Eletroquimica e Equilibrios Redox
Principios, fundamentos e aplicacoes

SQM — 0470 — Quimica para Engenharia Ambiental II
Setembro/2016

Prof. Dr. Rafael Martos Buoro — Instituto de Quimica de Sao Carlos — Universidade de Sao
Paulo



Quimica - Ciéncia das
Trasnformacoes

- “No mundo, nada se ganha, nada se perde. Tudo se transforma.” -
Antoine de Laurant Lavoisier.

- Base da quimica — Transformacoes

- Eletroquimica — Transformacoes por intermédio da transferéncia de
elétrons

— Reacoes de oxirreducao




Ok. Mas onde?

- Desde o escurecimento de uma maca...
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—
OH (0)

Eumelanina — Pigmento
responsavel pela cor escura




Ok. Mas onde?

- Respiracao

> C;H,,05+6 O, - 6 CO, + 6 H,O

- Bactérias Nitrificantes

> N, + 8 H;O*+ 6e- -2 NH,*+ 8 H,O

- Corrosao

> 2Fe+30,- 2Fe,0,

- Eletrodeposicao

2 xNi,* + yCry* + ze- - Ni,Cr, (Ligas de Niquel-Cromo)




A reacao redox! - O conceito de
Nox

- Reacao de transferéncia de elétrons

Nox varia de 2+ > +4 2 espécie que perde elétrons - Oxida (agente redutor)
|(perde 2e) |

- Fe,O;+ 3 CO - 2 Fe, + 3 CO,

Nox varia de +3 2> 0
(ganha 3e)

espécie que ganha elétrons > Reduz (agente oxidante)

- Nox = numero de oxidacao, define uma carga ficticia de um atomo

« Como descubro e calculo o Nox de um elemento???

- Camada de valéncia + eletronegativade




Situacgio
Em substancias compostas

Em substancias compostas

Em substancias compostas
Em substancias compostas
Em substdncias compostas
Em sulfetos (quando o enxoifre
for o elemento mais
eletronegativa)

Em halogenetos (quando o
halogenio for o elemento mais
eletronegativo)
Ligado a ametais (quando o
hidrogénio estiver ligado a um
elemento mais eletronegativo
que ele)

Ligado a metais (quando o
hidrogénio estiver ligado a um
elemento menos eletronegativo

gue ele)

WNamaioria das substdncias

compostas

Em peroxidos
Em superoxidos

Em fluoretos

+1

Nox na tabela sao validos se:

O elemento com nox negativo (mais eletronegativo) for o
elemento mais a direita do composto. Ex: HCl = noxy =-1
Quando o elemento se encontra em seu estado padrao, o nox
dele € 0. Ex: Cl,, Ny, Aly, Fy, Oy Nagiq0)

Quando o elemento aparece no meio do composto, seu nox é
calculado tendo em consideracao ao que aparace a “esquerda” e
a “direita” do elemento.

Somatoria dos Nox no composto =0,
portanto +1 + nox+ (-2) = 0,
noxcq = +1

Para ions, a carga do ion é considerada na somatoéria

Ex: Cl10 Somatoéria dos Nox no composto = -1,
portanto noxq;+ 4.(-2) = -1,
nOXCl =+7
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EQUILIBRIO DE OXIDO-REDUCAO

z’OH- /” Mno4-

(gotas) ‘

SO, + MnO, + OH-—S0,> + MnO2 + H,0

alcalino

O (gotas) .
neutro ou : _ Mno, _

levemente H*

SO, + MnO,” + H* — S0,> + MnO, + H,0

/” Mn04-

(gotas) ‘

Mn2+

v

S0, + MnO, + H* — S0,2 + Mn2* + H,O




Balanceamento de uma Equacao
+1-2>0 I'edOX

° EXl' CU(S) + Ag+ - Ag(s) + Cu2+

‘ 0->+2 ‘

- Etapa 1: Identificar o processo redox

- Nox Cu: 0 2 +2, perde 2 elétrons (se oxida)

- Nox Ag +1 2 0, ganha 1 elétron (se reduz)

- Etapa 2: dividir em semi-reacoes de oxidacao e reducao.
- Reducao: Ag* > Ag

- Oxidacao: Cu 2 Cu?*




Balanceamento de uma Equacao
redox

- Etapa 3: Balacear as semi reacoes quanto ao numero de
atomos.

- Reducao: Ag* > Ag
- Oxidacao: Cu = Cu?t

- Etapa 4: Balacear as semi reacoes quanto a carga

- Redugao: Ag™ + 1e- - Ag, }

Balanco de carga do lado direito da equacao

- Oxidacdo: Cu - Cu2* + 2e tem que ser igual ao do lado esquerdo




Balanceamento de uma Equacao
redox

- Etapa 5: Ajustar o numero de elétrons envolvidos em cada
semi reacao por um numero inteiro comum apropriado e
somar a semireacoes

tem que ser igual ao do lado esquerdo na somatoéria

. Reducdo: Agt + 1le - Ag(s) (Xz)l Balanco de carga do lado direito da equacao
das equacoes

- Oxidacao: Cu —» Cu?*+2e (x1)

Cuy + 2 Agt— 2 Ag, + Cu?”

- E quando as semi-reacoes envolvem H* ou OH- ?

- Ex. MnO, + 8 H* + 5 e -» Mn?*+ 4 H,0O




Balanceamento de uma Equacao
redox — Meio acido

- Etapa 1: Identificar o processo redox

NOjs gt H'ag + Cug = NOy) + Cu*,,) + Hy0y,
- Nox N: +5 - +4 , ganha 1 elétron (se reduz)

- Nox Cu 0 2 +2, perde 2 elétrons (se oxida)

- Etapa 2: dividir em semi-reacoes de oxidacao e reducao.
- Redugao: NO; - NO,
- Oxidagao: Cu,y - Cu**




Balanceamento de uma Equacao
redox

- Etapa 3: Balacear as semi reacoes quanto ao numero de
atomos. Nesta etapa havera o balanco de massa de H e O.

- Oxidagao: Cu - Cu**
- Redugao: 2 H* + NOy > NO,, + H,0

- Etapa 4: Balacear as semi reacoes quanto a carga

- Oxidacéo: Cu ® S Cult + %2e- } Balanco de carga do lado direito da
¢ S

equacao tem que ser igual ao do
lado esquerdo da equacao

- Redugdo: 2 H* + NOy + 1e> NOy, + 2 H,0




Balanceamento de uma Equacao
redox — Meio acido

- Etapa 5: Ajustar o numero de elétrons envolvidos em cada semi
reacao por um numero inteiro comum apropriado e somar a
semireacoes

- Redugao: 2 H* + NOy + 1e" > NOy,, + Hy0 (x2)
- Oxidacao: