu acest formalism nu poate explica de ce
molecule in aparenta similare pot avea viteze de oxidare/reducere
foarte diferite. Pentru a putea obtine astfel de informatii este necesar
sa fie utilizate teorii microscopice, care sa descrie fenomenele ce au
loc la transferul de electroni pe un electrod la nivel molecular. Astfel
de teorii, desi deseori complicate, permit predictia, cel putin din punct
de vedere calitativ, a influentei acestor parametri asupra cineticii
reactiilor electrochimice.

Teoriile reactiilor cu transfer de electroni, §i mai ales
formalismul dezvoltat de Marcus, aratd ca reactiile electrochimice,
procese eferogene, sunt strans legate de reactiile redox chimice
omogene, unele proprietati cinetice pentru o reactie de electrod putand
fi estimate studiind un proces omogen de schimb izotopic. De pilda,
date cinetice despre reactia electrochimica Fe*" — Fe’™ + ¢ pot fi
obtinute studiind procesul redox omogen Fe** + Fe*™" — Fe’™ + Fe*™
unde asteriscul semnifica un izotop al fierului.

In intentia de a oferi o perspectivi moderna asupra cineticii
reactiilor electrochimice, au fost introduse si discutate, aldturi de
semnificatia fizicad a acestora, concepte importante in electrochimie,
cum ar fi notiunile de reactii adiabatice si neadiabatice, reactii de sfera
exterioard si interioard sau energie de reorganizare. Acolo unde exista
date, au fost oferite §i comparatii intre predictiile teoretice si
rezultatele experimentale, chiar dacd uneori acestea sunt oarecum
controversate $i necesitd studii suplimentare.

Pe langa aplicatiile prezentate, exista o serie de domenii
inrudite cu reactiile electrochimice, cum ar fi reactiile redox
enzimatice (in mediu omogen), transferul electronic fotoindus,
aplicatiile microscopiei electronice de baleiaj in electrochimie,
reactiile cu transfer de protoni, si altele, care nu au fost tratate explicit.
Desi studiul acestor procese prezintd la ora actuald un mare interes,
din punct de vedere didactic ele sunt totusi mai indepartate de scopul
urmarit in aceastd lucrare, acela de a oferi o perspectiva la nivel
molecular asupra reactiilor electrochimice, fard a discuta in detaliu
toate aspectele teoretice si aplicatiile practice (multe la numar!).

Din punct de vedere teoretic, am preferat expunerea mai
detaliata numai a teoriilor simple, pentru cele folosind un formalism
complicat fiind discutate numai concluziile importante. Desi aceasta
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abordare este oarecum simplistd, autorul considera cd pastrarea
claritdtii, unitatii si a semnificatiei fizice este uneori mai importantd
decat formalismul matematic, riguros dar de multe ori dificil de
inteles. Bineinteles, Tncurajam cititorii interesati si doritori de a
aprofunda acest material sa consulte referintele incluse.

Pe langd intentia de a completa manualele existente cu o
abordare moderna a reactiilor electrochimice, autorul sperd ca prin
randurile de fatd sd convinga cititorii mai tineri cd studiul
electrochimiei, atdt experimental cat si teoretic, este un domeniu
interesant, cu multiple aplicatii practice, si care are multe de oferit in
viitor.
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2. Reactii electrochimice — generalitati

Primele incercdari sistematice de a explica reactiile
electrochimice la nivel microscopic se datoreaza lui Gurney, inca din
1931 [1, 2]. Teoria expusd de Gurney se concentreaza pe calcularea
curentului prin interfetele electrod/solutie din considerente cuantice,
folosind insd un formalism destul de primitiv; meritul acestei teorii
consta in faptul ca a stat la baza dezvoltarii ulterioare a formalismului
Marcus-Gerischer.

Desi in literatura modernd (indeosebi cea din SUA) teoria
reactiilor cu transfer electronic ii este de obicei atribuitd lui Marcus
[3], putem spune cd aceasta este de fapt rezultatul unui efort colectiv,
la care au contribuit mai multi oameni de stiintd, ca Hush [4], Levich
[5], Dogonadze [6] si incd multi altii, prea numerosi pentru a fi
amintiti aici (pentru o viziune "istorica" vezi [7]).

Electrod
A Q

Solvent

’

Figura 1. Exemplu de reactie electrochimica de tip sfera exterioara (stanga) si sfera
interioard (dreapta) pentru un complex reprezentat printr-un ion metalic central
(cercul mic) si o sferd de coordinare de liganzi (cercul mare). In primul caz
reactantul nu interactioneaza specific cu electrodul, apropiindu-se de acesta doar
pana la limita stratului de solvent adsorbit la suprafata electrodului. In cel de-al
doilea caz, reactantul interactioneaza specific cu electrodul, adsorbindu-se puternic
pe suprafata acestuia.

Atat din punct de vedere practic cat si teoretic, este utild
clasificarea reactiilor cu transfer de electroni in reactii de sfera
exterioara si de sferd interioara, precum si reactii adiabatice sau
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neadiabatice. O reactie electrochimica de sfera exterioara (Figura 1)
este o reactie in care adsorbtia reactantului la suprafata electrodului
este neglijabila; cu alte cuvinte, se considera ca reactia electrochimica
are loc la nivelul planului Helmholtz extern al stratului dublu electric,
fara o interactie specifica cu electrodul. O reactie de sfera interioara
implica adsorbtia puternicd la suprafata electrodului, avand deci loc
interactiuni puternice cu electrodul; in acest caz planul de reactie este
localizat chiar la suprafata electrodului, tratarea teoretica fiind mult
mai complicata.
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Figura 2. Intersectia a doi paraboloizi in spatiul fazelor, reprezentand cate o
vibratie pentru reactantul O si produsul R.

Vom exemplifica formalismul teoretic pentru o reactie de
electrod de reducere de tipul:

O+e —R
unde O este specia oxidata iar R este specia redusa. Figura 2 ilustreaza
pozitia relativa a suprafetelor de energie potentiala pentru speciile O si
R participante la o reactie de eletrod.
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Ideea centrald a teoriilor reactiilor cu transfer de electroni, si
care permite simplificarea considerabild a teoriei, este principiul
Franck-Condon, ce afirma ca transferul electronic este atat de rapid,
incat coordonatele nucleare (adica practic ale centrelor de masa) nu se
modifica n timpul transferului electronic [8, 256].

Entalpia libera

R Coordonata de reactie

Figura 3. Diagrama simplificatd a variatiei entalpiei libere pentru o reactie
electrochimicd monoelectronicd, O + ¢ — R. O reprezintd reactantul (specia
oxidatd) iar R — produsul (specia redusd). go $i gr reprezintd coordonatele
(generalizate) ale minimelor entalpiei libere pentru O si R, iar ¢ reprezinta
coordonata "complexului activat". Curbele reprezintd de fapt o sectiune prin
suprafata complexa din Figura 2.

In cele ce urmeazi ne vom referi la reactii simple (in care nu se
formeaza si nici nu se desfac legaturi chimice) de sferd exterioara,
urmand sa incercam sa extindem ulterior concluziile si pentru alte
tipuri de reactii.

Formalismul aplicat cel mai des intdlnit la ora actuala este cel
al teoriei complexului activat in tratarea clasica — Figura 2 si Figura 3.
O reactie adiabatica este o reactie pentru care interactiunile sunt
suficient de puternice (sau centrele de masa se deplaseaza suficient de
incet) astfel incat curbele de energie ale lui O si R se "despica",
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aparand o diferentd mare intre partea superioard si cea inferioara
(notatd cu J in Figura 3). Pentru astfel de reactii, probabilitatea
complexului activat de a genera produsii de reactie este practic egala
cu unitatea, iar sistemul se "deplaseazd" (in spatiul fazelor) de-a
lungul curbei inferioare din Figura 3.

Daca interactiunile sunt slabe, si/sau centrele de masa se misca
foarte rapid, atunci valoarea lui J devine mica, curbele Go(g) st Gr(q)
nu mai sunt practic "despicate" (portiunile punctate din Figura 3), iar
reactia devine neadiabatici. In acest caz, probabilitatea complexului
activat de a genera produsii este micd, intrucat reactantul (specia O)
tinde sa urmeze curba Go(g) si deasupra punctului sa, astfel incat
fiecare trecere prin acest punct va duce la formarea produsilor de
reactie doar cu probabilitate foarte mica.

Energie potentiala

Coordonata de reactie

Figura 4. Schema de energie potentiald pentru o reactie electrochimicd pe un
electrod metalic. Curbele de energie potentiald sunt echidistante (distanta dintre
fiind mult exagerata, pentru a fi vizibile) si reprezintd numai 3 nivele electronice,
din metalul electrodului.

In realitate, diagrama de energie potentiald pentru o reactie
electrochimica pe un electrod metalic (Figura 4) consta dintr-o
multitudine de curbe, ce descriu nivelele energetice ale electronilor in
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metal, corespunzdtoare distributiei Fermi-Dirac si interactiunile
acestor electroni cu specia electroactivd. Cu cat metalul are
dimensiuni (grosime) mai mari, cu atat separarea intre nivele este mai
mica. Fiecare curba difera prin distributia electronilor intre starile
cuantice ale electronului in metal si, deci, depinde de natura metalului.
Daca energiile nivelelor respective nu depind de vibratiile moleculare
si/sau reorientarile solventului (aproximatie valabild in marea
majoritate a cazurilor), atunci curbele de energie potentiald sunt
echidistante.

Totusi, chiar si in acest caz, se poate ardta [6, 22, 23] ca marea
majoritate a electronilor transferati provin din nivelul Fermi al
electrodului, sau din nivele aflate in jurul acestuia la o distantd de ~kT.
Intrucat valoarea kT este foarte mica (la temperaturi obisnuite, ~0.03
eV, respectiv ~2.5 kJ/mol), cu o bund aproximatie se poate considera
ca singurul nivel energetic important este nivelul Fermi, astfel incat si
pentru reactii de electrod Figura 3 descrie bine sistemul de reactie.
Pentru descrierea cineticii unei reactii electrochimice se foloseste
teoria complexului activat, pe care 0 vom expune pe scurt in cele ce
urmeaza.

Componenta de energie cinetica din energia totald de-a lungul
"coordonatei de reactie"' (curba inferioard ingrosati din Figura 3)
poate fi scrisa in aproximatia clasica ca Ey = p*/2u, unde pi este masa
"efectiva" (de obicei, masa redusd a sistemului) iar p este impulsul.
Impulsul este definit ca p = ng, unde ¢ este "viteza" de deplasare de-

a lungul coordonatei de reactie g. Elementul de "volum" din spatiul
fazelor va fi dpdg; numarul de "stari" in acest "volum" poate fi, n
aproximatia continud, oricat de mare, insd din considerente cuantice,
numarul de stari va fi limitat de cuanta elementara, fiind de fapt
dpdg/h, unde & este constanta lui Planck. Aceasta limitare inseamna
ca, desi In aproximatia continud elementul de volum dpdg poate fi
oricat de mic, se considerd ca totusi nu poate fi mai mic decat
constanta elementara de actiune (care este chiar constanta lui Planck).
Atunci, probabilitatea complexului activat” de a se afla in elementul de
volum delimitat de coordonatele (¢, ¢ + dq) si (p, p + dp) va fi [9]:

' Problema "alegerii" coordonatei de reactie este complicatd si depdseste cadrul
acestei prezentari; pentru mai multe detalii vezi [9, 10].
? Complexul activat mai este denumit uneori "sistem reactiv".
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unde P este densitatea de probabilitate ("volumici"), G(q") este
entalpia liberd a complexului activat, iar Go este entalpia liberd a
reactantului O pentru toate coordonatele: aceasta include toate
contributiile importante, inclusiv cele datorate mediului de reactie
(solventul). In relatia de mai sus se face aproximatia (tacitd), ci orice
trecere prin "varful" curbei conduce automat la formarea produsilor,
sau cu alte cuvinte, ca probabilitatea complexului activat de a genera
produsul R este 1.

Densitatea (liniard) de probabilitate, definitd ca probabilitatea
raportata la "distantd" de-a lungul coordonatei de reactie ¢ (de fapt in
punctul ¢*), va fi deci P/dg. Pentru a calcula constanta de viteza de
reactie, k, vom inumlti densitatea liniard de probabilitate, Pdp
calculatd mai sus, cu "viteza" ¢, rezultand un produs ce semnifica

numarul de "treceri" peste bariera energeticd. Pentru a lua 1n
considerare toate "particulele", vom integra pentru toate valorile
posibile ale impulsului, 0 < p < oo, obtinand:

AG*) T p° g
k. =exp| — ><J.ex -——|-d Ec. 2
o 2 ) o 2 i
unde AG" = Go(q") — Go. Observand ¢ ¢dp = (p/w)dp = d(p*/2p) si
efectuand schimbarea de variabild p*/2p = x sub integrala, obtinem:
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astfel incat viteza de reactie devine [9-11]:

kT ( AG#J
k, =—exp| - (Ec. 3)

Y ooh kT

Relatia de mai sus, care este de fapt ecuatia generala a vitezei
de reactie 1n teoria complexului activat [12] permite calcularea in
continuare, pentru diferite modele ce implica scrierea functiei G In
functie de anumiti parametri, a constantei de viteza pentru cazuri
particulare. De pilda, pentru o reactie bimoleculara, G poate fi scrisa
ca suma dintre Go(qo), corespunzatoare minimului din Figura 3 si
energia de "vibratie" de-a lungul lui ¢, exprimata in functie de
frecventa de vibratie v, se poate arata [9] ca:

Gy kT Gy (q0)
_Jo | B oxp| -0 90/ Ec. 4
eXp( ij hv eXp( kT (Be.

Daci notim AG" = Golqd) — Go(qo), diferentd ce are
semnificatia unei energii de activare, atunci rezulta [9]:

#
k, ~vx exp(— Ak(Y;" J (Bc. 5)

unde s-a inlocuit egalitatea cu proportionalitate pentru a sublinia ca
Go este evaluata doar aproximativ, iar v reprezinta frecventa cu care
sistemul (complexul activat) trece peste bariera energetica, si care nu
depinde numai de coordonatele reactantului si produsului (coordonate
de vibratie), ci si de cele ale solventului.
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3. Teorii clasice si semiclasice ale transferului
electronic

3.1. Formalismul Marcus-Hush

In varianta clasica, aceast teorie este aplicabild pentru reactii
de sferd exterioara adiabatice, dar formalismul poate fi extins cu unele
completari si la reactii neadiabatice. Desi teoria originala a lui Marcus
implica un factor preexponential derivat din teoria ciocnirilor in gaze
[22], vom folosi 1n cele ce urmeaza varianta acceptatd la ora actuala
(ec. 3), corectata pentru diverse efecte.

Vom fincerca in continuare si detaliem expresia lui AG" in
aproximatia oscilatorului armonic (in general, aceasta aproximatie este
justificatd), urmand sd adaugam ulterior termenii energetici datorati
reorganizdrii solventului; o deducere mai detaliatd este prezentata in
sectiunea 6.3. In aproximatia oscilatorului armonic, contributia
vibratiei la energiile libere pentru reactant si pentru produsul de
reactie pot fi scrise [22, 13, p. 117-124]:

1
Go'(q) =75 x lg — qo)’ (Ec. 6)

I
Gr'(q) =5 *x flg — qr)" + AG" (Ec. 7)

unde go si gr sunt coordonatele (nucleare, in fapt ale centrelor de
masa ale moleculelor) configuratiei de echilibru pentru speciile O si
respectiv R, iar f'este o constantd de fortd asociata legaturii respective.
Aproximatia oscilatorului armonic este justificata atita timp cat
vibratiile nu sunt foarte indepartate de starea de echilibru; in
majoritatea situatiilor aceastd conditie este insa indeplinita.

In cazul unei reactii electrochimice (reamintim ca relatiile de
mai sus sunt valabile si pentru o reactie cu transfer de electroni
omogeni), AG’ = F(E — E°), unde F este constanta lui Faraday. in
cazul cel mai general, transferul unui electron poate aduce schimbari
in natura legaturilor chimice, si deci constanta f poate fi diferitd de la
specia O la specia R; pentru simplitate insd vom considera insa ca cele
doua valori sunt egale. De asemenea, tot pentru simplitate, am
considerat o singurd vibratie semnificativa. Spre deosebire de reactiile
in fazad gazoasa, pentru reactiile ce au loc in medii condensate, o
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contributie energetica importantd o aduc practic doar vibratiile
legaturilor din O si R, precum si energia de reorganizare a solventului,
legata de orientarea geometricd (in principal rotatie) a moleculelor de
solvent relativ la speciile implicate in reactie, energie pe care o vom
introduce in cele ce urmeaza. Din acest motiv, si pentru a evidentia
acest lucru 1n aproximatia oscilatorului armonic, curbele de energie
potentiald din Figura 3 si Figura 6 sunt de fapt arce de parabole.

Relatiile (6) si (7) devin pentru complexul activat (la
"echilibru"):

1
Go'(¢") =5 q" - go)’ (Ec. 8)

1
Gr'(q") =5 g — qr)* + AG" (Ec.9)

unde, tot pentru simplitate, am neglijat efectul reorganizarii
solventului (vezi sectiunea 6.3). Din aceste relatii, tinand cont ca
practic complexul activat este la echilibru si deci Go'(¢") = Gr'(¢"),
rezulta:

2 0
+
C]# :(QR do) n AG

(Ec. 10)
2 f(4r —40)
Energia libera de activare pentru reducerea lui O va fi deci:
AG" = Go'(q") ~ Go'(qo) = Go'(q") (Ee. 11)

intrucdt Go’(go) = 0 (din ecuatia 8). Inlocuind expresia lui ¢ in

ecuatia (8), obtinem:

At = L r = 40)’ {H 246" }
8 AC _Clo)2

Mirimea f1[2(qr — qo)’] are semnificatia unei diferente de
energii intre reactanti $i produsi, numita energie de reorganizare
interna, si se noteaza traditional cu A, astfel incat:

02 0y )2
AG#:&[HAG J =&(1+MJ (Ec. 13)

(Ec. 12)

4 A 4 A
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in care ultima egalitate corespunde unei reactii electrochimice”.

. . , : :

2.0 -1.5 -1.0 -0.5 0.0 0.5 1.0
0

AG (eV)

Figura 5. Dependenta entalpiei libere de activare, AG", de entalpia liber de reactie
standard, AG, pentru diverse valori ale energiei de reorganizare A.

Relatia de mai sus a fost insa obtinutd netinand cont de alte
contributii la energia liberd, cum ar fi cele datorate modificarii
coordonatelor solventului si contributii care apar datoritd deplasarii
sarcinilor (cel putin una din speciile O si R este un ion) in camp
electric. Astfel, in cazul cel mai general, putem scrie:

> In ecuatia 13, scrisi pentru o reactie de reducere, semnificatia variatiei de entalpie
liberd este diferiti de cea intdlnitd in mod obisnuit in electrochimie: ea nu
reprezintd o diferentd intre valoarea entalpiei libere pentru o semireactie de
electrod fatd de cea a semireactiei H, + e — 1/2H,, ci diferenta intre doud entalpii
libere pentru aceeasi semireactie, dar in doua stari "energetice" diferite. Din acest
motiv, pentru o reactie de reducere, (AG");.q = nF(E — E°): cu cat supratensiunea (E
— E°) are valori mai negative, cu atit AG este mai negativ. Semnul "-" va apirea
insd pentru o reactie de oxidare, astfel incat (AG”), = —nF(E — E°), astfel incat cu
cét supratensiunea este mai pozitiva, cu atat AG° este mai negativ.



—15-—

0 2 0 2
AG#:% 1+AG ;VO+WR :% 1+F(E E)kwo+wR

(Ec. 14)

unde wq $i wy reprezinta corectiile de lucru datorate acestor procese
(vezi sectiunea 4.5), iar AG" reprezintd expresia generald a entalpiei
libere de activare (ecuatia (3)). Corectiile wg §1 wg pentru o reactie
electrochimica de sferd exterioard sunt strins legate de corectia
Frumkin, asa cum vom vedea 1n continuare.

In cazul cel mai general, energia de reorganizare A va avea o
expresie mai complicatd, incluzadnd toate contributiile energetice
datorate vibratiei legdturilor, precum si energia de reorganizare a
solventului, energia de reorganizare avand doua contributii majore: o
contributie internd, datoratd diferentei intre energiile de vibratie pentru
reactanti §i produsi, si o contributie externd, datoratd reorganizarii
solventului 1nainte i dupa transferul electronului (vezi sectiunile 4.3
si 6.3). Deducerea riguroasd a expresiel entalpiei de activare
considerand toate contributiile energetice este ceva mai complicatd; in
cadrul formalismului Marcus, ce implicd un solvent de tip continuu
dielectric, se admite ca entalpia libera a solventului variaza liniar cu
distributia de sarcina, ceea ce este echivalent cu o variatie patratica cu
"coordonatele" de polarizare a solventului. Aceastd aproximatie
permite calcularea contributiei solventului la entalpia libera de
activare tot ca un termen pdtratic, in care coordonatele solventului sunt
reprezentate de niste sarcini fictive [9, 14, 214]. Una din
caracteristicile formalismului Marcus-Hush constd in dependenta
parabolicd a entalpiei libere de activare de entalpia libera de reactie
standard (Figura 5), ce are ca rezultat aparitia asa numitei "zone
inverse" (vezi sectiunea 4.4).

Marcus [21] propune o clasificare a reactiilor cu transfer de
sarcind 1n trei mari grupe: prima grupa include reactii pentru care
legaturile speciei oxidate sunt practic identice (ca lungime si unghiuri)
cu cele ale speciei reduse. Cea de-a doua grupa include reactii in care
cele doua specii au legaturi doar putin diferite, dar suficient pentru a fi
nevoie sa fie luate in considerare. Din cea de-a treia grupa fac parte
reactii in care apar modificari (de ex. alungiri sau scurtdri) importante
ale legaturilor. Pentru reactiile din prima categorie energia de
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reorganizare este practic egala cu energia de rearanjare a solventului
in timpul reactiei, in timp ce pentru reactiile din ultima categorie,
existd o puternicd contributie internd, datoratd rearanjararii majore a
legdturilor chimice. Exemple de reactii din fiecare grupd sunt MnO,’
/MnO,* si Fe(CN)¢ /Fe(CN)¢" (grupa 1), Fe(H,0)s /Fe(H,0)¢ " si
multi alti aquo-complecsi (grupa II), si Cr(H,0)s> /Cr(H,0)s** (grupa
III).

In realitate, reactiile de electrod, chiar cele "simple", ce decurg
adiabatic si fara adsorbtie, au loc printr-un mecanism ceva mai
complicat; un exemplu de curbd de energie potentiald mai generala
este prezentat in Figura 6 [15]. Pentru a ilustra posibilele diferente
pentru diverse situatii, sunt redate mai multe curbe de energie
potenitald, atdt pentru reactii de sfera interioara cat si de sferd
exterioara, atat adiabatice, cat si neadiabatice.

yA
| Y*
A
Iy
1 \ A"
.-‘ P
= AG' | AG L
g .-;' : ‘\\
= A
-—-O" -’f : \\
8 ! 5 \
g Jeo v o /AG° - FE-E)
o NL T : v
T i A L H 1Y
\ \\ P // \\ I/!\R/‘
N, S sie : \ S 7
Wo ! P": : R i :
90 9 q qq 9y

Coordonata nucleara de reactie (gq)

Figura 6. Curba generala de entalpie liberd pentru o reactie electrochimica
monoelectronicd, O + ¢ — R. O reprezintd reactantul (specia oxidatd), R —
produsul (specia redusa), P — precursorul iar S — succesorul. Sunt exemplificate trei
cai diferite de reactie: PAS (neadiabaticd), P'A'S' (adiabatica, atat pentru reactii de
sferd exterioard cat si interioard, depinzand de valorile lui wo si wg), P'A"S'
(adiabatica, cu adsorbtie — reactie de sfera interioara).
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Diferenta dintre reactiile cu interactie puternica (adiabatice) si
cele cu interactie slabd (neadiabatice) este reliefatd prin curba plind
(reactie neadiabatica) fata de cele punctate. O si R reprezinta formele
oxidata si respectiv redusd In volumul solutiei, in vreme ce P
("precursorul") si S ("succesorul") reprezintd aceste specii in zona
interfaciala, si care, asa cum le aratd si numele, preced (respectiv,

succed) imediat reactantul (produsul).

CD@O

Cation

Solvent

Anion
' © aj
+ :
Ps
= .
< E g Stratul difuz Solutie
> B A~

Figura 7. Reprezentare schematicd a stratului dublu electric in apropierea unui
electrod metalic: specia electroactivd (O) reactioneaza la nivelul planului
Helmholtz extern (PHE) si nu penetreaza planul Helmholtz intern (PHI) (specia O
nu se adsoarbe specific). Curba reprezinta schematic variatia potentialului electric:
daca specia O este Incarcata electric, la traversarea stratului difuz apare un lucru
datoritd variatiei potentialului electric. Din acelasi motiv apare un lucru si pentru
specia R (nefigurat).

Pentru reactii cu interactie slabd, perechile O/P si R/S vor fi
foarte asemanatoare, precursorul si succesorul diferind foarte putin de

specia oxidata, respectiv redusd. Chiar si in acest caz insa existd o
diferenta energeticd intre cele doud specii, intrucat la deplasarea unei
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specii Incarcate electric prin stratul dublu electric difuz (unde exista
un gradient de potential semnificativ) se efectueazd un lucru mecanic
de naturd electricd. Evident, In acest caz, neexistand practic nici o
diferenta de naturda chimicd intre speciille O/P si R/S, diferenta
energeticd va fi datd exclusiv de aceasta diferenta de lucru electric —
mai multe detalii sunt prezentate In sectiunea 4.5, unde se discutd
influenta stratului dublu electric (vezi si Figura 7).

Daca reactia electrochimica este de sfera interioara, implicand
adsorbtia puternica a reactantului O, cu formarea unui precursor P (O
adsorbit), atunci diferenta energetica intre O si P va contine si
termenul corespunzator adsorbtiei si modificarii structurii chimice a
precursorului (succesorului) adsorbit.

Din punct de vedere cantitativ, diferenta majora intre reactiile
adiabatice si1 cele neadiabatice consta in probabilitatea complexului
activat de a genera produsii: Tn timp ce pentru reactiile adiabatice
aceastd probabilitate este egala sau apropiatd de 1, pentru cele
neadiabatice probabilitatea este mult mai mici. In lumina celor
prezentate mai sus, putem "defini" o reactie adiabatica de sfera
exterioard (curba P'A'S' din Figura 6) ca o reactie pentru care
interactiunile sunt suficient de puternice pentru ca "despicarea"
curbelor O si R sd fie semnificativa (reactie adiabatica), dar suficient
de slabe astfel incat sd nu existe adsorbtie la suprafata electrodului
(caracteristic unei reactii de sferd interioard).

Este demn de notat faptul ca in multe cazuri, chiar cand reactia
electrochimica studiatd pare a fi de sferda exterioara, neimplicand
adsorbtia reactantului O si/sau a produsului R, adsorbtia altor specii
prezente in sistem (electrolit suport sau impuritati greu de eliminat)
poate duce la cai de reactie paralele ce au o energie de activare mult
mai micd (P'A"S' fata de PAS), si care maresc mult viteza de reactie.
Un astfel de exemplu sunt asa numitele reactii ce decurg prin "punte
de ligand" (vezi sectiunea 4.8), si in care liganzii respectiv joaca rolul
de catalizatori (electrocatalizd).

Relaxand unele aproximatii si considerdnd si formarea
precursorului si succesorului (vezi Figura 6), putem asadar scrie o
relatie mai generald pentru constanta de vitezd a unei reactii
electrochimice [13—17]:

|1<r = vaxKelxexp(-AG*/RT)‘ (Ec. 15)
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unde K este o constanti de echilibru de formare a "precursorului"
si reprezintd raportul intre concentratia reactantului, aflat in pozitia
reactivda, la suprafata electrodului si concentratia reactantului in
volumul solutiei, v este factorul de frecventa nucleara, reprezentand
frecventa trecerilor peste bariera energeticd (bariera asociatd de obicel
cu energiille de vibratie a legaturilor si a solventului din jurul
reactantului) iar k. este coeficientul de transmisie electronic, asociat
cu probabilitatea tunelarii, importantd pentru reactiile neadiabatice.
Pentru reactii adiabatice, asa cum am vazut, k. este considerat a fi
egal cu unitatea.

Pentru a sublinia diferenta intre reactia directa, fara formarea
unui precursor, si mecanismul mai general ce implicd formarea
acestuia, am subliniat in Figura 6 diferenta intre AG™ si AG™:

AG =AG" +wo (Ec. 16)

unde wq este corectia de lucru datorita traversarii stratului difuz, toate
celelalte contributii fiind incluse in valoarea lui K.

Constanta de echilibru K are semnificatia unui raport intre o
concentratie de "suprafati", Co® (exprimati in mol/cm?) si concentratia
in volumul solutiei (C):

K=Co'/Co (Ec. 17)

De notat ca Cp® nu semnificd numai o valoare numeric diferita
de concentratia din volumul solutiei, ci include si formarea
"precursorului” (care nu este neaparat diferit, ca specie chimica, de O),
ce poate implica uneori corectii sterice: precursorul poate fi vdzut ca o
specie fictiva, identica chimic cu reactantul, dar care are o orientare
favorabila transferului electronic, constanta de echilibru descriind in
acest caz probabilitatea aparitiei unei stiri favorabile in care donorul si
acceptorul de electroni se gasesc la mica distantd unul de celalalt [15].
Riguros, viteza globald va fi de fapt o medie (integrald) a mai multor
viteze de reactie "locale", fiecare implicand o distributie spatiald
diferita si avand deci valori diferite ale lui kg si AG™ [15, 18, 38].
Dintre acestea, "reactiile" implicand specii aflate la distantd mare de
electrod vor contribui nesemnificativ (k¢ foarte mic), chiar dacd sunt
favorabile energetic (AG  mic), constanta de vitezdi mdsuratd
experimental fiind de fapt o medie calculata pentru toate valorile
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distantei de separare [19].

Este convenabil asadar sa ne imagindm o asa numitd "zona de
reactie", aflatad in imediata apropiere a electrodului, in care reactantul
schimba electroni cu electrodul cu o probabilitate suficient de ridicata.
Faptul ca in solutie este dificil de determinat exact la ce distanta de
electrod are loc transferul electronic este unul din motivele pentru care
corectia Frumkin este doar aproximativi. In mod obisnuit se
presupune ca reactia are loc la nivelul planului Helmholtz extern, insa
de multe ori, datoritda dimensiunilor speciilor implicate in reactie
aceasta presupunere nu este fundamentatd fizic. Mai mult,
dimensiunea efectivd a unui ion in solutie, mai ales pentru ionii
poliatomici, este o marime dificil de definit si de determinat [20].
Totodatd, marea majoritate a datelor experimentale privitoare la
dimensiunile ionilor in solutie se referd la solutii apoase, astfel incat
razele ionice 1n solventi neaposi sunt mult mai dificil de estimat.

Ecuatia (15) este valabild nu numai pentru o reactie cu transfer
de electroni eterogend (electrochimicd), dar si pentru reactii redox
omogene, n solu;ie4. In plus, relatia este generala si nu face nici un fel
de referire la tipul reactiei (adiabatica sau neadiabatica, de sfera
interioard sau exterioard). De pilda, in cazul in care reactantul se
adsoarbe puternic la suprafata electrodului (reactie de sferd interioard)
expresia lui K se poate obtine prin intermediul unei izoterme de
adsorbtie determinati experimental. Valoarea lui AG™ este insa dificil
de calculat teoretic in acest caz, intrucat depinde de natura
interactiunilor electrod/reactant adsorbit si de tipul izotermei de
adsorbtie folositd. Pentru mai multe detalii, vezi [15-22].

In forma de mai sus, tratarea teoretici este consideratd semi-
clasicd, datorita termenului ce reflectd importanta tunelarii, si care

* In lucrarile originale [21, 22], Marcus foloseste energia liberd, AF, in loc de
entalpia libera, AG", ceea ce este, strict vorbind, mai riguros, intrucat din definitia
vitezei de reactie in medii condensate (exprimata in functie de concentratie molara)
rezultd cd aceasta are sens la volum constant. In lucririle mai noi [9] formalismul
implica entalpia liberd, AG", intrucat, traditional in termodinamicd, reactiile
chimice se considerd a avea loc la presiune constantd (de obicei, la presiunea
standard). Desi expresia folosind energia liberd este intrucatva mai riguroasa,
reactiile cu transfer de sarcind sunt studiate aproape exclusiv in medii condensate
(in solutie), si ca atare diferentele intre entalpia liberd si energia liberd sunt
neglijabile.
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corecteaza teoria originald, complet clasica. Este important de notat ca
termenul "tunelare" nu se refera la tunelarea electronului, ci a
intregului sistem [3, 5]: asa cum evidentiaza Levich [5, p. 997-998]
curbele de energie potentiala din Figura 6 se referd la intregul sistem,
si nu doar la un electron. Marcus foloseste termenul de "tunelare
nucleard", desi termenul este oarecum incorect [5], pentru a sublinia
ca nu electronul in sine este cel care tuneleaza, ci intregul sistem,
format atat din reactanti si produsi, cat si din moleculele de solvent
adiacente [3, 23].

3.2. Formalismul Marcus-Gerischer

Primele incercari de a exprima curentul (direct proportional cu
constanta de viteza) prin considerarea nivelelor energetice din electrod
st din solutie 11 apartin lui Gurney, inca din 1931 [1, 2], teoria fiind
dezvoltata ulterior de Gerischer [24-26] si Marcus ([21 si referintele
incluse]).

In cadrul acestui formalism, stirile electronice din metal sunt
tratate explicit, prin intermediul distributiei Fermi-Dirac, ce descrie
aranjarea electronilor pe nivele (stari) energetice intr-un metal:

1

1+ exp(E]:fFj

unde Ep este energia corespunzitoare nivelului Fermi, iar E este
energia electronicd (Figura 8). Distributia Fermi-Dirac are
semnificatia unei probabilitati de ocupare a nivelului energetic cu
energia E, n conditiile in care nivelul Fermi are energia Eg.

Numarul de nivele energetice cu energii cuprinse intre E si E +
dE va fi Axp(E)dE, unde A este suprafata metalului in contact cu
solutia iar p(E) este densitatea de stari, ce exprima numarul de nivele
energetice pe unitatea de suprafatd (sau volum) si energie’. in cele ce

FD(E) =

(Ec. 18)

> Densitatea de stiri se poate exprima pe unitatea de volum, de suprafati sau pe
particuld (atom), exprimandu-se respectiv in cm~eV™', cm?eV™!' sau atom’eV™.
Unititile depind de modul de normare: pe particuld (atom™), pe celula cristalina
elementard (cm™), sau pe o sectiune din celula cristalind elementard (cm™),
transformadrile fiind imediate daca se cunoaste numirul de atomi din celula
elementara si dimensiunile acesteia (din date de difractie de raze X in metale).
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urmeazad, vom considera densitatea de stari normatd pe suprafata,
exprimatd in cm”eV™. Numdrul fotal de stiri va fi dat de integrala
Axp(E)dE pe intreg domeniul de energii (intre —oo s1 +c0).

l 'E +24T
FD(E,-2kT) = 0.875 '

0.8 4 0K
o~ 0.6
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H .......................................
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0.2 Z
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Figura 8. Dependenta de energie a nivelelor electronice pentru distributia Fermi-
Dirac. La 0 K distributia este o functie treapta, cu toate nivelele cu energii mai mici
decat nivelul Fermi (Er) complet ocupate, iar cele cu energii mai mari, complet
libere. La orice temperatura 7 > 0K, energia termica excita o parte din electroni,
astfel incat o parte din electroni se vor gasi si pe nivele energetice cu energie mai
mare decét nivelul Fermi. In curba corespunzitoare T = 298 K, pentru energii E <
~(Er — 2kT) nivelele energetice sunt practic complet ocupate, in timp ce pentru
valori E > ~(Er + 2kT) nivelele energetice sunt practic complet vacante. Pentru
energii intermediare, nivelele sunt partial ocupate.

Pentru un metal, densitatea de stari este foarte mare, si, practic,
continud. Acest lucru nu este insd valabil de exemplu pentru un
semiconductor: semiconductorii au o banda interzisa, deci un domeniu
de energii In care densitatea de stari este, in mod necesar, nula:
neexistand, practic stari in banda interzisa, domeniul respectiv de
energii nu poate fi ocupat.

Pentru un electrod metalic, numarul de electroni cu energii intre
E si E + dE, sau, cu alte cuvinte, numarul de electroni din nivelele
ocupate, N, va fi deci:
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Ny = FD(E)*p(E) (Ec. 19)

si reprezintd numarul de electroni pe unitatea de suprafata si energie,
sau densitatea de stari ocupate. Putem calcula in mod analog
densitatea de stari vacante, NV,,:

Nvac = [1 - FD(E)]Xp(E) (EC- 20)

Starile electronice din solutie pot fi imaginate in acelasi mod,
insd in acest caz stdrile ocupate si cele vacante apartin unor specii
chimice diferite, iar distributia lor este descrisd de o altd functie de
distributie in loc de p(E). Mai mult decat atat, intrucat concentratiile
de O si R pot fi diferite la suprafata electrodului in raport cu masa
solutiei ("foarte departe de electrod"), ne vor interesa numai acele stari
in imediata apropiere a electrodului, deoarece acestea vor fi starile
relevante in cazul unui transfer de electroni. Atat densitatea de stari
pentru specia oxidatda, Do, cat si cea pentru specia redusa, Dy, vor
depinde de energia E, si de energia de reorganizare intre O si R, notata
cu A, pe care o vom explica mai tarziu. Putem scrie deci [13, 27, 28]:

DR(E, }\.) = NRX WR(E, }\,) (EC. 21)

unde Ny este concentratia speciel R, (exprimatd ca numar de molecule
pe unitatea de volum), iar WR(E, ) este o densitatea de probabilitate
caracteristica speciei R. Concentratia moleculara Ny este legatd de
concentratia molard, Cg, prin relatia Ng = NaXCg, unde N, este
numirul lui Avogadro. Wi(E, A) are unititi de eV si este direct
legata de probabilitatea de ocupare a unei anumite stari cu energia E.

Densitatea de probabilitate trebuie sd fie, in mod necesar,
normata, intrucat probabilitatea de a gasi un electron cu energia intre
limitele —o §1 +oo este 1, si deci putem scrie:

j W, (E,0)dE = 1 (Ec.22)

Analog, putem considera relatia similard pentru densitatea de
stari pentru specia oxidata, O:

Do(E, 7\‘) = NpX WQ(E, 7») (Ec. 23)

unde No este concentratia lui O (exprimatd ca numar de molecule pe
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unitatea de volum) iar Wo(E, 1) este densitatea de probabilitate pentru
specia O, care trebuie sa fie si ea la randul ei normata:

J' W, (E,\)dE =1 (Ec. 24)

19 Electrod Solutie
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Figura 9. Diagrama energeticd a unui sistem metal/cuplu redox in solutie, la
echilibru. In partea stinga este figurata distributia Fermi-Dirac, FD(E), ce descrie
distributia electronilor pe nivele energetice intr-un metal. In partea dreapti sunt
figurate distributiile pe nivele energetice pentru specia oxidatd (O) — Do(A, E) si
respectiv redusd (R) — Dr(A, E), unde A este energia de reorganizare. Se considera
ca solutia contine concentratii egale de O si R, iar sistemul se afla la echilibru, ceea
ce se reflectd prin conditia de egalitate Intre nivelul Fermi (exprimat aici n eV) si
energia corespunzitoare potentialui standard: Er = E°. Cele doua linii punctate,
aflate la distanta ~2k7 deasupra si dedesubtul nivelului Fermi delimiteaza domeniul
in care nivelele energetice sunt partial ocupate. Deasupra acestui domeniu, nivelele
energetice sunt practic complet vacante, in timp ce dedesubt acestea sunt practic
complet ocupate.

Sa consideram acum un sistem eterogen (electrod
metalic)/(solutie O + R), in care specia oxidatd este redusa conform
reactiet O + e — R, si sd consideram starile energetice din O cu
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energii cuprinse intre E si E + dE (Figura 9). Vom exprima viteza de
reactie ca o viteza locala, viteza totala fiind datd de integrala vitezei
locale pe tot domeniul de energie. Considerand frecventa v cu care
electronii sunt schimbati intre electrod si specia O, viteza de reactie
locala va fi:

Vlocal = VXPred(E)XANoc(E)dE (EC- 25)

unde P,4(E) este probabilitatea ca un electron dintr-un nivel ocupat al
electrodului sa fie transferat intr-un nivel vacant al lui O. Evident,
viteza procesului de reducere va depinde de numarul de electroni din
metal aflati in starile ocupate, fapt reflectat in aparitia termenului
AN,(E), unde A4 este suprafata electrodului. Probabilitatea P.4(E), in
mod necesar, este direct proportionald cu distributia pe starilor
energetice 1n specia O:

Pred(E) = Yred(E)XDO(Ea }\') (EC- 26)

unde v.4(E) este un factor de proportionalitate (ce are semnificatia
unui coeficient de transmisie), care in cazul cel mai general poate
depinde de energie E, astfel incat viteza de reactie locald va fi:

Viocal = VXYred(E)DO(Ea }\') XANOC(E)dE (EC- 27)

Viteza globala de reactie va fi:

Ivlocal = J.V X Yred (E)DO (Ea }\') X ANOC (E)dE (EC. 28)

—0o0

sau, dacd inlocuim N,(E) st Do(E, 1):
Viteza = vAN ,C(0,¢) Iyred (EW,(E,M)x FD(E)p(E)dE (Ec. 29)

unde concentratia lui O este cea din imediata apropiere a electrodului.
In acest sistem de unitati viteza de reactie este exprimata in particule
(de fapt, electroni) in unitatea de timp. Pentru a exprima viteza intr-un
mod mai familiar 1n electrochimie, este suficient sa impartim ec. 29 cu
produsul AN,, si atunci viteza globala va deveni un flux de electroni
ce strabate electrodul, exprimat in moli/(cm®xs); dacd impartim in
continuare prin concentratia la suprafata electrodului, C(0, ¢), obtinem
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constanta de viteza de reactie:
+00
K, =v I v (EYW, (E,\) x FD(E)p(E)dE (Ec. 30)

unde indicele "d" se referd la "reactia directa", O + e — R. Evident,
electroni pot fi transferati si de la specia R aflata in solutie catre
electrod, proces reprezentand "reactia inversd", R — e — O, pentru
care, Tn mod analog putem scrie:

ko=v j vo (EW, (E,)) x[1— FD(E)]p(E)dE (Ec. 31)

In mod evident, constanta de vitezi a reactiei inverse (proces de
oxidare) trebuie sd fie proportionald cu starile energetice vacante din
electrod, intrucat in procesul invers un electron este transferat de la
specia R catre electrod, 1ar acest electron nu poate fi acomodat decat
in starile vacante (sau partial ocupate).

Viteza reald a procesului de electrod va fi o diferentd dintre
cele doua viteze, "directa" si "inversa", iar la echilibru, cele doua
viteze sunt egale (Figura 9). Caracteristic 1n relatiile de mai sus sunt
produsele intre densitatea de stari pentru specia O si densitatea de stari
ocupate in electrod, respectiv intre densitatea de stari pentru specia R
si densitatea de stari vacante in electrod, ce se reflecta in
"suprapunerea" intre curbele Do(E, A), Dr(E, ) si distributia Fermi-
Dirac. Integrala fiecdruia din aceste produse are semnificatia unei
integrale "de schimb", si are o valoare semnificativda numai atunci
cand "suprapunerea" este ea insdsi mult diferitd de zero. Daca cel
putin unul din factorii din produsul Do(E, L)xFD(E) (pentru reactia de
reducere) sau Dr(E, A)x[1 — FD(E)] (pentru reactia de oxidare) este
foarte mic, atunci intregul produs este foarte mic, si integrala este
practic neglijabila.

La echilibrul termodinamic (Figura 9) "suprapunerile" sunt
identice Tn ambele cazuri, si viteza globald este nuld. Daca potentialul
electrodului este modificat in sens catodic sau anodic, "suprapunerea"
se modifica (Figura 10) in sensul favorizarii reactiei de reducere,
respectiv oxidare, in detrimentul procesului invers. Cu alte cuvinte,
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desi integrala din ecuatiile de mai sus este evaluata intre limitele —oo si
+oo, in afara limitelor in care produsul Do(E, AM)XFD(E) (respectiv
Dr(E, M)X[1 — FD(E)]) are o valoare semnificativ diferitd de zero,
valoarea integralei este practic neglijabila.

Formalismul Marcus-Gerischer este mai general, si datoritd
faptului ca trateazd nivelele energetice ale electrodului in mod
explicit, permite si tratarea reactiilor electrochimice pe electrozi
nemetalici (de ex. semiconductori, [27]), precum si a dependentei
cineticii reactiilor electrochimice de natura electrodului.

Aceastd dependenta se poate pune in evidentd prin intermediul
densitatii de stari, p(E), care este o caracteristica de material, si prin
urmare este diferitd de la metal la metal. Pentru a avea o imagine
asupra influentei electrodului asupra cineticii reactiei electrochimice,
ne putem imagina o situatie simplificatd, dar in acelasi timp foarte
aproximativa. Sa ne imagindm ca Intr-un interval de timp foarte scurt,
corespunzator inversului frecventei de schimb a electronilor, v (timpul
este foarte scurt intrucét frecventa v are valori mari, de ordinul 10" s
" electronii se (re)distribuie intre starile energetice aflate intre E si E
+ dE cu probabilitate egala. Este insd posibil ca in acest schimb
electronic, stdrile energetice ale speciei O sd participe cu o fractiune
diferitd de starile energetice din electrod, sau cu alte cuvinte, desi
starile energetice din molecula O au aceeasi energie cu starile
energetice din electrod, este posibil ca acestea si nu fie echivalente®.
Daca ludm fractiunea de stari pentru electrod ca fiind 1, atunci
corespunzator, fractiunea de stari pentru O va fi K4, unde in cazul cel
mai general, 0 < kg < 1, s1 are semnificatia unei probabilitati de
tunelare (coeficient de transmisie). In aceasta situatie, probabilitatea
ca un electron dintr-un nivel ocupat al electrodului sa fie transferat
intr-un nivel vacant al lui O, P,.4(E), va fi:

Kreq X Do (E,A) x d
Kred ><l)O (E:A‘) xd + p(E)

Py(E)= (Ec. 32)

unde d este distanta medie (de la suprafata electrodului cétre solutie)

% Acest lucru este posibil deoarece, comparand stirile electronice din metal si din
speciile O/R, pot exista nivele cu degenerari diferite; in mecanica cuantica particule
cu aceeasi energie pot avea stari diferite, descrise de numere cuantice diferite.
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la care are loc transferul electronic.

| Electrod Solutie
—_ 1E_ e
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Figura 10. Diagrama energetica a unui sistem metal/cuplu redox in solutie: efectul
modificarii potentialului electric, ®. Sus: @ este modificat in sens catodic, nivelul
Fermi deplasandu-se spre valori mai pozitive’. Ca urmare, electroni din stirile
ocupate aflate sub nivelul Fermi din metal pot fi transferati catre O. Electronii din
R nu pot fi, practic, transferati catre electrod intrucat nivelul sdu energetic este mult
sub nivelul Fermi, unde toate nivelele sunt ocupate si nu mai pot accepta electroni
suplimentari. Rezultd deci o reactie neta catodica. Jos: ®@ este modificat in sens
anodic, nivelul Fermi deplasadndu-se spre valori mai negative. Nivelul energetic al
lui O este mult peste deasupra nivelului Fermi, zond in care toate nivelele sunt
practic vacante, astfel incat nu exista electroni ce pot fi transferati citre O. Din
nivelele energetice ale lui R pot fi transferati acum electroni citre starile vacante
din metal. Ca urmare, apare o reactic netd anodicd. Mijloc: echilibrul
termodinamic, in care probabilitatea ca un electron sa treaca de la metal la O este
egala strict cu cea ca un electron si treaca de la R la metal.

7 In aceste diagrame se foloseste conventia inversi, utilizati de fizicieni, a
semnului energiei. Pentru a face transformarea este suficient si schimbam semnul
energiilor, incat Er devine —Ep, iar termenii Er — @ si Ex + ®@ vor deveni —(Er — @)
si respectiv —(Er + @), astfel incat regadsim conventia familiard, cu procesele

anodice la potentiale mai pozitive fatd de E, iar cele catodice la potentiale mai
negative.
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Pentru un electrod metalic, p(E) >> k..4XDo(E, A)*d, si deci:

Kred ><l)O (E’)\‘) xd =Y g X DO (E,}\,) (Ec. 33)
p(E)

S-a regasit deci ecuatia 26, cu Yieq = Kred(E)XDo(E, A)xd/p(E),
unde am subliniat faptul ca k.4 nu este constanta, ci variaza in functie
de energie. In aceste conditii, ecuatia 29 devine:

])red (E) =

K, =v I dxx._(E)W, (E,\)x FD(E)IE (Ec. 34)

in care constanta de vitezd nu depinde de natura metalului.

Pentru a putea detalia expresiile constantelor de viteza, este
necesar sd exprimam densitatile de probabilitate Wo(E, L) s1 Wr(E, 1)
in functie de anumiti parametri, folosind diverse modele si tratari
teoretice. Dacad folosim formalismul Marcus si introducem energiile
corespunzatoare potentialelor in ecuatia 13° rezulta:

AG* _r j_E-E (Ec. 35)
4 A

unde E° este energia corespunzitoare potentialului standard pentru
cuplul O/R. Se observi usor ci AG" atinge un minim atunci cand E =
E’ + 2, atunci cand AG” = 0; altfel spus, reactia de reducere are loc cu
viteza maxima atunci cdnd Er = E° + A (maximul curbelor Gauss din
Figura 10). Relatia (35) a fost dedusd considerdnd implicit ca
electronii din metal ce participd la transferul electronic provin numai
de pe nivelul Fermi (vezi Figura 4).

Daca folosim formalismul Marcus-Hush, si consideram ca
ambele tratari trebuie sa conduca la aceeasi valoare a constantei de
viteza, atunci din ecuatiile (15), (29) si (34) obtinem:

¥ Semnul se schimbi datoritd conventiei de semn diferite. Vezi si nota 7.
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A ( E-E' Y
VK exp| — | 1-
Viteza locala(E, =E) kT A

Viteza locala(E; = E® + ) VK, (Ee. 36)
_ Yra(E)Do (B, M) FD(E g )p(Eg)
Vrea (B’ +2) D6 (E° + A, M) FD(E )p(E;)

unde am facut uz de aproximatia mentionatd mai sus, $i anume ca
electrodul metalic participd in reactia electrochimicd cu electroni
avand energii practic egale cu cea a nivelului Fermi. De notat faptul
important cd in acest caz viteza locald de reactic nu depinde de natura
electrodului metalic, ci numai a cuplului redox din solutie. Daca
neglijam in ecuatia (36) dependenta lui y de energie, atunci putem
obtine o expresie simpld pentru densitatea de stari a speciei O in
solutie:

Dy (E, L) o _(E-E°-))’°
Do(E+an) T 4T

(Ec. 37)

care este ecuatia unei curbe Gauss cu media E = E° + A si dispersia
(2AkT)"? (vezi Figura 9). Din rezultatul de mai sus si ecuatia (22), si
folosind conditia de normare (23) se poate arata ca densitatea de
probabilitate pentru specia oxidata Wo(E, 1) va fi:

_(E-E° —x)z}

Ec. 38
ANKT (Ee. 38)

1
W, (E,A) =——=ex
oM = Tt P {
In mod similar se poate obtine pentru densitatea de
probabilitate a speciei reduse, Wr(E, A):

I (E-E"+))’
Jamar T ANKT

expresie ce aratd cd distributia energetica a speciei R este similara, dar
avand maximul la E = E° — A. Inlocuind ecuatiile (38) si (18) in
ecuatia (30) obtinem constanta de vitezd a reactiei directe (reducere),
de

W (E, ) = (Ec. 39)



ky =VX——es Ivred( )p(E)

In mod absolut similar se obtine si constanta de viteza a reactiei
inverse (oxidare), k;:

(E-E° +))’
exp|l -
4NKT

1 +00
= VX ——— E)p(E
=V | Yo (BR(E) &3
0 1+exp T

LE (Ec. 41)

Daca se neglijeazd dependenta de energie a densitatii de stari a
electrodului metalic si se tine cont cd factorul de proportionalitate y
reprezinta de fapt un coeficient de transmisie, k., ce depinde relativ
putin de energie, obtinem pentru constanta de viteza a reactiei directe

o relatie mai simpla:
0 a2
exp| - EZE —M°
ANKT
dE

\/4n7»k i e p( k;EFj

ky = vk px

(Ec. 42)

Factorul vk, /+~4nAkT , contindnd termeni caracteristici
transferului electronic 1intre metal si specia redox, respectiv
coeficientul de transmisie, K, si frecventa de schimb a electronilor
intre specia redox si electrod, v, mai este denumit factor de schimb
electronic, si se noteaza cu W, ecuatia de mai sus devenind:

(E-E° -2)*
+0CXp|
4\kT
dE

(Ec. 42')

Expresia constantei de viteza obtinutd in cadrul acest formalism
reprezintd de fapt considerarea tuturor electronilor din metal, si nu
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doar a celora ce provin numai din nivelul Fermi, acest formalism fiind
foarte potrivit pentru descrierea reactiilor neadiabatice (vezi capitolul
5).

Densitatile de stari Do s1 Dg permit definirea unui nivel Fermi
al speciei redox in solutie; prin definitie nivelul Fermi corespunde
unui echilibru, adicd energiei pentru care densitdtile de stari pentru
specia oxidata si cea redusd sunt egale, Do(E, 1) = Dr(E, A), sau (ec.
23), NoxWo(E, 1) = NgxWR(E, L), unde Ng si Nr sunt concentratiile
speciilor O, respectiv R. Considerand ecuatiile (38) si (39) obtinem
imediat:

In—% =— (Ec. 43)

E’ fiind energia corespunzitoare potentialului standard. Tinind cont
cd aceastd energie este neE’, unde E° este potentialul electric iar e este
sarcina elementarda, si schimbiand semnul energiilor (vezi nota 7),
regasim relatia lui Nernst:
E:E°+k—Tln&:EO+Eln& (Ec. 44)
ne Ny nF Ny

Acest rezultat, care era de asteptat, ne aratd ca entalpia libera
(in cazul cel mai general, potentialul chimic), datda de potentialul
standard al cuplului redox in solutie are semnificatia unui nivel Fermi
al cuplului redox in solutie, ce depinde de concentratiile celor doud
specii (oxidata si redusd) si de potentialul redox standard. Definirea
unui nivel Fermi prin analogia intre o specie redox aflata in solutie si
un metal (sau mai degraba, un semiconductor) este oarecum fortata si
a facut obiectul multor dezbateri in literatura de specialitate [29, 30].
Fara a intra Tn amdnunte, putem spune cd, cel putin din punct de
vedere descriptiv, analogia poate ajuta la intelegerea mai buna a
proceselor redox, chiar daca din punct de vedere teoretic nu este strict
riguroasd; pentru mai multe detalii vezi si [29, 30].

3.3. Aproximatii si limitari ale formalismului Marcus
Dogonadze et al [256] subliniazd cd rezultatele obtinute in

teoria lui Marcus sunt strict valabile numai in cazul in care diferentele

structural-energetice dintre reactanti §i produsi sunt mici. Daca
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diferentele intre reactanti i produsi sunt foarte mari, atunci energia de
reorganizare are valori foarte mari si sunt necesare corectii pentru ca
teoria sd poatd fi aplicata [31]. Pentru mai multe detalii privind
modelele aplicate in diverse cazuri, vezi [4, 32, 168, 256]. Principalele
aproximatii folosite in teoria lui Marcus sunt enumerate mai jos:

1. Reactantii sunt considerati a fi sfere Incarcate electric — aceasta
aproximatie permite calcularea simpld a energiei de reorganizare
externe, folosind ecuatiile Born. Moleculele sau ionii au rareori forma
sfericd, si de multe ori forma acestora, precum si distributia sarcinii,
pot duce la erori importante in calcularea energiei de reorganizare.

2. Teoria originala nu include efecte cuantice, care sunt importante la
calcularea coeficientului de transmisie.

3. Modelul solventului, "continuu dielectric", este unul relativ
primitiv; un model mai avansat ar include dispersia dielectrica, adica
dependenta de frecventd a constantei dielectrice. Una din deficientele
modelului continuu al solventului este neglijarea miscarii de translatie
a moleculelor de solvent: in cazul cel mai general, dimensiunile
reactantilor §i produsilor nu sunt identice, ceea ce inseamna ca
moleculele de solvent din sfera de solvatare trebuie sd se deplaseze,
fizic, in cursul transferului electronic [33]. Deasemenea, o
imbunatatire a teoriei ar consta, de exemplu, in inlocuirea modelului
solventului continuu cu un model bazat pe termodinamica statistica,
care in ultima instantd, ar trebui sd contina efecte datorate structurii
moleculare ale acestuia.

4. Teoria neglijeaza, pentru reactii electrochimice, efectul penetrarii
campului electric la interfata electrod/electrolit in electrodul metalic,
efect ce poate avea uneori contributii importante [210].

5. Aproximatia oscilatorului armonic, poate conduce la erori mari in
anumite situatii.

O parte din aproximatiile de mai sus au fost relaxate in diverse
studii; cateva din acestea sunt discutate pe scurt in capitolul 6.

Prin prisma celor prezentate mai sus, relatiile prezentate in
continuare trebuie privite ca aproximative, si aceasta datorita faptului
ca teoria lui Marcus, ca orice teorie, este doar aproximativa. Atat
contributia internd cat s1 cea externa dau rezultate in acord semi-
cantitativ cu experimentele, un acord exact intre teorie i experiment
fiind destul de rar intalnit.
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3.4. Comparatie intre formalismele Marcus-Hush si Butler-
Volmer

Ecuatia Butler-Volmer, scrisd pentru reactia de reducere O + e
— R este:

0
kY 1 exp| - P E=E)
RT

unde k° este constanta de vitez:i standard, 1ar o este coeficientul de
transfer de sarcina.

Pentru a obtine o expresie similarda folosind formalismul
Marcus-Hush introducem in ecuatia (15) ecuatia (14), obtinand pentru
constanta de viteza:

red

2
F(E-E°)-
kMY = Kvic xexp| — i ( )= Wo ¥ Wy
4RT

A

Neglijand corectiile de lucru wo s1 wg si considerand toate
celelalte corectii de lucru (ce nu depind de potentialul aplicat)
inglobate 1n valoarea lui K, obtinem:

0 N\2
kMY = Kvic xexp A (1+F(E E )J }

red " ART A

de unde dacd dezvoltam termenul patratic obtinem:
L F(E-E°) [F(E—EO)]Z}

kMY = Kvic,, x exp| —
4RT 2RT 4\RT

sau, notand termenul Kvi  xexp| — h cu k:
4RT

K Z 10 oxp| - FEZE") [FE-ENT
red 2RT 4\RT

care se poate scrie mai departe:

kMS — k% xex
red P RT 2 4\

F(E-E°)
4

1 :
Notand termenul 5 + = o obtinem:
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red

RT

ecuatie identica cu ecuatia Butler-Volmer, dar in care coeficientul de
transfer de sarcind depinde de potentialul aplicat. De notat cd expresia
riguroasd a coeficientului de transfer de sarcind se obtine prin
derivarea entalpiei libere de activare de potential (vezi sectiunea 4.2),
astfel incat o, # o definit mai sus; in cazul cel mai general, o, va
contine §i termeni corespunzatori corectiilor de lucru.

Pentru supratensiuni, £ — E°, mici termenul pitratic din ecuatia
Marcus-Hush (respectiv dependenta de potential a coeficientului de
transfer de sarcind) poate fi neglijat, regdsindu-se ecuatia Butler-
Volmer in care o este independent de potential. Figura 11 reda
comparativ (formalismul Butler-Volmer si respectiv Marcus-Hush)
dependenta de potential a constantei de vitezd pentru o reactie de
reducere.

KMS — kO « exp{— (’“F(E—_EO)}

12 5
O
Butler-Vol O/
104 utler- 0[7;37
4 O/
8 4 O/ ./.
~_~ E / /./
3 O /. Marcus-Hush
AT 6 o/ _.
v (]
= ] / /
—_— O/.
4 /.
o~
P
2 4 /e/
1 @
0 /
T T T T T T T T T T ' I
0.0 0.1 0.2 0.3 00.4 0.5 0.6
-(E-E")

Figura 11. Dependenta de potential a constantei de vitezd pentru o reactie
electrochimica de reducere. k° = 1 cm/s, a. = 0,5 (Butler-Volmer) si respectiv k° = 1
cm/s, A =1 eV (~96,5 kJ/mol) (Marcus-Hush).
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4. Reactii electrochimice in solutie — verificari
experimentale

4.1. Reactii omogene ("'redox") si eterogene ("'electrochimice"”)
In teoria originala a lui Marcus existd o corelatie stransa intre
reactiile cu transfer electronic omogene s§i cele eterogene
(electrochimice) [3, 21, 22, 34]. Folosind acest formalism, constanta
de vitezd a unei reactii electrochimice poate fi calculata, cel putin ca
ordin de marime, cunoscand constanta de viteza pentru un proces de
transfer electronic in mediu omogen, in asa numitele reactii de
"schimb izotopic"; putem de ca exemplu paralelismul intre sistemele:
Fe*" + Fe”" — Fe'' + Fe'*' (omogen) Fe®" — Fe’" (eterogen)
Ce™™ + Ce™ — Ce* + Ce™ (omogen) Ce*" — Ce** (eterogen)
unde asteriscul semnificd un izotop radioactiv.
Constantele de viteza pentru procesul omogen (k,y,), respectiv
eterogen (k) sunt legate in teoria Marcus prin relatia:

k k
—om (Ec. 45)
VA VA

om et

unde Z,, s1 Zy reprezintd frecventele de ciocnire pentru procesul
omogen (ciocniri bimoleculare intre reactanti) si respectiv eterogen
(ciocnirile reactantilor cu electrodul). Relatia (45) este o consecintd
directa a faptului cd in teoria Marcus entalpiile libere de activare
pentru procesul omogen si eterogen sunt legate prin relatia [21, 22]:

(AG)et = (AG Yon/2 (Ec. 46)

Din considerente statistice, implicand numarul de ciocniri In
faza gazoasd intre doud particule sau dintre o particuld si un perete,
valorile pentru Z,,, s1 Z se pot calcula usor, rezultand expresiile [22]:

Z, = 1/8’%*TR2; Z, :W/ZkT* (Ec. 47)
m ™m

unde m* este masa redusa iar R este diametrul de ciocnire, numarul de
ciocniri cu peretele fiind exprimat pe unitatea de suprafatd; in mod
curent, pentru temperatura de 25°C si valori obisnuite ale lui m* si R,
Zom = 10" M's™ far Z,, = 5x10° — 10* cm/s.

Pentru reactii in care contributia internd la energia de
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reorganizare este neglijabila, Hush [49], considerand ca interactiunile
intre un ion si "imaginea" sa din electrod sunt foarte mici pentru
concentratii ionice mari (fapt caracteristic reactiilor electrochimice,
unde se utilizeaza un electrolit inert in concentratie mare) datorita
ecrandrii sarcinii de catre stratul dublu electric sugereaza ca (AG*)Om ~
(AG*)et, si deci ca:

k k

—m oy Ec. 48
7 ~7 ( )

et et

Verificarea relatiilor (45) sau (48) a facut obiectul mai multor
studii in anii '70, insa rezultatele obtinute sunt contradictorii, sugerand
ca teoria simpla, implicand ciocniri similare unor ciocniri in gaze, pe
baza careia aceste relatii au fost obtinute nu este intru totul adecvata.
Nici una din relatiile (45) si (48) nu pare a fi verificata experimental in
mod sistematic; exista date [35, 36, 45] care arata ca relatia (45) este
calitativ verificatd pentru reactii nu prea rapide, in timp ce alte studii
[58] sugereaza ca ecuatia (48) este mai potrivita.

Kojima si Bard [58] subliniaza ca verificarea experimentald a
celor doua relatii nu este deloc simpld, intrucat pentru multe reactii
omogene vitezele de reactie masurate contin o contributie difuzionala
greu de eliminat. In cazul reactiilor electrochimice constantele de
viteza trebuie corectate pentru efectul stratului dublu electric, fapt ce
necesitd informatii privind distanta de la suprafata electrodului la care
are loc transferul electronic si valoarea potentialului electric in acest
punct, ambele fiind greu de obtinut cu oarecare precizie [37].

De fapt, ambele relatii sunt valabile numai aproximativ, Hupp
s1 Weaver [38] aratand cd aceste ecuatii, deduse considerand ciocniri
similare cu cele din gaze, nu pot fi folosite decat cu erori mari pentru
reactii In faze condensate. Pentru o reactie In faza gazoasa, ciocnirile
intre molecule (sau molecule si un perete) duc intr-adevar la formarea
unui complex activat, deoarece prin ciocnire, o0 parte a energiei
cinetice este transformatd 1n energie "de activare" (de obicei de
vibratie). Spre deosebire de reactiile in fazd gazoasa insa, reactiile in
solutie sunt "activate" prin fluctuatii ale energiei solventului, prin
transfer energetic catre modurile de vibratie interne ale moleculei de
reactant. Deasemenea, pentru o reactie electrochimica notiunea de
"ciocnire" este oarecum vaga: o reactie de sferd exterioard are loc in
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zona planului Helmholtz extern, deci la o oarecare distantd de
suprafata metalului. In fapt, reactiile de sferd exterioara implica
tunelarea unui electron intre un acceptor si un donor, nefiind
obligatoriu ca aceste specii sa fie in contact direct pentru a se produce
transferul unui electron.

Folosind un formalism ce implica formarea unui "precursor" de
reactie, Hupp s1 Weaver [38] obtin o corelare mai buna intre viteza
reactiilor electrochimice si a celor omogene, expresia constantei de
viteza dedusa astfel (ecuatia 15) fiind folositd astdzi in descrierea
cineticii unei reactii electrochimice.

4.2. Coeficientul de transfer de sarcina
Una din predictiile importante ale teoriei lui Marcus este
valoarea coeficientului de transfer de sarcina a:

a_l@AG# _1+F(E—E°)—(WO—WR)
F 0E 2 2A

valoarea acestuia fiind apropiati de 0,5. In plus, teoria prezice si o
dependenta de potentialul aplicat, care insd, Tn marea majoritate a
cazurilor, este slaba, fiind dificil de pus in evidenta experimental.

Dupa cum se observa din Tabelul 1, coeficientul de transfer de
sarcind este, cu cateva exceptii, foarte apropiat de 0,5, asa cum rezulta
din ecuatia (49). Existd cazuri in care a depinde de potential, Tnsa
numai putine dintre acestea [39—42] se refera la reactii simple, de sfera
exterioard, pentru care relatia de mai sus sa fie valabild, iar unele din
rezultatele acestor studii sunt controversate [43].

Intr-o lucrare de referinta, Savéant si Tessier [40] au determinat
dependenta de potential a coeficientului de transfer de sarcind la
reducerea fert-nitrobutanului in acetonitril §i dimetilformamida,
rezultand o variatie de circa 0,23 V' in dimetilformamida si 0,14 V!
in acetonitril, in bun acord cu teoria, ce prevede 0,21 V™' si respectiv
0,15 V'l, cu toate ca erorile la calcularea coeficientului de transfer de
sarcind sunt mari. Unele studii mai vechi au fost reluate recent si
reinterpretate [170], ardtdnd, cu toate erorile inerente, cd existd o
concordanta buna intre predictiile teoretice si datele experimentale.

Intr-un studiu ceva mai recent si foarte detaliat Bond et al. [42]
calculeazd dependenta de potential a coeficientului de transfer de
sarcind la reducerea 2-metil-2-nitropropanului pe electrod de mercur

(Ec. 49)
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in acetonitril. Rezultatele confirma dependenta lui a de potential, cu o
valoare de 0,128 + 0,038 V', in timp ce ecuatia (49) prevede o valoare
de 0,150 + 0,010 V' pentru o energie de reorganizare de 1,67 eV.
Concordanta intre valorile medii este bund, insa din nou eroarea de
circa 30% la calcularea dependentei de potential a coeficientului de
transfer de sarcina din datele experimentale este prea mare pentru a
permite o analizd cantitativa. In plus, valorile constantelor de viteza,
pe baza carora a fost determinat coeficientul de transfer de sarcina, nu
au fost corectate pentru efectul stratului dublu electric.

Tabelul 1. Coeficientul de transfer de sarcina pentru citeva reactii electrochimice
adiabatice, de sferad exterioara.

Cuplu redox Sistem o Ref.
Benzonitril”” 0,64 + 0,03
4-Cianopiridina’~ 0,54 + 0,02
o-Tolunitril”" 0,59 + 0,02
m-Tolunitril”" 0,57 0,02
p-Tolunitril®” 0,59 = 0,02
Ftalonitril”" 0,60 + 0,03
Tereftalonitril®~ 0,54 + 0,03
Nitrobenzen”" Hg; 0,5M TBAP in DMF, 22 0,70 + 0,03 [58]
m-Dinitrobenzen”” +2°C 0,50 £ 0,04
p-Dinitrobenzen”” 0,61 0,05
m-Nitrobenzonitril®~ 0,60 £ 0,06
Antracen”” 0,55+ 0,04
Perilen”" 0,50+ 0,1
Naftalina”" 0,56
trans-Stilben®~ 0,58
a-Metil-trans-stilben” 0,45
Hexametil-trans-stilben”” 0,46

Pt, Pd, Au, Cu, Ag, Hg; IM 0,41 £ 0,04 (c)
Ru(NH;)s> " KF in H,0, 20 °C 0,51+0,05(a) [55]
Ru(fen);*"** Pt, Au; 0,IM TBAP in 0,57 (PC) [113]
MeCN sau PC, 20 °C 0,52 (MeCN)
Cl0O, /CIO, Au; IM KNO; in H,0, 20 °C 0,57 + 0,03 [44]

(¢) = catodic; (a) = anodic; TBAP = perclorat de tetrabutilamoniu; MeCN = acetonitril;
DMF = dimetilformamida; PC = propilencarbonat; fen = fenantrolina.

In studiul experimental al reactiilor electrochimice un rol foarte
important il are transportul de masa: pe masura ce potentialul variaza
(in sensul cresterii supratensiunii), reactia electrochimica devine din
ce In ce mai rapida, astfel ca viteza globald a procesul electrochimic
devine controlatd practic de etapa de transfer de masa. Din acest
motiv, in solutie este dificil de extins studiul cineticii de electrod la
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supratensiuni mari (de ex., in ref. [40] domeniul de supratensiuni nu
depaseste 0,4 V), pentru care ecuatia (49) prezice o dependenta
semnificativd a lui o de potential. Existd posibilitatea extinderii
domeniului de potential in care etapa determinantd de viteza sa fie
transferul electronic prin intensificarea transferului de masa, (de obicei
prin agitare puternicd), insa, intrucat dependenta constantei de viteza
electrochimice de potential este exponentialad, domeniul de potential
nu poate fi extins prea mult.

Dezvoltarea electrochimiei monostraturilor adosrbite in anii '90
(vezi sectiunile 5.2 si 5.3), pentru care dependenta coeficientului de
transfer de sarcind de potential este mult mai usor de pus in evidenta, a
dus oarecum la scaderea interesului pentru astfel de determinari
experimentale in solutie.

4.3. Energia de activare si energia de reorganizare

In sectiunea 3.1 am vizut ci energia de reorganizare, A, contine
doi factori: unul corespunzdtor reorganizdrii interne a moleculei in
cursul transferului electronic (ce contine contributii de vibratie,
datorate posibilelor modificari ale legaturilor chimice), iar celalalt
corespunzdtor reorganizarii solventului in jurul moleculei. Distinctia
intre cele doud tipuri este Insd formald, si mai degrabd de naturd
practicd decat teoretica.

Figura 12. Schema ilustrand posibilele modificari structurale in reactia O + ¢ — R:
legaturile se alungesc si 1n acelasi timp apar si modificari de solvatare.

Daca aproximatia oscilatorului armonic este justificata pentru
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toate vibratiile, atunci energia de reorganizare internd A; se poate
estima ca [13, 45]:

_\! 2
= 251 (Mo, ~ gy (Ec. 50)
J

unde f; sunt constantele "reduse" de forta ale legaturilor (in teoria lui
Marcus, se presupune cd acestea nu variaza semnificativ Intre reactanti
s1 produsi) iar Ag; semnifica variatiile in jurul starii de echilibru a
legaturilor pentru O si R. Constantele reduse de forta sunt calculate ca:

2 ij f/R

unde f]O si ];R sunt constantele de forta ale legaturii j pentru specia
oxidatd si, respectiv, redusa. Constantele de forta pentru vibratia
legaturilor se pot calcula cu ajutorul frecventelor de vibratie obtinute
experimental din spectre IR sau, mai bine, din spectre Raman [46]:

fi=4n’vi x Sy (Ec. 52)

unde v; este frecventa de vibratie a legdturii j, ¢ este viteza luminii (in
vid) 1ar p; este masa redusa a cuplului implicat in vibratie.

Energia de reorganizare exterioard, ce descrie rearanjarea
solventului in decursul reactiei, se poate estima in teoria lui Marcus pe
baza unui model foarte simplu, ce implica considerarea solventului ca
un continuu dielectric, caracterizat de doua constante dielectrice: cea
staticd (la frecventd zero), & (circa 80 pentru apd) si cea optica (la
frecventd mare), &, = nz, unde n este indicele de refractie al
solventului (g,, ~1,8 pentru apd). Se poate arata [9, 22, 47],
considerand energii de solvatare de tip Born, cd energia de
reorganizare externi este’:

2 2

N,(1 1 11

=TI (L (Ee. 59
8ne, \a 2R

cu A, in J/mol; z este numarul de electroni transferati, a este raza

? Termenul (1/eop — 1/€5) mai este cunoscut sub numele de "factor Pekar".



— 42—

reactantului iar 2R este dublul distantei dintre centrul reactantului si
electrod, sau distanta dintre centrul moleculei reactantului si o sarcina
fictiva (denumita sarcina "imagine") aflatd in interiorul metalului la
aceeasi distantd de suprafata electrodului ca si molecula reactantului.
In alte tratiri [48, 49] se considerd ci reactantul este ecranat practic in
totalitate datoritd stratului dublu electric, interactiunile electrice intre
ion si "imaginea" sa devenind neglijabile; in aceastd aproximatie
distanta caracteristica este chiar distanta reactant-electrod, iar energia
de reorganizare va fi:

N, (1 1 1 1
A, :”—A(———jx — - (Ec. 53"
8ne, \a R

Tabelul 2. Valori experimentale i calculate ale entalpiei libere de activare la
potentialul standard pentru cateva sisteme electrochimice (reactii de reducere).
Compilate din ref. [44, 50, 51, 58, 177].

Sistem Electrod Solutie’ (AG*)exp (AG)cate gt
(eV) (eV) (%)
V(H,0)s" Hg IM HCIO,, 20°C 0,379 0,389 +2,6
Cr(H,0)s™" Hg 0,1M HCIO,, 25°C 0,541 0,432 -20,1
Mn(H,0),"" Pt 4M HCIOy, 22°C 0,427 0,467 +9,4
Fe(H,0)s™" Pt IM HCIO,, 20°C 0,373 0,400 +7,2
Co(H,0)s™" Pt 5,6M HClO,, 2°C 0,586 0,390 -33.4
Ce(H,0)" Pt IM HCIO,, 22°C 0,515 0,293 -43,1
Fe(CN)s*™ Pt IM KCl, 20°C 0,299 0,310 +3,7
Co(NH3)s*" Hg 0,1M NaClOQy,, 25°C 0,551 0,352 -36,1
WO Pt 1M H;PO,, 25°C 0,355 0,376 +5,9
ClO, C 0,5M Na,SO,, 25°C [50] 0,341 0,503 +47,5
Pt, Au,C 1M KNO;3, 20°C [44] 0,301 0,277 -8,0
Naftalina Hg DMF/0,1M TBAI, 30°C 0,237 0,247 +4,2
Antracen Hg DMF/0,1M TBAI, 30°C 0,200 0,223 +11,5
Tetracen Hg DMF/0,1M TBAI 30°C 0,224 0,216 -3,6
Perilen Hg DMF/0,1M TBAI, 25°C 0,200 0,210 +5,0
trans-stilben Hg DMF/0,1M TBAI, 30°C 0,235 0,206 -12,3
Ciclooctatetraend ~ Hg DMF/0,1M TPAP, 25°C 0,359 0,375 +4,4
Azobenzen Hg DMF/0,I1M TEAP, 20°C 0,255 0,216 -15,3

1,4-benzochinona  Pt, Au,C ACN/0,1M TEAB, 23°C 0,238 0,295 +23,9
1,4-naftochinond  Pt, Au,C ACN/0,IM TEAB, 23°C 0,229 0,270 +17,9
9,10-antrachinond  Pt, Au, C ACN/0,1M TEAB, 23°C 0,223 0,245 +9,86
Ferocen Pt ACN/0,1M TEAP, 25°C 0,260 0,260 0
" Solutii apoase dacd nu se specificd altfel; TBAI = iodura de tetrabutilamoniu; TEAP =
perclorat de tetraetilamoniu; TEAB = bromura de tetractilamoniu; ACN = acetonitril; DMF
= dimetilformamida
e = 100X[(AG eate = (AG )exp)(AG exp
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Pentru valori tipice ale parametrilor din ecuatia (53'): R = 5,5
A, a=3 A [94] si (1/g,, — 1/g5) = 0,551 (pentru apa — vezi Tabelul 3),
rezultd ca energia de reorganizare externd, A, =~ 1,1 eV (105 kJ/mol).

O relatie mai complicatd da rezultate ceva mai apropiate de cele
experimentale:

2 2
ke=ﬂ TPRLES IO S TR T O (Ec. 53")
&g, € (a+r/p,) € a

s op

unde p; este un parametru de polarizare a solventului, care depinde de
marimea $i tipul sarcinii reactantului, respectiv dacd este anion sau
cation. Acest parametru se poate estima din entalpii libere de solvatare
a ionilor [52]. Ecuatia 53" conduce la valori ale energiei de
reorganizare mai mici fatd de relatia Marcus (ecuatia 53) cu circa 0,3
eV pentru oxidare si 0,2 eV pentru reducere (pornind de la o molecula
neutrd avand raza de 0,37 nm).

Experimental 1nsd, nu se determind direct energia de
reorganizare, ci de obicei se determind entalpia libera de activare (din
ecuatiile 13, 14 51 16):

0
AG" = wo + m*, cu m:{hAG %o _WR]iarhxime
2 2\

de unde, dacd se cunosc corectiile de lucru, atunci se poate determina
energia de reorganizare si compara cu predictiile teoretice. De multe
ori insd se preferd si se compare direct valorile AG” determinate
experimental cu cele calculate. Pentru a elimina influenta potentialului
electrodului si a putea compara valorile obtinute pentru diverse
sisteme, entalpia libera de activare se calculeaza la potentialul
standard (unde AG® = 0), aceastd valoare fiind numiti uneori entalpie
de activare intrinseci, AG";,, pentru care [15]:

m=— Ly Yo~ Wr (Ec. 54)
2 2A

Daca se neglijeaza corectiile de lucru rezulta:

A
AG i = " (Ec. 55)
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relatie folositd des pentru estimarea energiei de reorganizare totale.
Prezentam spre ilustrare in Tabelul 2 valori ale entalpiei libere de
activare pentru cateva reactii electrochimice, comparate cu cele
rezultate din calcul.

Studii ulterioare [53, 54 si referintele citate Tn acestea] au aratat
ca unele din datele folosite in referinta [50] la calcularea entalpiilor
libere de activare pentru reactiile implicand complecsi metalici au
erori mari datorita faptului cd pentru contributia internd a energiilor de
reorganizare au fost utilizate estimdri teoretice, si nu determinate
experimental.

Atat calcularea, dar mai ales determinarea experimentald a
energiilor de activare sunt dificile. In primul caz, calculul energiei de
reorganizare interne necesita date privind legaturile chimice (lungimi
si constante de fortd), si dimensiunea ionilor, date ce nu intotdeauna
sunt disponibile cu precizie suficientd. Mai mult, energia de
reorganizare externd calculatd folosind relatia Marcus, ce utilizeaza
ecuatia lui Born, da rezultate bune doar pentru ioni cu sarcind mica
si/sau de dimensiuni mari, i care pot fi considerati sferici.

Tabelul 3. Valori ale parametrului (1/e,, — 1/€5) pentru cativa solventi la 25°C.

Solvent (1/egp — 1/gy)
Apa 0,551
Metanol 0,538
Etanol 0,500
Propilen carbonat 0,480
Acetonitril 0,529
Benzonitril 0,390
Diclormetan 0,382
Dimetilformamida 0,463
Dimetilsulfoxid 0,437
Nitrometan 0,498
Propionitril 0,503
Tetrahidrofuran 0,388
Piridina 0,359

Determinarea experimentald a energiilor de activare pentru
reactii electrochimice in solutie este si ea dificila, din mai multe
motive, enumerate mai jos:

1. Date cinetice precise pentru reactiile electrochimice in solutie pot fi
obtinute numai dacd influenta transportului de masa poate fi complet
eliminatd. Acest lucru se realizeaza practic fie prin intensificarea
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puternica a transportului de masa [55, 56], astfel Incat procesul sa fie
controlat exclusiv cinetic, fie prin utilizarea unor metode
electrochimice (in general metode de curent alternativ) care sd permita
eliminarea facild a efectului transportului de masa [57, 58].

2. Multe reactii electrochimice sunt foarte sensibile la modul in care
electrodul este curatat Tnaintea masuratorilor. Suprafata electrodului
trebuie sa fie lipsitd de oxizi, sau impuritdti ce se adsorb specific si
care pot conduce la rezultate nereproductibile [59]. In alte cazuri, cum
ar fi Co(H,0)s* /Co(H,0)¢’", Ce(H,0)s /Ce(H,0)¢", reactiile decurg
la potentiale foarte anodice, la care chiar si metalele nobile (Au, Pt)
formeazd oxizi. Din acest motiv, pentru obtinerea unor rezultate
reproductibile, masurarea unor valori precise necesita proceduri foarte
riguroase, si uneori complicate, de curatare a suprafetei electrozilor.

3. Stratul dublu electric existent la interfata electrod/solutie introduce
o corectie de lucru, care numai rareori este nula, de cele mai multe ori
neputand fi neglijatd, mai ales pentru reactanti de dimensiuni mici.
Deseori corectiile de lucru pentru transferul sarcinilor prin stratul
dublu electric sunt foarte aproximative, fapt ce introduce erori
semnificative in estimarea constantelor de viteza, si deci, a
parametrilor de activare. Pentru mai multe detalii, vezi sectiunea 4.5.
4. In multe situatii, este necesard purificarea avansati a solventului,
pentru a evita prezenta unor substante susceptibile de a servi drept
electrocatalizatori, ce pot furniza informatii complet eronate despre
cinetica reactiei electrochimice ([60] s1 sectiunea 4.8).

5. Majoritatea reactiilor electrochimice adiabatice s1 de sferad
exterioara sunt foarte rapide: determinarea constantelor de vitezad este
dificila si de obicei implica fie erori mari, fie un efort experimental
deosebit [61]. Selectarea tehnicilor de investigatie, electrochimice sau
de altd naturd, prin care se determind parametrii cinetici este foarte
importantd, acestea trebuind sd conducd la cat mai putine erori de
masurare si sd fie simplu de interpretat. Din pdcate, pentru reactiile
adiabatice si de sferd exterioard, reactii foarte rapide, aceste cerinte
sunt rareori indeplinite: erorile la calcularea constantelor de viteza
sunt adeseori foarte mari, in mod curent de ordinul a 20%, dar si 40%
sau chiar 50% [62-64]. Folosirea  microelectrozilor  si
ultramicroelectrozilor [65] precum si a tehnicilor de curent alternativ,
folosite deja cu succes [57, 58] si foarte populare la ora actuala [44,
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66, 113, 178, 179] permit determinarea ceva mai precisa a constantelor
de viteza, dar chiar si in aceste situatii erorile pot fi mari Intrucat
constantele de viteza trebuie sd fie corectate pentru efectul stratului
dublu electric.

4.4. Regiunea inversa

Regiunea "inversd" este domeniul in care viteza de reactie
scade odati cu cresterea lui AG® (vezi Figura 5). Aceasta pare, la
prima vedere, a fi total neintuitiv si in conflict cu ceea ce stim despre
reactiile chimice. Efectul este insd relativ simplu de inteles: atunci
cand AG" este foarte negativ, produsii trebuie si preia o cantitate de
energie foarte mare (vezi Figura 13 (c), fapt ce se reflectd mai ales
prin vibratii neobisnuit de puternice (si care ar duce de fapt la
descompunerea produsilor). Intrucat energia preluati este greu de
preluat fara ca produsii sa regenereze reactantii, acest lucru va duce de
fapt la o scadere a vitezei globale a reactiei de transfer electronic.
Tratarea teoretica Marcus-Hush nu mai este riguros valabild in
regiunea inversa, care implicd de obicei efecte termice foarte mari, si
deci diferente foarte mari intre reactanti si produsi; in plus, este posibil
ca in regiunea inversd reactia sd nu mai fie adiabatica.

(a) (b) (c)

Figura 13. Curbe de energie potentiald ce aratd schematic, pentru o anumita energie
de reorganizare ), regiunea "normala" (a), & < -AG’, punctul "optim" (b), A = -AG”,
si regiunea "inversa" (c), A > -AG".

Regiunea "inversa" a putut fi evidentiatd pentru reactii cu
transfer electronic in mediu omogen [67-71, 74 si referintele incluse],
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si este unul din motivele aparitiei fenomenului de chemiluminescenta
[72, 73].

In realitate, pentru regiunea "inversa", aproximatia oscilatorului
armonic nu mai este justificatd, intrucat apar vibratii importante. In
plus, pot apare si efecte secundare, ca de exemplu efecte cuantice
(tunelarea nucleard), sau limitarea difuzivd a vitezei de reactie,
complicand interpretarea rezultatelor experimentale. Desi unul din
succesele teoriei originale a lui Marcus il constituie predictia
existentei "regiunii inverse" pentru reactii cu transfer de electroni
omogene, aceasta este numai calitativ explicatd, experimentele ardtand
ca este necesard o tratare mai elaboratd, incluzand pentru astfel de
reactii de obicei puternic exoterme, si efecte cuantice [74—7576].

Pentru reactii electrochimice pe electrozi metalici, desi teoretic
ar putea exista o regiune inversa, experimental este practic imposibil
ca aceasta sd fie pusd in evidenta. Motivul 1l constituie aproximatia
folosita In descrierea teoreticd, si anume ca electronii transferati din si
catre metal provin numai din nivelul Fermi. In realitate insa, chiar
dacd reactia electrochimicd ar putea prezenta o inversie la potentiale
foarte negative (pentru reduceri electrochimice), vor exista
intotdeauna stari energetice ocupate sub nivelul Fermi al metalului, ce
pot transfera electroni fard inversie, avand energie mai mica (un
rationament similar este valabil si pentru reactiile de oxidare
electrochimica — vezi sectiunea 3.2). "Golul" creat sub nivelul Fermi,
neputand rdmane neocupat, este ocupat de un electron din regiunea
nivelului Fermi, diferenta de energie corespunzatoare acestui proces
fiind disipata sub forma de caldura. Asadar, faptul ca, spre deosebire
de speciile aflate in solutie ce au o distributie energetica gaussiana,
distributia energetica a electronilor in metal este practic constanta, atat
sub cat si deasupra nivelului Fermi, face ca regiunea inversa sa fie
inexistenta pentru reactiile electrochimice pe electrozi metalici [77].

Existenta unei benzi interzise in semiconductori a condus la
ideea cd o regiune inversd tip Marcus poate exista pentru reactii
electrochimice pe electrozi semiconductori cu banda interzisa largd, cu
conditia ca energia corespunzatoare potentialului standard al cuplului
redox sa fie mai mare decat energia de reorganizare corespunzatoare
nivelelor energetice din banda (de conductie sau de valentd) prin care
are loc transferul electronic in semiconductor [78, 79]. Desi au existat
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tentative de a pune in evidentd o astfel de regiune inversa pentru
electrozi semiconductori [80, 81 si referintele incluse], iar rezultatele
experimentale sugereaza ca aceasta exista, datele sunt controversate si
este necesar sa fie confirmate.

Este interesant de notat cd pentru reactii electrochimice
implicand SAM-uri (vezi sectiunile 5.2. si 5.3.) se poate pune in
evidenta o zond similarad celei "inverse", in care constanta de viteza
ramane practic constantd pe masurad ce potentialul de electrod devine
din ce in ce mai departat de valoarea de echilibru [160, 162, 182, si
Figura 17].

4.5. Influenta stratului dublu electric

Pentru reactii de sfera exterioara, constanta de echilibru de
formare a precursorului (sau, respectiv succesorului) este foarte dificil
de determinat experimental, fiind foarte mica, existand numai cateva
cazuri pentru care aceastd valoare este masurabild. Din acest motiv,
corectiile energetice pentru entalpia libera de activare (termenii wg $i
wr) vor fi practic identice cu corectiile pentru efectul stratului dublu
electric, si sunt estimati cu ajutorul modelelor stratului dublu electric
ce calculeaza gradientul de potential electric in vecindtatea
electrodului. Influenta stratului dublu electric asupra cineticii reactiilor
electrochimice a fost recunoscutd de mult, si a fost initiatd (incd din
1933) si devoltatda de catre Frumkin si scoala de electrochimie din
fosta Uniune Sovieticd [82-84], fiind cunoscutd sub numele de
"efectul Frumkin" sau "corectia Frumkin". In cadrul acestei teorii,
bazatd pe modelul stratului dublu electric Gouy-Chapman-Stern, se
considerd cd wp s1 wg sunt date exclusiv de energia electrostatica
asociata transportului unei specii incarcate electric in campul electric
din imediata apropiere a electrodului (lucrul de natura electrica apare
datorita deplasarii sarcinii electrice de la infinit la un punct din planul
Helmbholtz extern, unde se considera ca are loc transferul electronic).

Efectul Frumkin este strans legat de structura stratului dublu
electric la interfata electrod/electrolit si se datoreaza in esentd faptului
ca reactia electrochimica are loc la o anumitd distantd de electrod,
unde potentialul electric poate sa fie diferit de cel din volumul solutiei
(considerat iIn mod normal ca fiind zero). Ca urmare, influenta
stratului dublu electric asupra cineticii unei reactii electrochimice se
manifestd sub doua aspecte:
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1) Daca sarcina reactantului O este diferitda de zero, atunci
concentratia sa, (presupunand ca O nu se adsoarbe specific) la planul
Helmholtz extern (unde se presupune ca are loc transferul electronic)
va fi diferitd de cea din afara stratului difuz.

2) Diferenta de potential electric ce "actioneaza" asupra reactiei
nu va mai fi oy — @s, ci va deveni @y — @s — @, unde @y este
potentialul electric in metal, ¢@s este potentialul electric in volumul
solutiei (considerat de obicei ca fiind egal cu zero) iar ¢, este
potentialul electric la planul Helmholtz extern. Aplicand cele doua
corectii [13-p. 572, 46, 85], rezultd pentru constanta de viteza "reala":
—(a-2z)Fo, :|

(Ec. 56)

0 _ 1.0
ke =K exp[ RT

unde Kk’ si koapp sunt, respectiv, constanta de viteza corectatd si cea
aparentd (determinatd experimental), o este coeficientul de transfer de
sarcind, z este sarcina reactantului iar ¢, este potentialul electric la
planul Helmholtz extern (pentru mai multe detalii privind stratul dublu
electric si1 corectia Frumkin clasica, vezi [86], p. 197-205). De notat ca
ecuatia (56) este obtinutd considerand constanta de vitezd datd de
ecuatia Butler-Volmer: am vdzut insa ca pentru domenii de
supratensiune nu foarte mari, formalismele Butler-Volmer si Marcus-
Hush conduc la rezultate identice (vezi sectiunea 3.4).

Corectia este deseori dificil de aplicat pentru reactii in solutie,
intrucat necesita fie determinari care sa permita calcularea lui ¢,, greu
de obtinut pentru electrozi solizi [87], fie date experimentale care
calculeaza aceste valori. Deasemenea, valoarea sarcinii z a
reactantului poate fi diferitd de cea din volumul solutiei, datorita atat
formarii perechilor de ioni cat si prezentei unui camp electric relativ
intens in stratul dublu electric [82, 88]. In plus, teoria Gouy-Chapman-
Stern a stratului dublu electric este destul de primitiva si nu descrie
foarte exact interfata electrod-electrolit (vezi de ex. [89, 90]. Cu toate
aceste deficiente, corectia Frumkin ramane incd cea mai uzuald
metodd pentru corectia constantelor de viteza deoarece este relativ
simpla, nu necesita calcule complicate, fiind totusi suficient de precisa
in multe situatii [91, 93].

Pentru o reactie de sfera exterioard in solutie, distanta de
suprafata electrodului la care are loc transferul electronic nu este
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foarte bine definitd: desi se presupune cd centrul de masd al
reactantului se afld exact in planul Helmholtz extern, de multe ori, din
considerente pur geometrice, acest lucru conduce la situatii imposibile
[92, 113 si Figura 14]. In aceste situatii, implicand de obicei reactanti
de dimensiuni relativ mari (cum este cazul, de exemplu, pentru
complexul Ru(fenantrolind);>"), nu este nevoie si se aplice corectia
Frumkin, iar constanta de vitezd determinata experimental se
considera egalad cu cea reald [92, 113]. Alternativ, se poate estima
distanta planului de reactie fata de electrod, cunoscand raza ionilor din
electrolit [93] si astfel se poate corecta efectul stratului dublu electric
pentru cazul in care planul de reactie nu coincide cu planul Helmholtz
extern. Problema distantei de electrod la care are loc transferul
electronic este Tnsa destul de complicata, datoritd faptului ca aceasta
nu este de fapt constanta, existand un interval de distante in loc de un
singur plan la care are loc transferul electronic [15, 94].

Pm (Pz: Pr Cation @

Solutie

A
= A

Figura 14. Reprezentare schematicd a stratului dublu electric in apropierea
electrodului metalic si specia electroactiva (O) pentru care planul de reactie (PR)
nu corespunde cu planul Helmholtz extern (PHE). Curba reprezinta schematic
variatia potentialului electric.
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Strans legatd de structura stratului dublu electric, ce depinde
atat de proprietatile electrodului metalic cét si de cele ale solutiei de
electrolit, este influenta acestuia asupra solvatarii ionilor odatd cu
apropierea de electrod. In tratirile teoretice simple, ce considerd
solventul ca un dielectric continuu, se considera de obicei ca
reactantul (ion sau moleculd neutrd) este solvatat in acelasi mod
indiferent de pozitia sa in spatiu. In imediata apropiere a electrodului,
in apropierea planului Helmholtz extern, unde existd Tncd un camp
electric relativ puternic, structura si proprietatile solventului pot fi insa
foarte diferite de cele din volumul solutiei. Ca atare, gradul de
solvatare a ionilor odatd cu patrunderea si deplasarea prin stratul difuz
se poate schimba fatd de acela din volumul solutiei. Desi acest efect
este dificil de testat experimental, existd studii care sugereaza ca
acesta este deosebit de important in cazul reactiilor electrochimice ale
unor complecsi si aquo-complecsi metalici, cum ar fi V(H,0)s ",
Eu(H,0),”", Cr(H,0)s’", Fe(H,0)¢"", in solutii apoase [95-97]. Pentru
astfel de cupluri redox, predictiile teoretice sunt in total dezacord cu
experimentele. Astfel, constantele ce viteza pentru reducerea
V(H,0)s’", Eu(H,0),”" si Cr(H,0)¢’" pe electrod de mercur au valori
mai mici cu pana la 3 ordine de marime pe electrod de galiu [96],
diferentele fiind atribuite unei modificari puternice a mediului de
reactie (respectiv apei) in zona interfaciala.

Putem asadar concluziona cd influenta stratului dublu electric
asupra cineticii reactiei electrochimice este complexd, iar corectia
Frumkin aplicatd in mod obignuit reprezinta numai un aspect al acestei
influente.

4.6. Influenta electrodului metalic

Atat formalismul Marcus-Hush (vezi sectiunea 3.1) cat si
formalismul Marcus-Gerischer (vezi sectiunea 3.2) prezic cd, pentru
reactii adiabatice si care nu decurg prin intermediari adsorbiti (reactii
de sferd exterioard), cinetica reactiei electrochimice nu depinde de
natura electrodului metalic. Acest fapt poate parea surprinzdtor la
prima vedere, Insd reamintim cd o reactie adiabaticd implica
interactiuni relativ slabe intre specia redox si electrod, iar faptul ca
transferul electronic are loc fara adsorbtie specificd face ca natura
electrodului metalic sa nu fie importanta, electrodul jucand doar rolul
unui "rezervor" de electroni. Acest lucru nu mai este valabil in cazul
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in care electrodul este semiconductor [27, 98], si nici 1n situatia in care
reactantii se adsorb puternic, caz in care natura electrodului metalic
este foarte importantd (vezi cazul degajarii hidrogenului pe diversi
electrozi).

Parsons [99] demonstreaza independenta cineticii unei reactii
de sferd exterioarda de natura electrodului folosind considerente
termodinamice. Si considerdm o reactie de electrod O° + ¢ — R*,
unde z este sarcina speciei oxidate O. Reactia decurge prin intermediul
unui "complex activat", A", ce interactioneazd slab cu electrodul
metalic s1 a cdrui sarcind este (z — ¢), cu 0<g<l. Daca neglijam
influenta stratului dublu electric, specia ce reactioneaza la electrod se
afla sub influenta aceluiasi potential electric ca in volumul solutiei. in
aceastd situatie, entalpia liberd de activare a procesului de mai sus
poate fi scrisa ca:

AG" =y —Ho —qH, (Ec. 57)
unde [i; simbolizeazi potentialele electrochimice standard ale speciei
i, 1ar indicii "#", "O" si "e" se refera la complexul activat, specia

oxidata si respectiv electronii din electrodul metalic. Potentialele
electrochimice standard pot fi scrise in continuare ca:

B = +z,ed (Ec. 58)

unde p) este potentialul chimic standard pentru specia i iar ®* este

potentialul electric in faza (o) in care se afla specia i. Inlocuind (58) in
(57) obtinem:

AG" =py —pg —qug +gqe(®M — @) (Ec. 59)

unde ®™ este potentialul electric in faza metalicd, iar ®° este
potentialul electric in solutie. In conditii standard si la echilibru putem
insa scrie:

flo +He = g (Ec. 60)
de unde, folosind (58), rezulta:

@" %) - (Mo +He +Hy)

rev
e

(Ec. 61)
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unde indicele "rev" semnificd valoarea la echilibru (potentialul
standard). Dacd introducem (61) in (59), atunci obtinem pentru
entalpia libera de activare:

AG" =y —(1-q)us —guy (Ec. 62)

expresie care, intr-o primd aproximatie, nu depinde de natura
electrodului metalic. Potentialul chimic al complexului activat, u,

poate depinde in general de natura electrodului, Tnsa tinand cont de
faptul ca am presupus ca interactiunile dintre acesta si electrodul
metalic sunt slabe, atunci potentialul chimic al complexului activat
este de asteptat sa nu depindd in mod semnificativ de natura
electrodului metalic; pentru mai multe detalii, vezi [21, 48].

Tabelul 4. Variatia constantei de viteza cu natura electrodului metalic pentru unele
cupluri redox.

Sistem redox Solutie Electrod k’ (cm/s) Ref.
1,4-benzochinond”” 0,3M TEAB in AcN, Pt 0,63 + 0,06
23°C Au 0,66 + 0,02 [51]
grafit 0,45 +0,01
1,4-naftochinona”” 0,3M TEAB in AcN, Pt 0,83 + 0,06
23°C Au 0,71 + 0,04 [51]
grafit 0,51 +0,09
9,10-antrachinona”” 0,3M TEAB in AcN, Pt 0,92+0,17
23°C Au 0,83 + 0,03 [51]
grafit 0,56 + 0,06
Pt 116
Pd 97
Au 98
Cu 113 [55]
Ru(NH;)s>"** IM KF in H,0, 20°C  Ag 120
Hg 50-79
Pt/TlLy 124
Pt/Pb,y 105 [100]
AuwTly 937
Ru(fen);*"** 0,05-0,4M TBAP in Pt 0,21 (PC)
ACN sau PC, 20°C Au 0,195 (PC)
Pt 1,35 (AcN) [113]
Au 1,59 (AcN)
Co(fen);*"* 0,1M KF in H,0, Pt(111) 0,092 +4x107

Pt(100) 0,077 £2x107 [101]
Pt(110) 0,082+ 1x10?
AcN = acetonitril; PC = propilencarbonat; TEAB = bromura de tetractilamoniu; TBAP =
perclorat de tetrabutilamoniu; fen = fenantrolina.
f Curenti de schimb, j, in Alem?.
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Problema determindrii cu precizie suficientd a parametrilor
cinetici pentru reactii electrochimice rapide si a erorilor ce apar dupa
corectiile pentru efectul stratului dublu electric a facut ca si in acest
caz sd nu existe multe studii care sa confirme independenta cineticii
reactiilor adiabatice si de sfera exterioara de natura electrodului
metalic; cateva din rezultatele unor studii care 1nsid confirma acest
lucru sunt prezentate in Tabelul 4. Asa cum se observd din datele
prezentate in Tabelul 4, natura electrodului metalic nu influenteaza
cinetica de electrod pentru reactiile adiabatice, in limita erorilor
experimentale §i a corectiilor aduse.

Natura electrodului metalic poate afecta insd indirect reactiile
electrochimice, prin modificarea stratului dublu electric si implicit a
termenilor de corectie de lucru datorita deplasarii sarcinilor prin stratul
duble electric (vezi sectiunea 4.5). De notat cd in cazul in care reactia
electrochimica nu este adiabatica, atunci viteza ei va depinde de natura
electrodului metalic, asa cum este cazul reactiilor electrochimice
implicand SAM-uri (vezi sectiunea 5.3.3).

4.7. Influenta solventului

Influenta solventului asupra cineticii reactiei electrochimice se
manifesta in mai multe directii [15], cele mai importante fiind:
1. Modificarea barierei energetice AG” datoritd interactiilor reactant-
solvent prin intermediul energiei de reorganizare. Aceastd influentd
este redata, cel putin din punct de vedere calitativ, de ecuatiile (53).
Aceste ecuatii sunt insd numai aproximative si de multe ori nu reflecta
corect realitatea fizica (vezi si Tabelul 2). Toate aceste relatii se
bazeaza pe aproximatia unui solvent continuu si lipsit de structura,
precum si a unor specii participante la reactie de forma sferica.
Ambele aproximatii sunt, evident, departe de realitatea fizica, insa
"avantajul" este ca duc la relatii relativ simple, relatii ce pot fi utilizate
cel putin pentru estimarea semi-cantitativd a parametrilor cinetici.
2. Corectiile de lucru datorate transportului ionilor prin stratul dublu
electric. Acest efect este strans legat de stratul dublu electric si este
discutat mai detaliat in sectiunea 3.8.
3. Modificarea factorului de frecventa nucleara. Factorul de frecventa
nucleara, v, (ecuatia 15) depinde nu numai de vibratiile legaturilor, dar
si de relaxarea solventului, includerea acestui efect in teoria reactiilor
cu transfer de electroni fiind initiatd de Zusman [102, 103]; pentru
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reactiile adiabatice in care contributia internd la energia de
reorganizare este neglijabild, se aratd [15, 46, 104—106107] ca exista o
dependenta aproximativ liniara, v ~1/t;, unde 1 este timpul de
relaxare longitudinala a solventului. Fawcett [52, 108] propune o
dependentd mai complicati, in care v ~(1/1)°, unde 0 < 0 < 1 (deseori
0 = 1 [52]) este un parametru empiric. Acest efect, caracteristic tuturor
reactiilor chimice in solutie [109], mai poartd numele de "efectul de
viscozitate a solventului" [106, 110, 111], intrucat timpul de relaxare
longitudinala este corelat cu viscozitatea mediului de reactie:

T o Tps T 4na’ (Ec. 63)
= , = C.
L c D> 'p T n

S

unde tp este timpul de relaxare Debye al solventului, g; este constanta
dielectrica staticd (la frecventd zero), €, este constanta dielectrica la
frecventa infinitd, a este raza (medie) a moleculei de solvent iar 1 este
viscozitatea solventului. De notat ca &, # €,,; pentru solventi polari g,
~(2-5)xgq, [15].

Tabelul 5. Timpi de relaxare longitudinala, t; pentru diversi solventi. Date
compilate din ref. [107, 108]; valorile din paranteze sunt estimate.

Solvent 1 (ps)

Apa (~1)
Apa grea 0,53
Acetona 0,3
Acetonitril 0,2
Benzonitril 5,8
Cloroform 2,4
Dicloretan 1,6
Diclormetan 0,9
Dimetilacetamida 1,5
Dimetilformamida 1,1
Dimetilsulfoxid 2,1
Etanol (~30)
Hexametilfosforamida 8,8
Metanol (~7,4)
Nitrobenzen 5,3
Nitrometan 0,2
N-metil pirolidona 2,5
Propionitril 0,4
Piridina 1,3

Tetrahidrofuran 1,7
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Pentru lichide polare, avand un moment de dipol relativ mare,
timpul de relaxare Debye este legat de frecventa de reorientare a
dipolilor solventului, 1n teoria originala a lui Debye acest proces fiind
responsabil pentru variatia constantei dielectrice a unui lichid cu
frecventa campului electric [112]:

-€

8S 0
gow)=¢, +——— (Ec. 64)
I+iot,

in care o = 2nv, v fiind frecventa campului electric extern.

Acest efect a fost pus in evidentd experimental [106, 110, 111,
113] insa intrucat prelucrarea datelor experimentale necesita de obicei
calcularea contributiei externe la energia de reorganizare (pentru a
elimina influenta solventului la energia de reorganizare) folosind
relatii aproximative (ecuatiile 53), sunt necesare studii mai precise
pentru analiza cantitativa a acestui efect.

4.8. Reactii prin "punte de ligand' — exemplu de electrocatalizi

Exista multe situatii in care reactiile electrochimice decurg
printr-un mecanism numit "punte de ligand" (Figura 15). In acest
mecanism, relativ des intdlnit pentru reactiile de reducere/oxidare a
complecsilor metalici labili (cum ar fi de pilda aquocomplecsii), sfera
de coordinare a complexului metalic se modifica in decursul reactiei
datoritd interactiunii cu un ion complexant adsorbit la suprafata
electrodului.

In aceste situatii, reactia devine practic de sferd interioara, si
apar complicatii In interpretarea rezultatelor, intrucat formalismul
Marcus-Hush, in forma prezentatd anterior, nu este valabil in aceasta
situatie. La sfarsitul anilor '60, o serie de studii [114, 115] au masurat
constanta de vitezd pentru reactia Fe’'/Fe’" (reactic de sferd
exterioard), si s-a crezut, datoritd dependentei sale puternice de natura
electrodului, ca formalismul Marcus-Hush este incorect.

In realitate insa reactia Fe*'/Fe’" reprezintd de fapt reactia unui
aquocomplex, Fe(H,0)q™'/Fe(H,0)s’", care este catalizati de ioni
clorura chiar in cantitati foarte mici. Ionii clorura (sau halogenura in
general, insd ionii clorurda sunt impurititi foarte comune in solutii
apoase) se adsorb specific la suprafata electrodului (Pt, Au, dar si pe
alte materiale) si inlocuiesc in sfera de coordinare a aquocomplexului
Fe(H,0)s>" una din moleculele de api (vezi Figura 15), ficand ca
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reactia sd se desfasoare ca o reactie de sferd interioara,
Fe[(H,0)sC1] /Fe[(H,0)sCl]* Acest mecanism se desfisoard in
paralel cu reactia de sferd exterioard, Fe(H,O)¢™ /Fe(H,0)s ', dar
datoritd faptului ca viteza reactiei prin punte de ligand este mult mai
mare, practic mecanismul de sferd exterioard are o contributie
neglijabila.

Figura 15. Reprezentare schematica a unei reactii de electrod care decurge prin
punte de ligand. Cercul mare reprezintd un ion adsorbit specific la suprafata
electrodului. Reactantul (un ion complex) se apropie de electrod si ionul adsorbit
intrd 1n sfera de coordinare a reactantului: ca urmare, reactia de electrod devine de
sfera interioard. Un exemplu il constituie reactia Fe(H,0)s"/Fe(H,0)s’" care este
catalizatd de urme de ioni CI, ioni ce se adsorb specific pe electrozi metalici.

Mai tarziu [116, 117] s-a ardtat ca este necesard purificarea
scrupuloasda a mediului de reactie pentru indepartarea ionilor de
halogen (Cc < 10®* M 1) si eliminarea influentei mecanismului "punte
de ligand", stabilindu-se astfel cd in aceste conditii reactia
Fe(H,0)s” /Fe(H,0)s " este de sferd exterioard si mult mai lentd decat
se credea initial, reactia fiind probabil neadiabatica [117 — 119, vezi si
Tabelul 6].

Tabelul 6. Parametri cinetici pentru cuplul Fe*'/Fe’* pe electrod de
Au(110) 1n solutie 0.1M HCIO, (constanta k,,, necorectatd) — din referinta [118].

10"xc (NaCl) (M) 10°xKyp (c/s) 0
72 2.8 0,20
3,6 1,2 0,21
1,8 0,3 0,20
fara CI 0,0011 0,59

Un alt exemplu de reactie electrochimicd pentru care
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mecanismul prin punte de ligand joaca un rol deosebit il reprezinta
reactiile redox ale complecsilor de crom(II)/crom(III) in solutie apoasa
[95]: In cazul [Co(NH3)5F]2+ addugarea de cantitati mici de ioni
clorurd duce la cresterea constantei aparente de viteza cu 3 ordine de
marime [120].

4.9. Reactii de sferda exterioara sau interioara?

Determinarea tipului unei reactii electrochimice, respectiv de
sfera exterioara sau interioara nu este intotdeauna evidenta si de multe
ori pot apare confuzii din cauza prezentei unor impuritati (vezi cazul
Fe(H,0)¢* ™" din sectiunea precedentd). Din acest motiv este util sa
analizdm anumite criterii dupa care se pot deosebi reactiile de sfera
exterioara de cele de sfera interioara, chiar daca aceste criterii sunt
numai orientative. Aceste criterii sunt, evident, utile numai in situatiile
in care exista dubii: dacd de pilda se stie ca specia redox studiata se
adsoarbe puternic la suprafata unui electrod, atunci inseamna ca
reactia electrochimicad este de sferd interioard. Cateva din cele mai
importante criterii sunt enumerate mai jos [121-125]:

1. Influenta electrodului: am vazut ca pentru o reactie de sferd
exterioard constanta de viteza (corectatd pentru efectele stratului dublu
electric) nu depinde de natura electrodului metalic. In general, acesta
este un criteriu relativ simplu, insd nu intotdeauna eficient. Pentru
reactiile de sferd interioard cinetica va depinde puternic de natura
electrodului metalic, insd dacd reactia este neadiabaticd, atunci chiar si
pentru reactiile de sferd exterioard poate apare o influenta datorata
naturii electrodului metalic, chiar daca nu chiar atat de pronuntata. in
plus, pentru a putea judeca corect influenta electrodului metalic,
constantele de viteza trebuie corectate pentru efectul stratului dublu
electric, ceea ce nu este intotdeauna posibil.

2. Entropia de activare: pentru reactiile electrochimice de sfera
exterioara, la fel ca si pentru reactiile omogene [126], entropiile de
activare sunt mai negative decat cele pentru reactii de sfera interioara.
3. Comparatia intre viteza procesului eterogen (electrochimic) §i cea
pentru procesul omogen este un nou criteriu relativ simplu, dar care
nu este foarte eficient din cauza faptului ca de multe ori nu exista date
experimentale care si poata fi folosite in acest scop. In plus, relatia
(42) are o valabilitate destul de limitata.

4. Dependenta cineticii de natura electrolitului: daca in electrolitul
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suport se adauga o specie inertd ce se adsoarbe puternic pe electrodul
de lucru, atunci din dependenta cineticii de concentratia acestei specii
se pot obtine informatii privind mecanismul reactiei electrochimice.
Reactiile de sferd interioara, pentru care va exista o competitie intre
speciile ce se adsorb, vor avea o cineticd puternic influentata, in timp
ce reactiile de sferd exterioard vor fi influentate numai indirect, prin
modificarea (de obicei de micd importantd) stratului dublu electric.
Metoda este relativ simpla si in acelasi timp eficientd, mai ales pentru
complecsi metalici.

5. Metode fizice de studiu al suprafetei electrodului: aceste metode
(cum ar fi SERS — Surface Enhanced Raman Scattering [127], 128)
pot detecta eventuala adsorbtie a speciei redox, i sunt deosebit de
eficace, Insd implica experimente si interpretari relativ complicate.
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5. Reactii electrochimice in monostraturi adsorbite

5.1. Monostraturi adsorbite — generalitati

Un strat SAM (Self-Assembled Monolayer) este un monostrat
adsorbit pe o anumita suprafatd, in care moleculele ce formeaza acest
strat au un grad Inalt de orientare, fiind dispuse ordonat. Pentru a
obtine un SAM de calitate buna este necesar ca moleculele respective
sd interactioneze puternic cu substratul dorit (adsorbtie puternica), si,
in plus, sd existe o interactiune laterala, intre molecule, suficient de
puternica [129].

La ora actuala se aplicd pe scara largda doud metode pentru
formarea unui monostrat ordonat: prima metoda numitd Langmuir-
Blodgett [130] implica depunerea unor molecule amfifilice la interfata
aer/apa, dupa care moleculele sunt comprimate lateral si transferate pe
un substrat (nu neaparat metalic), fie prin imersarea substratului prin
interfata, fie prin apropierea treptata pana cand acesta atinge interfata
[129, 131]. In cea de-a doua metodd, asa-numita "auto asamblare"
(self-assembly), monostratul se formeaza spontan prin simpla imersare
a substratului intr-o solutie sau intr-un gaz ce contine substanta ce se
adsoarbe; straturile obtinute se numesc "straturi autoasamblate", sau
SAM-uri. Deasemenea, este posibilda formarea unui SAM prin
aplicarea unei tensiuni intre doi electrozi, din care unul alcatuit din
substratul dorit (de obicei aur), electrozii fiind imersati intr-o solutie
ce contine un precursor al substantei ce constituie SAM-ul (de ex.
pentru un SAM tip tioalchil, precursorul poate fi un tiolat sau un
tiosulfat alchilic coprespunzitor), aceastd procedura avand cateva
avantaje importante [132]. Intrucat procedeele de tip auto-asamblare
sunt simple si nu necesitd aparaturd complicatd, aceste tipuri de
straturi au devenit in scurt timp foarte populare si s-au dezvoltat foarte
mult [133, 134].

Studiul reactiilor electrochimice In monostraturi are cateva
avantaje foarte importante. Pe langd importanta lor practicd ca
electrozi modificati, cu variate aplicatii ca senzori pentru o gama larga
de analiti, aceste tipuri de electrozi sunt foarte utili pentru studiul
cineticii electrochimice, avand mai multe avantaje:

(a) nu existd de obicei complicatii datorate unor mecanisme
paralele care sa implice rute de sfera interioara;

(b) transferul de masa este practic eliminat — acest avantaj
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important implica posibilitatea studierii reactiei de electrod pe un
domeniu de potential foarte larg, fara complicatii ce pot surveni din
cauza gradientilor de concentratie in solutie.

(c) se poate studia usor modificarea vitezei de reactie in functie
de distanta de la gruparea redox la electrod; moleculele ce formeaza
SAM-ul pot avea, teoretic, intre gruparea ce se ataseaza pe electrod si
cea redox activa orice lungime si orice structurd. Structura si grosimea
acestor straturi pot fi determinate relativ usor si cu precizie suficienta
(uneori chiar foarte bund), astfel incat se poate determina mult mai
precis la ce distantd de electrod se afli gruparea redox. In practica,
evident, unele substante se pot sintetiza mai usor iar altele mai greu.
Pot apare si probleme de altd natura, chiar atunci cand substantele sunt
usor accesibile prin sinteza. De pilda, tiolii cu lant alcanic scurt (n <
~5) duc la formarea unor straturi imperfecte, cu defecte si "pori", fapt
ce conduce la raspunsuri electrochimice deformate si greu de
interpretat.

(d) reactii foarte rapide pot fi controlate (incetinite) prin
ajustarea acestei distante, si astfel pot fi studiate mai usor. Nemaifiind
atat de rapide, metodele de determinare a constantelor de viteza sunt
mai simple, iar erorile asociate acestor masuratori, mai mici.

(e) corectia de strat dublu electric este mai simplu de aplicat si
mai putin susceptibild de erori, SAM-ul putand fi considerat ca un
simplu strat dielectric, fard sarcini mobile, pentru care capacitatea
poate fi calculatd relativ usor, cdderea de tensiune fiind liniara in
interiorul SAM-ului [135, 136]. Diferenta de potential electric intre
capetele lantului poate fi calculata si din masuratori experimentale ale
potentialelor de suprafatd pentru SAM-uri cu dimensiuni variabile ale
lantului; de exemplu pentru alcan-tioli, valorile obtinute sunt intre 9
mV si 14 mV per unitate metilenica [137].

Toti acesti factori enumerati mai sus sunt surse importante de
erori pentru reactiile electrochimice in solutie, mai ales cele
determinate in solutii cu tarie ionica relativ mica; pentru un SAM insa
lucrurile se simplifica considerabil.

Principalul dezavantaj al SAM-urilor il constituie faptul ca
uneori este dificil de obtinut straturi fara defecte [138, 139], mai ales
cand lantul este scurt si SAM-urile au tendinta sd devina dezordonate
[148]. Deasemenea, chiar cand straturile obtinute sunt de foarte buna
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calitate, aplicarea indelungatd a unei diferente de potential sau
baleierea continud a potentialului pot conduce la degradarea SAM-
urilor [140]. Un alt posibil dezavantaj al SAM-urilor este cd acestea
suferd transformari de fazd, mai ales la temperaturi relativ ridicate
(peste ~50°C) [141-143], acest lucru limitind domeniul de temperatura
pentru care se pot obtine date cinetice precise.

SN

Figura 16. Schema unui SAM ce contine lanturi cu grupari redox (cercurile mari)
"diluate" printre lanturi simple.

SAM-urile cu grupdri electroactive sunt rareori studiate in
straturi pure; de cele mai multe ori acestea sunt "diluate" prin
codepunere impreuna cu substante avand structurd similard, dar fara
grupa electroactiva, pentru a minimiza interactiunile laterale intre
grupele electroactive. Aceste interactiuni conduc deseori la distorsiuni
importante datorita interactiunilor coulombice puternice §i formadrii
perechilor de ioni [184].

5.2. Reactii neadiabatice prin "punte' — teoria "Marcus-DOS"

Datorita faptului cd intr-un SAM distanta iIntre electrod si
gruparea redox este de obicei mare, reactiile de acest tip sunt
neadiabatice si sunt tratate teoretic ca un proces de transfer electronic
intre un donor si un acceptor de electroni (in care, pentru o reactie
electrochimica, una din aceste specii este un electrod), aflate la
distanta fixd si conectate intre ele printr-o "punte" inertd, procesul
fiind numit "transfer electronic prin punte" ("bridge assisted electron
transfer"). Teoria reactiilor neadiabatice necesitd detalierea
interactiunii donor-acceptor (sau electrod-reactant pentru o reactie
electrochimica), prin introducerea wunui termen ce descrie
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suprapunerea orbitalilor si schimbul electronic intre donor si acceptor.
Desi reactiile electrochimice neadiabatice au fost tratate teoretic, mai
mult sau mai putin detaliat, odatd cu cele adiabatice [5, 6, 22],
interesul Tn aceastd directie a crescut brusc dupd descoperirea faptului
ca alcantiolii se adsorb spontan pe substraturi de aur (si alte metale),
formand straturi foarte ordonate si de foarte buna calitate [144—148]. In
acelasi timp, dezvoltarea puternica a microscopiei electronice (si a
metodelor derivate din aceasta, cum ar fi microscopia de fortd atomica
— AFM) [149-152], a metodelor spectroscopice [153, 154] si a
electronicii moleculare [155, 156] a condus la necesitatea unor teorii
mai detaliate, astfel incat teoria transferului electronic prin punte,
SAM-uri in particular, a fost dezvoltatd, completatd si verificata
experimental mai ales in ultimii ani [157-168].

Teoria reactiilor neadiabatice prin "punte" se bazeazd pe
formalismul Marcus-Gerischer, in care constanta de viteza are forma:

Kreqox = 4 I W (e)x FD(e)de (Ec. 65)

unde indicele "red" se referd la reactia directd (considerata a fi
reducere), iar "ox" la reactia inversa. 4 este o constanta (vezi sectiunea
3.2), 1ar W si FD reprezinta densitdtile de probabilitate in sistemul
redox si respectiv 1n electrodul metalic, integrarea efectuandu-se pe tot
domeniul de energii, intre —oo §i +oo, considerand starile energetice ca
un continuum. De remarcat cd pentru reactii implicand SAM-uri,
viteza de reactie se calculeazad in functie de concentratia de suprafata,
I, a speciei redox, concentratie exprimati in moli/cm’, astfel incat,
deoarece viteza de reactie este exprimati in moli/(cm’xs), constanta
de viteza are dimensiuni de s

Primul studiu care a demonstrat succesul teoriei Marcus pentru
descrierea transferului electronic in sisteme SAM a fost publicat in
1991 [157], si la scurt timp dupa aceea o serie de studii
complementare au confirmat acest lucru si au completat datele
experimentale [158, 160-162]"°. Pe baza teoriei Marcus, Chidsey

' Ca urmare a unor studii aparute la sfarsitul anilor '80 si inceputul anilor '90,
printre care si lucrarea lui Chidsey citatd mai sus, Marcus va primi premiul Nobel
pentru chimie in 1992, dupa aproape 35 de ani de la aparitia primei sale lucrari



—64—

[157] detaliazd expresia constantei de viteza scrisd mai sus in forma
(vezi si sectiunea 3.2):

kT( x+n)2
o eXpl =
4 kT

K,q = 1UpkT J' de (Ec. 66)

1 +exp(e)

numardtorul de sub integrald fiind expresia in aproximatia clasicd a lui
W (vezi sectiunea 3.2), iar numitorul reprezentind termenul
corespunzator distributiei Fermi-Dirac (FD) pentru electrodul metalic,
A si m fiind energia de reorganizare (exprimatd in eV) si respectiv
supratensiunea, (E — E°). Simbolul p reprezinti factorul de schimb
electronic (vezi ec. 42'), ce descrie interactiunea intre electrodul
metalic si specia redox, iar p este densitatea de stari a electrodului
metalic. Am aratat Tn sectunea 3.2 cd atit pu cat si p depind de fapt de
energie, astfel Incat ar trebui sd intervind sub integrald, insa
dependenta acestora de energie fiind relativ slaba, aceasta poate fi
neglijata cu o buna aproximatie [167, 169].

In mod absolut similar se poate scrie constanta de viteza si
pentru reactia de oxidare:

(Ec. 67)
1+ exp(e)

Ko = HpkT j

Factorul de schimb electronic, u, este oarecum similar unei
probabilitati de tunelare, si ca atare depinde exponential de distanta
intre metal si cuplul redox (sau, cu alte cuvinte, de lungimea "puntii")
[158, 160]:

p = poxexp(-Bd) (Ec. 68)

unde p, este factorul de schimb electronic la separare zero, iar
constanta B depinde de "mediul" de tunelare, respectiv structura
"puntii".

Cand, E = E°, atunci din oricare din ecuatiile (66) sau (67) se

despre reactiile cu transfer de electroni!
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poate calcula constanta de schimb, k":

k® = upkT j de (Ec. 69)
1 +exp(e)

Expresia constantei de viteza din ecuatiile de mai sus reprezinta
in fapt o integrald a constantelor de vitezd pentru toate reactiile
"locale", implicand toate nivelele energetice ale electrodului si nu doar
nivelul Fermi ca in formalismul Marcus-Hush (vezi sectiunea 3.2).
Aceste ecuatii contin o integrald ce nu se poate rezolva analitic, Insa se
poate arata [170] ca pentru majoritatea cazurilor de interes practic, in
locul ecuatiilor (66) si (67) se pot utiliza expresiile constantelor de
vitezd obtinute in cadrul formalismul Marcus-Hush, cu energia de
activare datd de ecuatia (14), in care se introduce insd un factor de
corectie:

0 2
nG o WA F(E-E°)
4 1,07

(Ec. 70)

Teoria mai riguroasd a reactiilor neadiabatice prin "punte"
implicad o tratare cuanticd, cel putin partiala, a sistemului considerat.
Constanta de vitezd pentru transferul electronic neadiabatic este
dedusd dintr-un formalism cuantic, folosind teoria perturbatiilor si
"regula de aur" a lui Fermi [171-pp. 158-187, 172-pp. 259-273]; astfel
constanta de viteza va fi [22, 163, 166, 167]:

k :%FC|HDA|2 (Ec. 71)

red,ox
unde FC este factorul Franck-Condon, ce descrie trecerea sistemului
peste bariera energetica, iar [Hp,|* reprezintd factorul de interactiune
electronica intre donorul si acceptorul de electroni (electrod si specia
redox). Pentru a simplifica tratarea teoretica, pentru factorul Franck-
Condon se alege de obicei o expresie clasicd, numai termenul de
cuplare electronicd avand o expresie cuantici. In aceastd aproximatie
(numitd uneori si "semiclasica") factorul Franck-Condon este dat de
teoria clasica a lui Marcus, aproximatie justificata pentru temperaturi
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relativ ridicate, la care efectele cuantice sunt reduse:

2
exp _(A-en+e)
ANKT
FC =

(Ec. 72)
NANT
Constanta de viteza de reactie devine [163, 166, 167]:
o 2
k _2n fexpl=(h=ente) MM{T]{V(S)F FD(¢g)de (Ec. 73)

red,ox h 4)\.kT

unde FD(g) este distributia Fermi-Dirac (relativ la potentialul chimic
al electrodului, care la echilibru trebuie sa fie egal cu potentialul
chimic al speciei redox) iar |V(g)| reprezintd integrala caracteristica
schimbului electronic, care depinde de energie. Integrarea in ecuatia
(73) se efectueaza pentru foate nivelele energetice, limitele fiind de
obicei +oo, Insa, asa cum am vazut anterior, de cele mai multe ori
numai anumite nivele energetice participa semnificativ la transferul
electronic.

Termenul de interactiune electronica, |V(¢g)|, depinde, in prima
aproximatie, exponential de distanta de separare intre donor si
acceptor, precum si de densitatea de stari a electrodului. Au fost
propuse metode de calcul pentru acesta [163, 166, 173], ce dau
rezultate in acord destul de bun cu datele experimentale [164, 166],
dar care insd sunt dificil de aplicat si necesitd calcule laborioase.
Gosavi et al. arata nsa [167] ca In majoritatea situatiilor dependenta
de energie a termenului de interactiune electronicd poate fi negljata
pentru electrozi metalici, la care densitatea de stéri este foarte mare.

O alta corectie adusa teoriei consta in posibilitatea ca electronul
sd tuneleze de la donor catre acceptor nu prin intermediul "puntii"”,
prin orbitale moleculare intermediare, ci direct, prin "spatiu" [185,
187]. Tunelarea electronului prin "spatiu" (in fapt, prin mediul de
reactie) este de asteptat sa depinda de natura solventului [185, 187],
insd influenta acestui efect este dificil de pus in evidenta experimental
si este Tn general neglijabila [174]. Un alt posibil efect, deasemenea cu
influenta redusa, il constituie schimbul (tunelarea) electronilor datorita
interactiunilor intre lanturile SAM-ului, permitand deci trecerea unui
electron de la un lant la altul [174]. in concluzie, putem spune ci, in



—67—

ciuda aproximatiilor sale, teoria simplificata este suficient de precisa
pentru a descrie transferul electronic prin "punte" in situatiile intalnite
in mod curent in electrochimie.

5.3. Experimente cu reactii electrochimice in SAM-uri

Ecuatiile (66) si (67) (cunoscute si sub numele de "Marcus-
DOS", DOS = Density of States) au fost testate experimental in
numeroase studii, obtindndu-se un acord foarte bun intre predictiile
teoretice §i rezultatele experimentale.

In(k ), In(k )

, | . .
-1.0 -0.5 0.0 0.5 1.0
o
E-E°(V)
Figura 17. Dependenta constantei de vitezd de potential in teoria "Marcus-DOS",
pentru k° =1 s'; de sus in jos curbele corespund pentru energia de reorganizare A =
1,0; 0,8; 0,6; 0,4 si 0,2 eV. Curba punctata reprezintd dependenta de tip Butler-
Volmer pentru k’ =15" si a = 0,5.

Ecuatia Butler-Volmer, pentru care:

’ _ 0
kred = ko X eXp _M 5 kox = kO X eXp (1 (X)nF(E ) )
RT RT

nu poate explica forma curbelor constanta de viteza — supratensiune,
pentru simplul motiv cad in aceastd ecuatie coeficientul de transfer de
sarcind o nu depinde de potential, in timp ce in cadrul modelului
"Marcus-DOS" acesta depinde de potential. Ca urmare, dependenta
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constantei de viteza de potential (in coordonate semilogaritmice), nu
este o dreapta, ci o curba, ilustrand astfel dependenta coeficientului de
transfer de sarcind de potentialul aplicat (Figura 17). Dependenta de
potential a coeficientului de transfer de sarcina in astfel de sisteme
este una din predictiile importante ale formalismului Marcus.

5.3.1. Energia de reorganizare si influenta solventului

Energia de reorganizare sistemele SAM este datd, ca si in
solutie, atat de contributia externa, datorata reorganizarii solventului si
solvatarii, cat si cea de interna. Intrucat deseori contributia interna la
energia de reorganizare este dificil de calculat datorita lipsei unor date
experimentale pentru frecventele de vibratie, deseori se prefera studiul
experimental al speciilor redox pentru care aceastd contributie este
mica sau chiar complet neglijabila: un astfel de exemplu sunt tioalchil-
ferocenii, pentru care contributia internd la energia de reorganizare
este foarte mica, practic neglijabilda (<0,03 eV). Pentru tioalchil-
feroceni, energia de reorganizare depinde destul de putin de lungimea
lantului alcanic [162]: lungimea lantului este de obicei mult mai mare
decit raza gruparii redox (vezi ecuatiille 50), si este practic
independentd de temperatura [175], ceea ce este de asteptat pentru o
contributie exclusiv externa.

Valorile obtinute experimental sunt de aproximativ 0,85 — 0,95
eV [157, 176], in bun acord cu valoarea teoretica (obtinuta cu ajutorul
ecuatiei (53) cu raza de solvatare a ferocenului de circa 3,65 — 3,8 A
[157, 177]), de circa 0,94 — 1,0 eV (vezi Tabelul 7) si cu valoarea
corespunzdtoare in solutie (1,04 eV — [177]). Metodele de determinare
ale parametrilor cinetici, inclusiv a energiei de reorganizare, sunt
variate, incluzdnd metode electrochimice clasice, ca metode
potentiostatice [157], voltametrie ciclica [160, 182], metode de curent
alternativ [178 — 180], precum si metode neelectrochimice moderne,
cum ar fi metoda saltului de temperaturd indus cu ajutorul laserului
[162, 183]. Determinarea parametrilor cinetici prin metode
electrochimice clasice, cum ar fi voltametria ciclica, este foarte
asemdnatoare cu metoda folositd pentru reactii electrochimice in
solutie, implicand insd de obicei rezolvarea numerica a ecuatiilor (61)
si (62). Pentru a putea obtine o solutie analitica, distributia Fermi-
Dirac se poate aproxima cu o functie treaptd, insa aceastd aproximatie
poate conduce la erori mari pentru supratensiuni mari [181] si trebuie
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aplicata cu atentie.

Tabelul 7. Energii de reorganizare pentru SAM-uri cu diverse grupari
electroactive.

SAM Solutie Kexp Acale Ref.
(eV) (eV)
Au/{Fc-CO,(CH,),6-SH + CH;(CH,),5-SH} 1M HCIO, 0,85 0,94 157
Au/{Fc-CONH(CH,),5-SH + HO-(CH,),5-SH} 1M HCIO, 0,87 0,94 182
Au/{Fc-CO,(CH,),-SH + CH;(CH,),.,.-SH}; n =5 0,70 0,94
n=6 0,84
n=7  IMHCIO, 0,86 162
n=38 0,96
n=9 0,91
Au/{1 + CH;-(CH,),-SH} ~0,70 0,94
Au/{2a + CH;3-(CH,)s-SH} ~1,00 0,94
Au/{2b + CH;-(CH,)s-SH} ~1,01 0,94
Au/{2¢ + CH;-(CH,)y-SH} ~1,02 0,94
Au/{3a + CH;-(CH,),-SH} IM HCIO, ~0,99 0,94 [183]
Au/{3a + CH;-(CH,),,-SH} ~0,96 0,94
Au/{3b + CH3-(CH,)s-SH} ~1,00 0,94
Au/{4 + HO-(CH,),-SH} ~0,95 0,94
Au/{5 + HO-(CH,),-SH} ~0,94 0,94
Au/{5 + CH;-(CH,),s-SH} ~1,007 0,94
Aw/{HS(CH,);sCONHCHpyRu(NH;)s*'} 0,6 1,1
Au/{HS(CH,);s;CONHCHpyRu(NH;)s** + HS-
(CH,),5-COOH} 0,7 1,1
Au/{HS(CH,);,CONHCHpyRu(NH;);** + HS-
(CH,);;-COOH} 0,45 1,1
Au/{HS(CH,);,CONHCHpyRu(NH;)s>* + HS- 0,2M Na,SO, [158]
(CH,);,-COOH} 0,45 1,1
Au/{HS(CH,);s;CONHCHpyRu(NH;)s** + HS-
(CH,),5-CH3} 0,5 1,1
Au/{HS(CH,);;,CONHCHpyRu(NH;)s** + HS-
(CHy),-CH3} * 0,45 1,1
Au/{HS~(CH,),s-CONHCH-pyRu(NH;)s*" + HS- ~0.8 1,1
(CH,);5-COOH} 0.5M NaF +
Pt/{HS-(CH,),s-CONHCH-pyRu(NH;);>* + HS- CF;COOH ~0.8 1,1 [184]
(CH,);5-COOH} (pH=5)
Ag/{HS-(CH,);s-CONHCH-pyRu(NH;);>* + HS- ~0.8 1,1
(CHy),5-COOH} *
Pt{6} 0,IM NaClO, 0,29 0264  [185]
Pt{7} 0,27 0,264
Pt{6} ~030 0,264
Hg{6} ~0,29 0,264
Au{6} 1M HCIO, ~027 0264  [186]
Ag{6} ~0,28 0,264
C{6} ~0,28 7 0,264
Pt{6} 0,IM TBABE, 0,50 0,58 [187]
in CH,CN

" Calculate din energii de activare si ecuatia (55)
* py = piridina
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Ecuatia (53) conduce in general la valori rezonabile pentru
energia de reorganizare, in acord destul de bun cu datele
experimentale, Tn limita unei erori de +£0,15 eV (vezi Tabelul 7 si
Tabelul 8). Interpretarea datelor si obtinerea parametrilor cinetici
obtinuti pentru reactii electrochimice in SAM-uri pot fi oarecum
complicate uneori de asa-numitd dispersie a proprietdtilor: statistic
vorbind, nu toate pozitiile dintr-un SAM sunt echivalente, neavand
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deci proprietati identice, ci existd o dispersie 1n jurul unor valori medii
[161, 182, 188]. Aceasta dispersie se reflecta prin aparitia unor picuri
mai extinse i mai putin ascutite in voltamograme; motivele aparitiei
acestei dispersii a proprietitilor nu sunt incd clarificate, pentru
explicarea acesteia fiind propuse interactiuni intre gruparile
electroactive si/sau o distributie a distantei efective intre gruparea
redox si electrod [182].

Tabelul 8. Dependenta de solvent a energiei de reorganizare pentru SAM-uri de
Au/{HS-(CH,);5-CONHCH-pyRu(NH3)s>" + HS-(CH,);5-COOH} [169].

Solvent g Aep (€V)  Aguie (eV)
Apa 78,3 ~0,9 1,02
Propilen carbonat 64,4 0,6 -0,7 0,92
Dimetilsulfoxid 46,7 ~0,9 0,85
Acetonitril 37,5 ~0,9 1,01
Dimetilformamida 36,7 ~0,9 0,89
Metanol 32,7 ~0,9 1,02
Etanol 24,6 ~0,9 0,95
Acetona 20,7 ~0,9 0,94
n-Propanol 20,1 0,6-0,7 0,91
n-Butanol 17,1 ~0,6 0,88
Tetrahidrofuran 7,6 ~0,6 0,77

" Valori calculate din ecuatia (55), la care se adauga circa 0,1 eV reprezentind contributia
interna (estimatd) la energia de reorganizare.

5.3.2. Influenta distantei de separare

Distanta de separare intre gruparea redox si electrod (sau intre
donorul si acceptorul de electroni) joaca un rol important: cu cat
aceasta distantd este mai mare, cu atit interactiunile intre gruparea
redox si electrod sunt mai mici, si deci viteza transferului electronic
este mai mica.

In teoria simplificatd, se admite, oarecum semi-empiric, ca
termenul de schimb electronic intre electrod si gruparea redox depinde
exponential de distanta de separare, similar unui factor de tunelare:

H = Hoxexp(-Bd)
relatie care pentru SAM-uri implicand substante cu structura repetitiva
poate fi scrisa si ca:

1= poXexp(-Bun) (Ec. 74)

unde n este numarul unitatilor ce se repetd (de exemplu numarul de
unitati metilenice dintr-un tioalchil-ferocen), caz in care B, este
adimensional. Cu cat valoarea lui 3 este mai mare, cu atat
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interactiunile sunt mai slabe (mai ales la distante mari) si scad mai
repede odatd cu cresterea distantei de separare. Valori mici ale lui 3
implicd interactiuni relativ puternice chiar la distante mari: la limita,
cand B — 0, interactiunile sunt foarte puternice, i reactia devine
practic adiabatica.

Parametrul 3 depinde de structura puntii, de mediul in care se
afla SAM-ul (respectiv, solventul), precum si1 de temperatura.
Structurile fara electroni delocalizati, cum ar fi lanturile alchil, duc la
valori relativ mari pentru B, in timp ce existenta electronilor
delocalizati permite interactiuni puternice, datoritd orbitalilor
moleculari extinsi, si ca atare valorile lui B sunt mult mai mici (vezi
Tabelul 9, [168]). De exemplu lanturile de tip poli-fenilenvinilen, cu
conjugare puternica, au valori ale lui p de numai 0,06 A™', iar reactiile
electrochimice cu astfel de SAM-uri (vezi structurile 1 — 4) sunt
practic adiabatice chiar la distante de separare relativ mari [183];
pentru lanturi de tip alcan-tiol, reactiile tind sa devina adiabatice
pentru lungimi ale lantului mai mici de circa 5-6 unitati metilenice
[189].

Tabelul 9. Valori ale lui  pentru cateva tipuri de punti.

Punte Grupare redox B (A Ref.
Fc 0.9£0.1 [190]
Fc 1,0 [162]
-(CH,),- Ru(NHy)s(4AMP) 1201 [180]
Ru(NHy)s(4AMP)  1,04+0,02  [158]
Fe 1,080,001  [191]

W* Fe ~0,06 [
= Fe 05702  [190]
" Fe 0.36 [192]

[

-(CH=CH),- Fc ~0,2 190]
1,8 (MeCN)
7 1,6 (DMF)  [185]
1,5 (CF)

Solvent — H,O dacd nu se specifica altfel;, MeCN = acetonitril; DMF
=dimetilformamida; CF = cloroform; 4AMP = 4-aminometil piridind; Fc = ferocenil; 7 —
vezi Tabelul 7.

Marcus si Hsu [163, 164] au dezvoltat si testat o metoda
secventiala de calcul a factorului de interactiune electronica, utila
pentru molecule cu lanturi constituite din repetarea aceleiasi unitati,
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cum ar fi lanturile alcanice, alcdtuite din unitdti metilenice (CH,).
Metoda, bazatd pe calcule molecular-cuantice, calculeazd numeric
dependenta de distanta (in fapt, de numarul de "unitati" repetate ale
puntii): pentru lanturi lungi (30 < n < 50), dependenta este practic
exponentiald, in timp ce pentru lanturi scurte (6 < n < 10) apar
"oscilatii" in jurul dependentei exponentiale. Astfel, valorile lui f nu
sunt constante, ci vor fi oarecum diferite in functie de lungimea
lantului, calculele aratind ca dependenta factorului de interactiune
electronicd de lungimea lantului nu este exact exponentialda decat
pentru lanturi foarte lungi (n > 30), intalnite rareori in practica.
Valorile B, obtinute din calcule concordda rezonabil cu cele
experimentale, insd sunt de obicei putin mai mici decat acestea: de
exemplu, pentru 5 < n < 9, calculele indica o valoare 3 de 1,20/CH,,
fatd de valoarea experimentald acceptatd, de circa 1,21 — 1,27/CH,
[162].

[Os(bpy)(4-tet)C1]"

Intr-un studiu interesant [193], Walsh et al. arati ca cinetica
unei reactii electrochimice poate fi ajustatd prin modificarea
reversibild a structurii puntii in situ: folosind in structura unei punti
tetrazind, ce se protoneaza foarte usor (vezi structura de mai sus).
Autorii arata ca scaderea pH-ului si protonarea partii tetrazinice, duce
la scaderea vitezei de reactie cu un ordin de marime, energia de
activare ramanand practic neschimbatd. Scaderea vitezei se datoreaza
modificarii densitatii electronice in moleculd si diminuarii
interactiunii intre electrod si gruparea redox.

In afara SAM-urilor cu grupiri electroactive, SAM-urile fara
astfel de grupari permit studiul reactiilor electrochimice (mai ales
influenta distantei dintre electrod si gruparea redox), folosind
monostratul adsorbit pe electrod ca un electrod modificat, speciile
electroactive ramanand dizolvate in solutie [129, 194-198]. Formal,
aceste sisteme sunt similare unui SAM cu grupari electroactive, insa
prezintd un dezavantaj major fatd de acestea: defectele de structura
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existente practic in orice SAM, ce se manifesta in principal sub forma
unor "pori" in monostrat, permit accesul speciei electroactive direct la
suprafata electrodului. Avand in vedere ca reactia electrochimica
pentru moleculele aflate Tn pori, si deci in imediata apropiere a
electrodului metalic, este cu cateva ordine de marime mai rapida
comparativ cu cea corespunzatoare moleculelor aflate la limita din
solutie a SAM-ului, experimentele pot conduce la concluzii total
eronate privind cinetica reactiei electrochimice.

5.3.3. Influenta electrodului metalic

Una din caracteristicile reactiilor neadiabatice este faptul ca
cinetic acestora este influentata direct de taria interactiunii electronice
intre electrodul metalic si gruparea redox, si ca atare cinetica reactiei
poate depinde de natura metalului.

Tabelul 10. Densitatea de stdri la nivelul Fermi, p(Ef) pentru diferite metale,
obtinute din calduri specifice la temperaturi joase.

Metal p(Eg) , stari/(eVx>atom)
Au 0,30
Pt 2,20
Ag 0,27
Pd 4,00
Ir 1,31
Ru 1,40
Os 1,02
Re 0,98
Rh 2,08
Cu 0,29
Cd 0,29
Fe 2,11
Co 2,01
Ni 2,98
Tl 0,62
Pb 1,26
Sn 0,75
Sb 0,047
Bi ~0,003
Grafit ~0,0024

Aceastd dependentd este o consecintd directd a faptului ca
factorul de interactiune electronica depinde de densitatea de stiri a
electrodului metalic, valoare ce poate fi foarte diferitd de la un metal
la altul (Tabelul 10).
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De exemplu, pentru aur densitatea de stari in jurul nivelului
Fermi este de ~0,3 atom™'eV™', in timp ce pentru platini aceasta este de
~2,20 atom™ eV~ [166], respectiv de circa 7,5 ori mai mare.

In teoria simplificati, in care se neglijeazi dependenta de
energie a factorului de interactiune electronicd, constanta de viteza
este direct proportionald cu densitatea fofala de stari a electrodului
metalic, calculatd de obicei la energia nivelului Fermi (ecuatiile (66) si
(67)). Astfel, dacd am considera exemplul de mai sus, teoria
simplificata ar prevedea constante de viteza de circa 7,5 ori mai mari
pentru o reactie electrochimica implicand acelasi SAM adsorbit pe
platina fatd de aur. Dependenta cineticii reactiilor electrochimice de
natura electrodului metalic a fost pusd in evidentd experimental (vezi
Tabelul 11), insd diferentele sunt de obicei mai mici decat cele
prevazute de teoria simplificata.

Tabelul 11. Dependenta de natura electrodului metalic a constantei de viteza
electrochimice pentru cateva SAM-uri.

Sistem K'M)/A’ (M) pp(M)/ps(My)  Ref.
HS(CH,),;sCONHCHpyRu(NH3)s>" ~1,75 (Pt/Au) 7.5 (Pt/Au) [184]
HS(CH,);sCONHCHpyRu(NH;)s*" ~0,60 (Ag/Au) 0,9 (Ag/Au) [184]
7 ~2,2 (P/Au) 7,5 (Pt/Au)

7 ~0,7 (Ag/Au) 0,9 (Ag/Au)
7 ~1,7 (Hg/Au) [186]
7 ~0,2 (C/Au)

k° — constanta de viteza la supratensiune nula; M; si M, simbolizeaza electrozii metalici
diferiti; pr — densitatea de stari a metalului la energia nivelului Fermi; 7 — vezi Tabelul 7.

Gosavi si Marcus [166] aratd 1nsa, printr-un calcul teoretic mai
elaborat, ca viteza de reactie nu este proportionala cu densitatea totala
de stari, si ca este necesar sa se 1a in considerare factorul de schimb
electronic pentru fiecare din starile energetice ale metalului.
Rezultatele calculului aratd ca starile energetice cu un cuplaj
electronic slab, cum este cazul starilor din orbitalele d, majoritare in
cazul platinei [167] care este un metal tip d tipic, nu contribuie practic
la transferul electronic, si din acest motiv raportul constantelor de
viteza este mai mic decat raportul densitatilor de stari. In fapt, acest
lucru subliniaza cd, in anumite situatii, dependenta de energie a
factorului de schimb electronic nu poate fi neglijatd. Daca se ia in
considerare aceasta dependenta si cuplarea electronica diferitd pentru
orbitali diferiti, atunci calculele arata ca raportul constantelor de viteza
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pentru SAM-uri depuse pe Pt, respectiv Au, este de circa 1,8 [166], in
bun acord cu rezultatele experimentale (Tabelul 11). Daca metalele au
structura similard, cum ar fi de exemplu aurul si argintul, atunci
dependenta de energie este practic identica si raportul constantelor de
viteza devine foarte apropiat de raportul densitatilor de stari metalice
(la nivelul Fermi), asa cum se observa si din Tabelul 11. Pentru mai
multe detalii privind densitatea de stari a metalelor si teoria metalelor
in general vezi [199].
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6. Teorii mai avansate si completari

6.1. Descrierea solventului

Descrierea teoreticd a solventului este una din problemele
centrale Tn chimie in general si in electrochimie in particular, avand
implicatii majore nu numai in cinetica, dar si in teoriile stratului dublu
electric [200], termodinamica solutiilor, etc. Teoria lichidelor in
general, si a solutiilor in particular, este complicatd; in cele ce
urmeazd vom 1Incerca doar sd subliniem cateva din aspectele mai
importante.

In teoria originald a lui Marcus, dependenta energiei de
reorganizare de natura solventului (ecuatia 53) neglijeaza o serie de
aspecte importante, cum ar fi structura moleculard a solventului,
dimensiunile moleculelor sale si polarizarea acestora Tn camp electric
[201]. Una din caracteristicile principale ale lichidelor polare este
polarizatia, ce descrie comportamentul solventului in cdmp electric, si
care se datoreaza momentului de dipol al unei molecule polare. Pentru
a caracteriza complet un solvent este necesar sd cunoastem atat
valoarea polarizatiei (in price punct), cat si viteza sa de variatie (sau,
cu alte cuvinte, derivata sa temporald): In aproximatia solventului
dielectric continuu polarizatia si variatia sa in timp joaca rolul unor
coordonate generalizate, respectiv viteze generalizate, si sunt folosite
ca atare pentru a caracteriza evolutia sistemului (din punct de vedere
al solventului) n cursul unei reactii chimice. Una din problemele ce
apare in tratarea teoretica a polarizatiei moleculare este faptul ca
aceasta are o valoare instantanee (sau dinamicd) diferita de zero chiar
in absenta unui camp electric extern, intrucat atomii din molecula
solventului vibreaza iar moleculele se reorienteaza permanent una fata
de cealalta [6].

Modelele utilizand aproximatia solventului ca un dielectric
continuu s-au perfectionat, tratdnd solutul ca o "cavitate" in structura
continud a solventului, dar considerand un strat de solvatare in jurul
"cavitatii", cu proprietati diferite de restul solventului, teoriile
implicand si efecte cuantice [4, 159, 202, 203]. Desi aproximatia
solventului "continuu dielectric" este destul de 1indepartatda de
realitatea fizica (mai ales pentru reactanti si/sau produsi cu dimensiuni
mici, comparabile cu cele ale moleculelor solventului), faptul ca
implicd un formalism matematic mai simplu si rezultate mai usor de
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interpretat face ca aproximatia sa fie utilizatd inca cu rezultate
suficient de precise.

In tratirile teoretice mai noi, energia de reorganizare a
solventului este calculata la nivel "microscopic”, ludnd in considerare
si structura moleculelor acestuia, ca variatia de energie a unor
oscilatori cuplati, tratati fie in aproximatie clasica, fie cuantica [4, 32,
204-205206207]. Pe langd contributia vibratieie dipolilor solventului,
in cazul in care reactia decurge cu variatii relativ mari ale
dimensiunilor moleculare intre reactanti si produsi, este necesar sa se
ia in considerare si efectul translatiei moleculelor de solvent [33]. In
plus, atunci cand polarizabilitatea solventului si solutului, prexum si
interactiunile dintre acestea sunt efectiv luate in considerare, pot apare
deviatii mari de la formalismul Marcus prezentat anterior, curbele de
energie potentiald (sau de entalpie liberd) nemaifiind parabolice [208].
In aceste teorii, calculele, implicand de multe ori tratari cuantice, sunt
de obicei complexe si elaborate, si desi conduc in unele cazuri la
valori mai apropiate de cele experimentale [209, 210], au deocamdata
o utilitate practica destul de limitata.

6.2. Descrierea legaturilor §i energia de reorganizare internd

In general, descrierea legiturilor in aproximatia clasici a
oscilatorului armonic este suficient de precisa pentru reactii
electrochimice de sferd exterioard obisnuite; existd insa situatii in care
anarmonicitatea vibratiei trebuie luatd in considerare (Figura 18).
Daca in reactie se rupe o legatura, atunci aproximatia oscilatorului
armonic nu mai este justificatd, si este necesard o altd tratare a
legdturii (vezi sectiunea 6.3). O altd situatie in care aproximatia
oscilatorului armonic conduce la erori mari apare in cazul in care
vibratiile nu sunt vibratii de alungire, ci de deformare [256].

In ceea ce priveste caracterul cuantic al vibratiei legaturii
chimice, la temperaturi obisnuite (~20°C), acest efect este putin
important. in general, daca v << kT (unde v este frecventa de vibratie
a legaturii), atunci aproximatia clasicd este justificatd. Conditia
matematica este echivalenta cu situatia fizica in care temperatura este
suficient de ridicata astfel incat nivelele de vibratie accesibile sunt
foarte numeroase, iar distributia lor este practic continua.

La temperaturi joase (sau frecvente de vibratie foarte mari),
astfel incat ~v >> kT, vibratiile nu mai pot fi considerate clasice, fiind
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necesard o tratare cuantica (Figura 19). In aceastd situatie, practic
majoritatea nivelelor de vibratie sunt neocupate, $i nu se mai poate
neglija efectul cuantic. In situatiile intermediare, v ~ kT, se utilizeaza
de obicei tot aproximatia vibratiei clasice, intrucat aceasta conduce la
rezultate destul de precise, iar tratarea cuantica implicd dificultati de
calcul considerabile [32]. De notat ca si tratarea cuantica implicd de
obicei aproximatia vibratiei armonice, cazul in care vibratia este si
cuantica si anarmonica fiind complicat.

Energia potentiala

Coordonata (nucleara) de reactie

Figura 18. Curbe de energie potentiala in aproximatia vibratiei anarmonice de tip
Morse.

Folosind un model cuantic simplu, Schmickler [211] a analizat
efectele vibratiei cuantice, aratand cd acestea sunt responsabile pentru
cresterea energiei de activare cu temperatura si a variatiei
coeficientului de transfer de sarcind cu temperatura, avand insd o
contributie importantd numai la temperaturi "intermediare": la
temperaturi foarte scazute sistemul evolueaza aproape exclusiv printr-
un mecanism de tunelare nucleard, in timp ce la temperaturi mari
vibratiile devin, practic, clasice. Totodata, Schmickler aratd ca
aproximatia oscilatorului armonic este adecvatd in majoritatea
situatiilor, intrucat la temperaturi obisnuite (~200-300 K) sunt
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accesibile numai foarte putine stdri cuantice.
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Figura 19. Curbe de energie potentiala pentru o reactie O +e- — R, aritand
nivelele cuantice de vibratie pentru reactanti (O) si produsi (R). Se considera ca
legdturile vibreaza armonic, suprapunerea patratelor functiilor de unda electronice
(zonele inchise la culoare) permitand transferul electronic: o "suprapunere" mare,
implicd interactiuni puternice (coeficient de transmisie mare, reactii adiabatice), in
timp ce o "suprapunere" micd implica interactiuni slabe (coeficient de transmisie
mic, reactii neadiabatice).

Un alt aspect important legat de vibratia legaturilor si energia
de reorganizare internd il constituie faptul ca aceasta din urma poate sa
difere pentru reactia directd (O + ¢ — R) fatd de reactia inversa (R —
¢ — 0). In aproximatia Marcus (ecuatiile (50) si (51)), energia de
reorganizare interna este identica (in valoare absolutd) pentru ambele
procese, datoritd faptului ca este calculatd ca o medie intre cele doua
specii, curbele de energie potentiald fiind aproape perfect simetrice.
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Acest efect se datoreaza in principal faptului ca in realitate curbele de
energie potentiala nu sunt perfect simetrice [212] (vibratiile fiind totusi
diferite intre reactanti si produsi, chiar daca in multe situatii
diferentele sunt relativ mici) si nici exact parabolice. Energii de
reorganizare diferite pentru reactiile directd si inversa au fost
observate experimental [18], fiind propusd si o tratare teoretica, ce
foloseste un model cuantic [213].

6.3. Reactii electrochimice cu ruperea unei legdturi

Reactiile simple ce decurg cu ruperea unei legaturi chimice
reprezintd o clasa importanta de reactii electrochimice. Exemplul tipic
il reprezintd reducerea halogenurilor de alchil, ce conduce la formarea
unui radical:

R-X+e —» Re+ X"

Radicalul Re suferd in continuare diverse reactii chimice, in
functie de mediul de reactie. Reducerea disociativa a halogenurilor de
alchil a fost studiata in detaliu, insa exista si alte reactii electrochimice
ce fac parte din aceeasi categorie [64, 214]. Studiul teoretic si
experimental al acestor tipuri de reactii a fost dezvoltat de catre
Savéant [4, 215 —217], si din acest motiv formalismul prezentat in
continuare mai este cunoscut si sub numele de "Marcus-Savéant".
Atata vreme cat reactia electrochimice cu rupere de legatura este de tip
sferd exterioard (deci fard a implica interactiuni puternice, de tip
adsorbtie, cu electrodul), atunci formalismul Marcus-Hush poate fi
aplicat pentru a trata teoretic aceste reactii, chiar daca numai
aproximativ.

Formalismul teoretic Marcus-Savéant implica aceleasi ipoteze
ca in formalismul Marcus-Hush, cu singura deosebire ca acum vibratia
legaturii nu mai poate fi consideratd ca o vibratie armonica. Motivul
inlocuirii vibratiei armonice il constituie faptul cd in aproximatia
oscilatorului armonic o legaturd chimicd practic nu se poate rupe. De
aceea, este necesard o descrieri mai exactd a vibratiei, care sa ia In
considerare atit anarmonicitatea acesteia cat si faptul cd la o anumita
distanta de separare, legatura chimica se rupe. Vibratia anarmonica se
poate obtine din calcule cuantice ale vibratiei legaturii, insa solutiile
au o formd foarte complicatd. Din acest motiv, se preferda folosirea
unei functii analitice aproximative, care sa redea insa suficient de bine
vibratia legaturii: o astfel de functie este functia Morse, des folosita
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pentru descrierea vibratiei legaturilor chimice. Energia vibratiei de tip
Morse este:

E = Dx[1 — exp(-pxAq)]* (Ec. 75)

unde D este energia de disociere a legaturii, Ag este elongatia legaturii
(diferenta dintre lungimea legaturii la un moment dat si lungimea de
echilibru) iar B este un parametru dat de:

2n’m”
B =V, T (Ec. 76)
- . . - e o *
unde v, este frecventa normala de vibratie a legaturii iar m este masa
redusa a legaturii. Forma curbei din ecuatia (75) este redatd schematic

in Figura 20, pentru curba corespunzatoare vibratiei legaturii RX.
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Figura 20. Curbe de energie potentiald pentru o reactie electrochimica cu ruperea
unei legaturi: D este energia de legatura a legaturii R-X. Curba RX descrie vibratia
de tip Morse a legaturii R-X, iar curba Re + X~ este o curba exponentiala, datorata
respingerii electronice dintre radicalul Re si anionul X . Ca urmare, curba de
"activare", reprezentatd schematic prin linia ingrosata, este asimetrica.

In tratarea teoreticd Marcus-Savéant a acestor tipuri de reactii
se presupune ca reactia este practic complet ireversibila, astfel incat
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curba de energie potentiala pentru produsi, adicd sistemul Re + X,
poate fi descrisda ca o simpld energie de repulsie electronicd (vezi
Figura 20). Anionul X este considerat a fi foarte stabil, astfel incat
electronul odata transferat catre acesta, iar legatura chimicad rupta,
acesta nu mai poate fi practic re-transferat in reactia inversa.

Deducerea entalpiei libere de activare [215] urmeaza aceeasi
cale ca in formalismul Marcus-Hush; scriind entalpiile libere ale
reactantului (O) si produsului (R) sub forma:

Go(Ag, x) = Go” +wo + §<x —x0)> + DX[1 —exp(-BxAqQ)  (Ec.77)

Gr(Ag, ) = GR° + wg + §<x —xg)’ + Dx[exp(-BxAg)]* (Ec. 78)

unde indicii "0", "O" si "R" se refera la starea standard, reactant (O =
RX) si respectiv produsi (R = Re + X"). Pentru generalitate, am inclus
in expresiile entalpiei libere si corectiile de lucru (wg si wg), precum si
termenii datorati reorientarii solventului in timpul reactiei, care sunt
considerati cuadratici si depinzidnd de o constantad de forta, « [9, 214,
14]. Termenii corespunzand vibratiei armonice au fost inlocuiti cu
expresiile energiei de tip Morse, §i respectiv respingerii electronice
exponentiale pentru produsi (Re + X; vezi Figura 20).

In relatiile (77) si (78) apar doud tipuri de coordonate:
coordonatele '"nucleare" (g), caracteristice vibratiei legaturii si
"coordonatele" solventului (x). Coordonatele x nu sunt insa coordonate
in sens obisnuit (coordonate de pozitie), ci semnifica niste sarcini
fictive, reprezentand configuratia fluctuanta datoritd polarizarii
solventului [22, 215, 218].

Punand conditia ca la coordonatele starii de tranzitie (Ag”, x7),
Go = Gy, din relatiile (77) si (78), gasim relatia:

AG® = wo — wp + g[(x# —x0)? — (¢ = xp)’] + D[1 — 2exp(-BxAg™)]
(Ec. 79)

unde AG® = Gr° - G,".

Entalpiile libere de activare pentru reactia directd si inversa se
obtin din diferentele Go(Aq”, x*) — Go(0, xo) si respectiv Gr(Ag”, x™) —
Gr(oo, xr), unde Gp(0, xp) corespunde echilibrului pentru specia
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oxidata O (minimul curbei RX din Figura 20, unde Ag = 0), iar Gy(o,
xr) corespunde echilibrului pentru Re + X, adica produsi aflati la
distantd infinita, rezultand:

(AG")s = g(x# —x0)* + Dx[1 — exp(-pxAq"))’ (Ec. 80)

(A = 5 (" —x)” + Dx[exp(-praq ) (Be. 81)

Pentru a obtine o expresie mai simpla, care sd nu contind
coordonatele vibratiei si solventului, tinem cont de faptul ca ambele
entalpii libere de activare trebuie sd aiba un minim (local) si derivadm
ecuatiile (80) si (81):

k(x" = x0) + 2BDx[exp(-BxAq") — exp(-2BxAg")] = 0 (Ec. 82)
k(x" — xp) — 2BDx[exp(-2pxAg")] = 0 (Ec. 83)
Scazand cele doud ecuatii una din cealaltd obtinem expresia lui

K:

- _ 2BDexp(-BAg") e 54

Xg — Xo

de unde prin Inlocuire in ecuatiile (82) si (83) obtinem:

(" —x0) = (xr — x0)X[exp(-BxAg”) — 1] (Ec. 85)
(" = xr) = (g — x0)*exp(-BAq”) (Ec. 86)

Inlocuind mai departe ecuatiile (85) si (86) in (79) rezulta:
AG = wo — wg + [g(xR —x0)> + DIX[1 — 2exp(-BxAg™)] (Ec. 87)

A o 2 .o . .

Tinand cont ca termenul k/2%(xg — xp)~ reprezintd chiar energia
de reorganizare externa, A., datorata rearanjarii solventului in decursul
reactiei [215], rezulta:

AG® = wo — wr + (he + D)X[1 — 2exp(-BxAg™)] (Ec. 88)

care mai poate fi scrisa si ca:
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AG’ —
Wo * We } (Ec. 89)

1
eXp(—BAq#)ZEX{l— 2D

Ramane acum sd exprimdm entalpia libera de activare pentru
reactia directd, marime care ne intereseaza in mod direct. Din ecuatiile
(80) si (85) obtinem, folosind egalitatea k/2x(xg — xo)* = A rezulti:

(AG")a= (D + R)X[1 - exp(-pxAq)]’ (Ec. 90)
si apoi inlocuind (89) 1n (90) obtinem in final:

D+ AG’° - AG’ -
(AG*), = the [, G +wo—wg |_A L+ G +wy —wy
4 D+A, 4 A

(Ec. 91)

unde am introdus energia de reorganizare totala, A = A, + D.

Asa cum era de asteptat, ecuatia (91) este similard cu ecuatia
(14), energia de reorganizare totala fiind insa in acest caz suma dintre
energia de reorganizare externa si energia de disociere a legaturii R-X.

Asadar, 1n aceasta teorie simpld, contributia internd la energia
de reorganizare pentru reactiile cu ruperea unei legaturi o reprezinta
disocierea legaturii, in locul unei diferentei de energii de vibratie intre
O si R. Acest rezultat simplu permite extinderea formalismului
Marcus-Hush si la reactii electrochimice in care are loc o rupere a unei
legdturi, cu conditia ca acest proces sd poatd fi considerat ca fiind de
sferd exterioard. Ecuatia de viteza completa este practic ecuatia (15),
cu entalpia liberd de activare data de ecuatia (91).

Energiile de reorganizare si/sau entalpiile libere de activare
calculate folosind formalismul de mai sus, foarte simplu si cu
numeroase aproximatii, concordd destul de bine cu valorile
experimentale. In literaturd existd tratiri teoretice mai detaliate, ce
conferd un acord mai bun cu datele experimentale, si care iau in
considerare efectele de atractie pe curba de energie potentiald pentru
Re + X [215] si efectul dinamic al solventului pentru factorul
preexponential [216] (vezi si sectiunea 4.7). Tratarile teoretice mai
avansate implicd evaludri cuantice, mai mult sau mai putin detaliate
[14, 219, 220].

Tabelul 12 prezinta cateva date experimentale, comparativ cu
predictiile teoretice, in care constanta de viteza este calculatd cu un
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factor preexponential dedus din teoria ciocnirilor (vezi sectiunea 4.1).
Avand in vedere simplitatea modelului si dificultatile la determinarea
experimentald a parametrilor cinetici, putem considera cd cele doua
seturi de valori concorda bine, erorile rareori depasind 10%, fiind
frecvent de numai 5 — 8%. Un model ceva mai elaborat, bazat pe
ecuatia (15) [216] oferd concordante ceva mai bune intre experiment
si teorie.

Tabelul 12. Comparatie intre entalpiile libere de activare si coeficientii de transfer
de sarcina calculati si determinati experimental pentru cateva reactii electrochimice

cu ruperea unei legituri. Halogenuri de alchil; t = 10°C, in dimetilformamidi; date
compilate din ref. [215].

RX EO (R'X/ Re + Xf) (AG#)exp (AG#)calc 0Lexp Acale
estimat, V/ECS (eV) (eV)

Todura de n-butil -1,075 0,353 0,376 0,30 0,34
Todura de sec-butil -0,796 0,339 0,312 0,33 0,32
Todura de tert-butil -0,776 0,340 0,323 0,32 0,34
Bromura de n-butil -1,109 0,359 0,331 0,25 0,30
Bromuri de sec-butil  -1,089 0,347 0,390 0,25 0,32
Bromuri de tert-butil  -0,879 0,349 0,332 0,20 0,30

Pe langa erorile discutate anterior in determinarea entalpiilor
libere de activare pentru reactii electrochimice, la reactiile cu rupere
de legatura se mai adauga si imposibilitatea determindrii cu precizie a
potentialului standard (sau a potentialului formal) al reactiei R-X + e~
— Re + X, care este practic total ireversibild. Mai mult, radicalul Re
este de obicei foarte reactiv, si ca atare mecanismul real al acestor
reactii este unul electrochimic-chimic (EC), ce implica calcule si
proceduri mai laborioase in determinarea parametrilor cinetici ai
etapei electrochimice din date experimentale. Pentru detalii privind
extragerea parametrilor cinetici din date experimentale si calcularea
unor marimi implicate in calculul teoretic (de ex. energia de disociere,
D), indrumam cititorul catre referintele [214-216], precum si
referintele citate In acestea.

Una din aproximatiile folosite (tacit) in aceastd tratare este
presupunerea cd mecanismul prin care decurge transferul electronic
este:

RX+e —» Re+ X (D
insd existd si un alt mecanism posibil pentru astfel de reactii, si
anume:
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RX+e=— RX — Re+X (IT)

Problema determinarii care din cele doud mecanisme
prevaleaza intr-o anumita situatie specifica este destul de complicata si
depinde de nivelele energetice ale moleculei, energia de disociere a
moleculei si  potentialul standard. De exemplu, reducerea
electrochimica a clorurii de benzil urmeaza un mecanism cu disociere
de tip (I), in timp ce reducerea clorurii de para-nitro benzil urmeaza
un mecanism nedisociativ, de tip (II); pentru mai multe detalii privind
cele doud mecanisme vezi [221, 222].

In unele situatii cum este cazul reducerii peroxizilor organici
[223, 224], reactii de interes biologic [225], reactia electrochimica
poate fi neadiabatica, si in acest caz se observa discrepante mari intre
rezultatele experimentale si cele prevazute de teoria de mai sus, in
care factorul preexponential din ecuatia (15) este cel corespunzator
unei reactii adiabatice. In aceste situatii este necesara o teorie mai
completd, valabild pentru reactii neadiabatice (vezi sectiunea 5.2), si
care ia in considerare schimbul electronic. Pe langad efectele de
neadiabaticitate, la reducerea substantelor organice, ce au deseori o
geometrie complicata, pot apare efecte sterice importante: acestea se
reflectd printr-o vitezd de reactie scazuta, datoritd unei valori mici a
constantei de echilibru de formare a precursorului (K din ecuatia (15))
[223, 224].

6.4. Formarea perechilor de ioni

O reactie electrochimicd, in care cel putin una din speciile
participante este neapdrat ionicda, poate fi puternic influentatd de
formarea perechilor de ioni.

Figura 21. Schema unei reactii electrochimice, O + e — R, pentru care specia R
poate forma cu un ion (inert) I o pereche de ioni P.

Formarea perechilor de 1ioni influenteazd o reactie
electrochimica in doud directii: printr-un efect "termodinamic" si unul
"cinetic" [226]. Efectul termodinamic constda in modificarea
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potentialului standard datoritd modificdrii concentratiei de ioni liberi
(modificarea potentialului standard insemnand de fapt si modificarea
entalpiei libere de activare, ce contine termenul AG° = E — E°):

E°=E}, + R—;ln(l + K, [1]) (Ec. 92)

unde K, este constanta de asociere a ionilor I si R, cu formarea
perechii P.

Din punct de vedere cinetic, apare posibilitatea ca, pe langa
mecansimul "direct", pentru reactia inversa, R — e~ — O, sa fie posibil
si mecanismul transferului electronic implicand direct perechea de
ioni: R+1— P — O+ I- ¢, care este similar unui transfer electronic
cu ruperea unei legaturi chimice (vezi sectiunea 6.3). Formarea unei
perechi de ioni presupune existenta a mai multor mecanisme posibile:
(I) transferul electronic urmeaza transferului ionului;

(IT) transferul ionului precede transferul electronic;
(IIT) transferul ionului are loc simultan cu transferul electronic;

Deasemenea, chiar notiunea de "pereche de ioni" este oarecum
neclard, putand exista perechi de ioni "puternice" (pentru care se
considera ca ionii constituenti sunt practic in contact direct) si "slabe"
(pentru care se considera cd ionii constituenti sunt separati de un
"strat" format dintr-o molecula de solvent) [227].

i

Figura 22. Schema unui SAM cu grupari electroactive (simbolizate prin cercurile

mari) "Ingropate".

Din punct de vedere teoretic, mecanismele (I) si (II) se pot trata
ca o simpla succesiune de reactii, viteza procesului global fiind data
de etapa lentd (nu neapdrat etapa de transfer electronic) [227] in timp
ce mecanismul (IIT) este ceva mai complicat, fiind foarte asemanator



— 89 —

unei reactii cu rupere de legatura, tratate in sectiunea precedenta.

Pentru reactii electrochimice in solutie, formarea perechilor de
ioni este importantd mai ales pentru ioni cu sarcind mare, cum ar fi
Fe(CN)s", pentru care cinetica este puternic influentatd de natura
electrolitului [228]. Este insd interesant de mentionat ca formarea
perechilor de 1ioni poate influenta semnificativ §i reactiile
electrochimice implicand SAM-uri. Dacd SAM-ul este astfel alcatuit
incat gruparea redox sa fie "Ingropatd" Tn masa unui strat inert (vezi
Figura 22), atunci formarea perechilor de ioni duce la scaderea
drastica a constantei de vitezd datorita accesului limitat pe care il au
ionii din solutie spre gruparea electroactiva [168, 229, 230].

6.5. Reactii multielectronice

Desi in cartile de electrochimie mai noi [13] existd tendinta de
a privi reactiile electrochimice multielectronice ca fiind in fapt o
succesiune de reactii monoelectronice, In unele situatii sunt indicii ca
se pot transfera simultan mai multi electroni. Existd multe reactii
electrochimice care decurg cu transferul a mai mult de un electron
(multielectronice), Tnsd numai in relativ putine cazuri cunoscute apare
posibilitatea concreta ca reactia sd decurga cu transferul simultan a
mai multor electroni. Exemple de astfel de reactii (simple) sunt
reactiile cu participarea ionilor metalici, cum ar fi Sn**/Sn*", TI"/TI*",
P*"/Pt*". O serie de alte reactii sunt reactii de interes practic deosebit,
mai complicate, ca Zn>"/Zn sau Ni**/Ni care insa sunt dificil de tratat
folosind formalismul Marcus-Hush pentru cd implicd procese
suplimentare de adsorbtie si/sau electrocristalizare; in plus pentru
aceste reactii exista indicii cd transferul electronic decurge succesiv.
In alte situatii asemanitoare, cum ar fi Cu®"/Cu’ sau Hg”'/Hg", este
stiut cd reactia implica doua etape succesive, in fiecare transferandu-se
un singur electron; pentru astfel de reactii intermediarii (pentru
exemplele de mai sus, Cu” si respectiv Hg,”") sunt suficient de stabili
pentru a fi pusi in evidentd experimental cu usurinti. In situatiile in
care acesti intermediari nu pot fi detectati, ne putem intreba: reactia
decurge printr-un astfel de intermediar, extrem de reactiv si ca atare
practic nedetectabil, sau electronii se transferd simultan, fara nici o
etapa intermediard ? (desi formalismul Marcus-Hush a fost elaborat
pentru reactit cu transferul unui singur electron — reactii
monoelectronice, acesta se poate extinde in principiu §i pentru reactii
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multielectronice).

Pentru reactii multielectronice pot exista mai multe mecanisme
posibile. Pentru reactii redox omogene, pentru care teoria este mai
simpld, Zusman si Beratan propun trei astfel de mecanisme [231, 232]
principial valabile insa si pentru reactii electrochimice:

I. Mecansimul succesiv conventional — transferul multielectronic
decurge in doud etape distincte, prin intermediari aflati la distanta
mare.

D" +A== [D* Al =[D--A]==D +A == [D---A]=
— [D--A]==D+A"

II. Mecansimul succesiv neconventional — transferul multielectronic
decurge succesiv, dar asemanator unui mecanism simultan:

D" +A== [D* - A]=[D--A]=[D - A]=D+A"

III. Mecanismul simultan — transferul simultan a mai multor electroni
D +A==[D* -A] == [D--‘A*] =D+A"

Pentru o reactie multielectronica, toate cele trei mecanisme
sunt, in principiu, posibile, sistemul evoluand insd dupd calea ce
implica o energie de activare mai micd, si/sau un coeficient de transfer
mai mare. Presupunand ca energia de reorganizare internd este nula,
dacd luam in considerare expresia pentru energia de reorganizare
externd (ecuatia (53)) ce contine patratul sarcinii transferate, ar
insemna ca pentru o reactie cu transferul simultan a 2 electroni,
energia de reorganizare ar fi A, = 4A, in timp ce pentru transferul
simultan a 3 electroni, A; = 9\ [233]. Energia de activare este insa
practic proportionald cu energia de reorganizare (ecuatia (14)), astfel
incat ar rezulta din cele de mai sus cd mecanismul simultan este
defavorizat energetic, din cauza unor energii de activare marl.
"Probabilitatea" ca sistemul sd evolueze transferand simultan mai
din mecansimul I si cu cresterea stabilitatii produsului de reactie.

Gileadi [233] sugereaza introducerea unui principiu Franck-
Condon "extins": daca timpul scurs intre transferul succesiv a doi
electroni conform mecanismului II este atat de scurt incat nucleele
speciilor D si A nu au timp sa-si modifice coordonatele, atunci
transferul celor doi electroni poate fi considerat simultan. Astfel,
mecanismele II si III, desi conceptual diferite, devin din punct de
vedere cinetic practic identice. Pe baza unui calcul simplu, se poate



—9]—

estima [233] ca acest interval de timp trebuie sa fie mai mic decat
circa 510" s.

Desi pentru reactii electrochimice nu existd incd nici o dovada
clard a existentei unui transfer multielectronic simultan, Zusman si
Beratan au calculat [232] cd in reactia omogena de schimb izotopic
TI'/TI*" este posibil si se transfere doi electron simultan, conform
mecanismului III, fiind in pincipiu posibil ca si reactia electrochimica
corespunzdtoare sa decurga printr-un mecanism similar.

6.6. Reactii electrochimice pe electrozi semiconductori

Reactiile electrochimice pe electrozi semiconductori reprezinta
un domeniu vast, cu multiple aplicatii practice. Intrucat prezentarea
acestui domeniu in detaliu ar fi mult prea extinsa pentru scopul acestei
lucrdri, ne vom limita la a prezenta pe scurt numai notiunile
importante noutatile si privind cinetica reactiilor electrochimice pe
astfel de electrozi, cititorul interesat fiind incurajat sd consulte
referinte detaliate [27, 78—80, 234]. La fel ca si In sectiunile anterioare,
suntem interesati in cele ce urmeaza numai de reactii electrochimice
de sfera exterioara.

Una din caracteristicile reactiilor electrochimice pe electrozi
semiconductori este faptul cd reactia poate decurge prin doud
mecanisme diferite: fie transferand un electron in banda de conductie,
fie un gol in banda de valenta, si datoritd concentratiilor relativ mici
de electroni (sau goluri) intr-un semiconductor, acestia pot fi tratati
teoretic ca niste entitdti (reactanti) separate. Tocmai aceste
concentratii mici de purtatori fac ca reactiile electrochimice pe
electrozi semiconductori sa fie foarte diferite de cele pe electrozi
metalici. Intr-un metal densitatea de stiri este foarte mare (vezi
sectiunea 3.2) iar concentratia de electroni liberi este si ea foarte mare.
Intr-un semiconductor, concentratia de purtitori (electroni sau goluri)
este cu cateva ordine de marime mai mica decat intr-un metal, astfel
incat in interiorul semiconductorului, de la suprafata de separare
semiconductor-electrolit, se formeaza un strat similar unui strat dublu
electric, numit zona de sarcind spatiala: ca urmare, purtatorii trebuie sa
treacd peste aceasta barierd de potential pentru a ajunge in zona
interfaciald, unde are loc transferul electronic. "Jonctiunea"
semiconductor-electrolit este asemdnatoare unei interfete metal-
semiconductor (caracterizatd de o bariera Schottky), cu deosebirea ca
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in electrolit densitatea de stari este mult mai mica decat intr-un metal,
iar aceste stari sunt de obicei localizate (spre deosebire de un metal,
unde electronii sunt practic delocalizati).
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Figura 23. Diagrama unei interfete semiconductor/electrolit aflata la echilibru.
Pentru un semiconductor tip » purtatorii majoritari sunt electronii, in timp ce pentru
un semiconductor tip p, golurile. Datoritd insd concentratiilor relativ mici ale
acestora, apare o zond similard unui strat dublu electric, numitd zona de sarcina
spatiala. Spre deosebire de metale (vezi Figura 9), un semiconductor are o banda
interzisa.

Constanta de vitezd pentru o reactie electrochimica de sfera
exterioard ce are loc pe un electrod semiconductor se poate calcula
folosind formalismul Marcus-Gerischer prezentat anterior (vezi
sectiunea 3.2), cu deosebirea cd pentru un semiconductor distributia
energetica este ceva mai complicatd, intrucat semiconductorii, spre
deosebire de metale, au o banda interzisa [27, 78]. In interiorul benzii
interzise, nu exista stdri energetice accesibile, astfel incat trebuie tinut
cont de acest lucru in calculele teoretice ([5 p. 1031-1039, 6 p.208-
212, 98]); mai mult, existenta benzii interzise duce de multe ori la
reactii neadiabatic, care sunt mai dificil de tratat teoretic. Cu toate
aceste complicatii, formalismul Marcus-Gerischer a fost aplicat cu
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succes §i pentru descrierea reactiilor electrochimice pe electrozi
semiconductori [235, 236].

De notat cd de multe ori curentul prin interfata semiconductor-
electrolit se exprimd in functie de concentratia electronilor in
semiconductor la interfata (concentratie notata ng, care datoritd zonei
de sarcind spatiala este diferiti de cea din volumul
semiconductorului), similar unei reactii bimoleculare:

J = zFkxng[A] (Ec. 93)

unde j este densitatea de curent (in A/cm’) iar [A] este conentratia
cuplului redox in solutie(in mol/cm®); rezultd ca unitatile de masurd
pentru constanta de vitezi vor fi cm’/s. Concentratia electronilor la
interfatd poate fi calculatd usor daca se cunoaste diferenta de potential
electric Tn zona de sarcind spatiald (A@ss):
ng = Ny Xexp —e% (Ec. 94)
kT
unde E este potentialul aplicat, e este sarcina elementara iar ny este
concentratia electronilor in volumul semiconductorului (pentru
semiconductori extrinseci, aceasta se considerd de obicei egald cu
concentratia dopantului).

Tratarea teoreticd riguroasd a reactiilor electrochimice pe
electrozi semiconductori este mai complicatd, in principal datoritd
urmatoarelor motive:

1. Densitatea de stari intr-un semiconductor este de multe ori dificil de
calculat

2. Intr-un semiconductor, existi o zond de sarcini spatiala, ceea ce
rezultd Intr-o "concentratie" electronica la interfata diferitd de cea in
volumul semiconductorului.

3. Din cauza structurii cristaline diferite §i a interactiunilor intre
semiconductor si electrolit, in zona interfetei semiconductor/solutie
apar de obicei stiri energetice diferite de cele din volumul
semiconductorului, numite stari de suprafata [79]. Aceste stari conduc
la aparitia unor stari energetice permise in banda interzisa, i sunt de
multe ori hotaritoare in transferul electronic semiconductor-solutie
[78, 237, 238]. Existenta acestor stari de suprafatd complica foarte
mult teoria interfetei semiconductor/solutie (inclusiv a transferului
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electronic).

Datorita  unei caracteristici  interesante a  reactiilor
electrochimice pe electrozi semiconductori, spre deosebire de
electrozii metalici, §1 anume concentratia electronilor la interfatd
diferita de cea din volumul semiconductorului, exista multe
similaritati intre transferul electronic la interfata
semiconductor/electrolit si transferul electronic intre doua specii redox
la interfata Intre doud lichide nemiscibile. Transferul electronic intre
doua specii redox aflate in faze lichide diferite s-a dezvoltat mult, atat
teoretic cat si experimental, in ultimii ani [239-242] si similaritatile
existente au permis extinderea acestor teorii la transferul electronic
intre un semiconductor si o specie redox aflatd in solutie [81, 243,
244]. In cadrul acestui formalism, bazat pe teoria lui Marcus si
dezvoltat recent folosind concepte introduse de catre Gerischer [78],
constanta de viteza are expresia (considerand ca exemplu reducerea
unei specii redox aflate in solutie):

02
k=v.x 2(rA+rD)+£4 < exp (A +Ap +AGT)
B’ B 4kT(Mp +Xp)

unde v, este factorul de frecventd nucleard (circa 10" s pentru o
reactie adiabatica), ry §i rp sunt razele acceptorului de electroni
(specia redox din solutie) respectiv donorului (atomii aflati in
semiconductor) iar B este un factor de "atenuare", ce ia in considerare
efectul interactiunii electronice intre donor s§i acceptor (avand
dimensiuni de distantd™"). Termenii Ap §i Aa reprezinti energiile de
reorganizare asociate donorului, respectiv acceptorului de electroni iar
celelate marimi au semificatiile cunoscute.

Acest formalism a fost aplicat cu succes pentru unele reactii
electrochimice pe electrozi semiconductori, ca de exemplu in
sistemele n-Si/metil-ferocen (in CH;0H), n-GaAs/ferocen (in
CH;CN), p-InP/cobaltocen (in CH3;CN) si altele [243, 245], 1nsa in alte
situatii conduce la discrepante intre teorie si experiment [234].

(Ec. 95)

6.7.Reactii de sfera interioard

In cazul cel mai general, folosind ecuatia (15) pentru calcularea
vitezei de reactie, putem, in principiu, sd extindem formalismele
prezentate anterior si pentru reactii de sferd interioara, cu adsorbtia
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reactantilor si/sau produsilor la suprafata electrodului. In aceasti
situatie nsd trebuie acordatd atentie urmatoarelor probleme
importante:

1. Problema adsorbtiei si calculul constantei de echilibru de formare
a precursorului/succesorului. ~Am vazut cd pentru rectii
electrochimice de sferd exterioara, corectiile de lucru wg si wg pot fi
estimate folosind un model al stratului dublu electric. Daca reactia
este de sfera interioara, ce implicd adsorbtia reactantului (si deci
precursorul este mult diferit de reactantul din volumul solutiei), atunci
devine necesard introducerea unei izoterme de adsorbtie care sa
permitd calculul concentratiei precursorului in functie de concentratia
reactantului.

2. Semnificatia si calculul factorului de frecventd. In cazul unei reactii
de sferd interioara, factorul de frecventd este mult mai dificil de
calculat; in plus, semnificatia sa se refera de fapt la trecerea peste
bariera energetica a precursorului, specie care nu este intotdeauna bine
definitd din punct de vedere structural si avind uneori proprietati
fizico-chimice incerte.

In aceastd abordare simpla, toate efectele adsorbtiei/desorbtiei
si interactiunii specifice cu electrodul sunt transferate in valoarea
constantei de echilibru K (vezi ecuatia 15), acesta avind mai mult
rolul unui parametru empiric ajustabil, intrucét corectiile de lucru sunt
dificil de determinat in aceasta situatie. Hupp si Weaver [124, 246] au
aratat implicatiile pe care le are extinderea formalismului Marcus-
Hush la reactii de sferd interioara, oferind o modalitate simpld pentru
interpretarea parametrilor termodinamici de activare accesibili
experimental.

De notat 1nsd ca aceasta abordare simpla trebuie folositd
experimental numai orientativ, tratdri mai exacte aratdnd ca
formalismul Marcus-Hush nu este adecvat pentru descrierea reactiilor
de sferd interioara datoritd unor deosebiri esentiale in mecanismul
transferului electronic [283] — vezi si capitolul 7. Alte abordari, mai
exacte, folosesc tratari cuantice, o parte din acestea fiind expuse pe
scurt in capitolul urmator.
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7. Elemente de cinetica electrochimica cuantica

Dezvoltarea puternicd a domeniului nanostiintelor, a
electronicii moleculare la nivel "nano" [247-249], a studierii
comportdrii unei singure molecule in diverse situatii, cum ar fi
transferul unui singur electron sau unui singur foton [32, 149, 152,
250-253] si a electrochimiei la nivelul unei singure molecule [254] a
condus la necesitatea elaborarii unui formalism cuantic adecvat si
precis pentru descrierea fenomenelor ce au loc in aceste situatii.
Dimensiunile la care au loc procesele la nivel molecular, inclusiv
transferul electronic, fac necesara descrierea cuantica a proceselor ce
au loc [168]. Mai mult metodele de analizd cuantica a proceselor
electrochimice incep sa devina atractive din punct de vedere practic,
ajutand la dezvoltarea unor domenii de varf [255].

Am vazut cd in cazul reactiilor adiabatice, formalismul care se
aplici de obicei este de tip clasic. In acest caz bariera energetica
pentru transferul elecronic este relativ joasa si groasd, astfel incét
efectul tunel este de cele mai multe ori neglijabil. Pentru reactiile
neadiabatice insd, bariera energetica este inaltd, dar ingusta, si ca atare
tunelarea electronului poate juca un rol important; acesta este unul din
motivele pentru care reactiile neadiabatice sunt in general tratate
cuantic. Teoriile clasice se preteaza asadar cel mai bine pentru reactii
adiabatice, cu un factor de transmisie K¢ ~ 1. Dacd interactiile sunt
slabe (k¢ << 1), atunci vibratiile speciilor participante devin mult mai
importante, iar cand acestea sunt tratate cuantic, atunci functiile de
unda respective pot avea valori semnificative in afara parabolelor ce
descriu comportarea clasica (Figura 19 si Figura 24).

Clasificarea reactiilor 1n reactii adiabatice si neadiabatice
implica oarecum definirea unor extreme. In realitate, travesarea unei
bariere energetice decurge atat prin trecerea peste barierd (clasic), cat
si prin efect tunel (cuantic), iar importanta relativd a celor doud
procese depinde de forma barierei (indltime si grosime), masa
particulei (in cazul de fata, a electronului, care este o particula usoara,
cu probabilitate ridicatd de tunelare) si temperaturd (Figura 24). Chiar
si in cazul reactiilor adiabatice, se pot aduce insd "corectii" cuantice
(cum ar fi de pilda folosirea in locul vibratiei armonice, a unei expresii
cuanticd [211]), care sd permita descrierea mai precisd a reactiei
electrochimice respective.
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Figura 24. Comparatie intre traversarea unei bariere energetice clasic (a) si prin
tunelare (b). In primul caz bariera energetici este relativ scunda si groasa; sistemul
va "urca" peste barierd. in cel de-al doilea caz, bariera energetica este inaltd si
relativ Ingustd, astfel incdt va exista o probabilitate ridicatd de tunelare prin
aceasta. Ca urmare, sistemul trece "prin" bariera, prin efect tunel.

Teoriile cuantice ale reactiilor cu transfer de electroni au fost
initiate Tn anii 'S0 de catre Levich si Dogonadze [5, 6], acestea fiind
insd completate si dezvoltate ulterior [vezi de ex. 168, 172, 209, 256—
259]. O teorie cuanticd cuantica "completd" trebuie sa trateze
urmatoarele probleme principale [209]:

1. Geometria si structura electronica, atat pentru reactanti cat si pentru
produsi;

2. Structura de echilibru si dinamica a solventului;

3. Structura si compozitia stratului dublu electric, inclusiv natura si
starea speciilor adsorbite la suprafata electrodului.

"Neajunsul" tratarilor cuantice este legat de faptul cd in multe
situatii, datoritd complexititii problemei, nu este posibild obtinerea
unor relatii care si fie usor de aplicat si verificat experimental. In
teoriile cuantice un loc central il ocupa operatorul de energie totala
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(Hamiltonianul) folosit pentru descrierea sistemului; pentru o reactie
electrochimica un Hamiltonian complet ar trebui sd contind termeni
care sa 1a in considerare starile metalice, speciile adsorbite, orbitalii
implicati 1n transferul electronic pentru speciile electroactive,
solventul si rearanjarea acestuia, precum si intreactiunile intre toate
acestea; in plus, trebuie addugat si efectul caAmpurilor externe, cum ar
fi campul electric in stratul dublu electric. Considerarea exactd a
tuturor acestor termeni este insd o problema extrem de complicata, ce
nu poate fi rezolvatd nici macar cu ajutorul computerelor moderne.
Din acest motiv, au fost propuse diverse aproximatii ce simplifica
multe din contributiile de mai sus si/sau neglijeaza alte contributii. De
exemplu, pentru descrierea cuantica a unei specii adsorbite se folosesc
in mod frecvent urmatoarele aproximatii: moleculele adsorbite sunt
distribuite uniform pe suprafata electrodului, intr-o "retea" patrata, si
intreactioneaza numai electrostatic [260]. In literatura de specialitate
existd numeroase tratdri cuantice ale reactiilor cu transfer de electroni,
atat electrochimice cat si omogene; in cele ce urmeaza ne vom limita
la a prezenta numai cateva concluzii mai importante.

Pentru reactii neadiabatice, una din abordérile cuantice cele mai
folosite este aproximatia perturbatiei; pentru mai multe detalii vezi de
ex. [5, 6, 204, 208, 235, 261-264]. Atat pentru starea initiala cat si
pentru cea finala, functiile de unda ce determind starea respectiva sunt
solutii stationare ale hamiltonianului respectiv. Tranzitia de la starea
nitiald (specia redusd de exemplu) la cea finala (specia oxidatd) are
loc ca urmare a unei perturbatii, neinclusd in expresia nici unuia din
hamiltonieni. Pentru o reactie electrochimicad aceastd "perturbatie" o
reprezintd interactiunea dintre specia redox si electrod. Aproximatia
folositd implicd o interactiune atat de slabd incédt probabilitatea de
tranzitie Intre cele doud stari poate fi calculatd folosind o perturbatie
de ordinul intadi. Aproximatia este restrictiva, in sensul cd daca
interactiunea este puternica, atunci vor exista neconcordante mari intre
teorie si experiment. Din acest motiv teoria perturbatiei de ordinul unu
nu poate fi aplicatd cu rezultate bune decat pentru reactii neadiabatice,
ca de exemplu cele implicind SAM-uri; formalismul teoretic prezentat
in sectiunea 5.2 este bazat pe aceasta aproximatie. Reactiile adiabatice
pot fi tratate folosind perturbari de ordin superior (de ex. de ordinul
doi), 1nsd considerarea termenilor de ordin superior complica
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considerabil calculele. Pentru reactii cu transfer electronic prin
"punte", atat adiabatice cat si neadiabatice, dar mai ales pentru cele
neadiabatice, care implicd distante mari intre donor si acceptor
(respectiv specie redox-electrod), aproximatia Franck-Condon este
uneori nepotrivitd; in aceasta situatie este necesard relaxarea acestei
aproximatii $i o tratare teoreticdi mai elaboratd [265, 266]. Este
interesant de notat ca pentru reactii prin "punte" adiabatice, renuntarea
partiald la aproximatia Franck-Condon conduce la valori mai mici ale
energiei de activare, In timp ce pentru reactii neadiabatice rezulta
valori mai mari [265].

Electrod Solutie
D (%.E)

Stari complet neocupate

Stari complet ocupate

Energia electronica (eV)
=1

Figura 25. Schema energeticd a unei interfete electrod metalic/specie redox in
solutie aflate la echilibru. Densitatea de stari a speciei redox este redatd pentru trei
situatii: specia oxidata (O), specia redusa (R) si starea de tranzitie (#). Diagrama
este similard cu cea din Figura 9, Insa este mai generala: interactiunea cu electrodul
este luatd in considerare in mod explicit, prin natura Hamiltonianului folosit, forma
curbelor depinzand de téria interactiunii (prin valoarea lui A).

In incercarea de a elabora o teorie completi a reactiilor
electrochimice, aplicabila atdt pentru reactii adiabatice cat si
neadiabatice, atat de sfera exterioara cat si de sferda interioara,
Schmickler a propus o teorie cuanticd bazata pe folosirea unui
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Hamiltonian folosit curent la descrierea adsorbtiei moleculelor pe
diverse suprafete (modelul Schmickler-Anderson-Newns) [267, 268].

A=0eV

Energia potentiala

Coordonata nucleara

Figura 26. Curbe de energie potentiald calculate cuantic [270, 269] la echilibru
(supratensiune zero) pentru o energie de reorganizare A = 1 eV si diverse valori ale
energiei de interactie intre specia redox si electrod, A.

O masura a tariei interactiei dintre specia redox si electrod o
reprezinta largimea "energeticd", notatd mai jos cu A (Figura 25), a
starilor electronice pe care specia redox le poate avea in vecindtatea
electrodului: cu cat aceasta este mai mare, cu att interactiunea speciei
redox cu electrodul este mai mare. In functie de valoarea acesteia
Schmickler [270] propune o clasificare a reactiilor electrochimice
(Figura 26) dupa cum urmeaza:

1. Reactii neadiabatice: in vecinatatea punctului sa (corespunzind
complexului activat) frecventa schimbului electronic este mai mica
sau comparabild cu frecventa nucleara. Pentru acest tip de reactii, ce
au o valoare mica a lui A, se poate aplica teoria perturbatiei; exemple
de astfel de reactii sunt reactiile electrochimice implicind SAM-uri
sau orice fel de film ce "izoleazd" electrodul de specia redox (cum ar
fi filmele de oxizi).

2. Reactii adiabatice de tipul 1: in vecinatatea punctului sa frecventa
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schimbului electronic este mult mai mare decat frecventa nucleara, dar
interactiunile electrod-specie redox sunt suficient de slabe, astfel incat
A este mult mai mic decét energia de reorganizare (A << A). Reactia
este adiabatica si poate fi tratata teoretic folosind formalismul Marcus-
Hush, viteza reactiei electrochimice nedepinzdnd de natura
electrodului metalic (reactie de sferd exterioara).

3. Reactii adiabatice de tipul 2, pentru care k7 << A ~A. Energia de
activare scade semnificativ datoritd interactiunii specifice cu
electrodul, iar cinetica depinde de natura electrodului; reactia tinde sa
devina o reactie de sfera interioara.

4. Reactii adiabatice de tipul 3, pentru care A > A. In aceasti situatie
specia oxidata si cea redusa nu mai pot fi practic deosebite (din punct
de vedere energetic), ci existd o singurd stare: specia redox este
adsorbita specific, interactiunea puternica cu electrodul metalic fiind
determinantd, iar reactia este de sferd interioara. Acest mod de tratare
cuantica a reactiilor electrochimice s-a bucurat, si se bucurd inca, de
un larg succes deoarece permite o tratare unitard, desi destul de
aproximativa, a reactiilor electrochimice [270-273]. Aceastd metoda
este deosebit de utila pentru reactiile de sferd interioara, si a fost
dezvoltata in special pentru a descrie teoretic aceste tipuri de reactii,
dar se poate folosi si pentru reactii de sfera exterioard (in limita unei
interactii slabe electrod-specie redox — vezi si Figura 26).

Modelul Schmickler-Anderson-Newns a fost dezvoltat de-a
lungul timpului, fiind extins si pentru electrozi semiconductori [274,
275]. S-au propus diverse imbunatatiri, cum ar fi efectul spinului
electronic si repulsiei coulombice intre doi electroni aflati in acelasi
orbital [276, 277], formarea perechilor electroni-goluri in metal [278],
[279], reactii multielectronice [280], reactii cu formare de amalgame
[281]. Se poate ardta [275] cd pentru reactii neadiabatice 1n
aproximatia vibratiei armonice clasice (valabild pentru temperaturi
obignuite, pentru care hv << kT), modelul Schmickler-Anderson-
Newns se reduce la cel prezentat in sectiunea 5.2.

Modelul Schmickler-Anderson-Newns a fost si este utilizat
extensiv pentru analiza calitativd a reactiilor de sferd interioara, ce
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implicd adsorbtia puternica a speciei electroactive'', de tipul X ,q —
Xag, unde X este un ion halogenura [282-285]. Natura diferitd a
mecanismului de transfer electronic pentru o reactie de sferda
exterioara si una de sferd interioard (respectiv "reactii cu transfer de
electroni" §i "reactii cu transfer de electroni si ioni" in terminologia
introdusa de Schmickler) este reliefatd in deosebiri esentiale, dar si
similaritati, intre cele doud tipuri de reactii [283]. Pe scurt, se pot
defini urmatoarele caracteristici:

I. Reactii cu transfer de electroni (sau reactii de sfera exterioara):

1. Reactantii nefiind adsorbiti, transferul electronului are loc la
distante de cel putin cativa angstromi de la suprafata electrodului.

2. La echilibru, energia de activare este determinata de energia de
reorganizare a cuplului redox, iar coordonata de reactie este data de

coordonatele efective interne (coordonate nucleare — vibratia
legaturilor) si externe (coordonatele solventului — rearanjarea
solventului).

3. Transferul electronic are loc exact cand sistemul atinge punctul sa
(formarea "complexului activat").

4. Coeficientul de transfer de sarcind o este foarte apropiat de 0,5.

5. In aproximatia clasica coeficientul de transfer de sarcini este
independent de temperatura; in tratdrile cuantice apare o variatie cu
temperatura, insd variatia este foarte micd [211].

I. Reactii cu transfer de electroni si ioni (sau reactii de sfera
interioara):

1. Etapa determinanta de viteza nu mai este transferul electronului, ci
pierderea (totala sau partiald) a sferei de solvatare, ca urmare a
traversarii stratului dublu electric i adsorbtiei specifice; acest proces
implica deplasarea moleculelor de solvent din apropierea electrodului,
locul acestora fiind luat de ionii adsorbiti specific. Ca urmare, energia
de activare este data in principal de energia necesara desolvatarii, la
care se adaugd termenul corespunzator potentialului electric din stratul
dublu electric.

2. Pentru 1oni univalenti, coordonata de reactie este datd de deplasarea

" Schmickler a introdus termenul de "reactii cu transfer de ioni": spre deosebire de
reactiile de sferd exterioard, pentru reactiile de sferd interioard ionii (sau specia
redox in general) traverseaza (se "transferd" prin) stratul dublu electric, adsorbindu-
se specific.
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ionului perpendicular pe suprafata electrodului. Pentru ioni
multivalenti pot apare stari intermediare, avand sarcini din ce in ce
mai mici.

3. Pentru ioni univalenti, electronul nu este transferat exact in
momentul atingerii punctului sa, intr-o singurd etapa, ci gradat, pe
masurd ce ionul penetreazd stratul dublu electric si se apropie de
electrod.

4. Valoarea coeficientului de transfer de sarcind depinde puternic de
natura si structura stratului dublu electric, si poate fi foarte diferit de
0,5.

5. Atat energia de solvatare cat si structura stratului dublu electric
depind puternic de temperatura; ca atare energia (sau entalpia liberd)
de activare depinde de temperaturd, avand o contributie entropica
importantd. Ca urmare, coeficientul de transfer de sarcind depinde de
temperatura. Una din concluziile importante ale acestor studii teoretice
este cd formalismul Marcus-Hush prezentat anterior nu este potrivit
pentru descrierea reactiilor de sferd interioard, datorita diferentelor
esentiale intre mecanismul transferului electronic pentru reactii de
sferd exterioara si respectiv interioara [283].

Teoriile cuantice ale transferului electronic s-au dezvoltat
foarte mult, indeosebi in ultimul deceniu, pe masura ce mijloacele de
calcul numeric au devenit din ce Tn ce mai puternice [286, 287], insa
desi a fost elaboratd recent o tratare cuanticd (aproximativa) unitard a
reactiilor electrochimice [273], perfectionarea modelelor si abordarilor
de calcul este inca in plina dezvoltare [288, 289], in paralel cu aparitia
si dezvoltarea unor metode experimentale avansate [127, 149, 153,
154, 290-293].
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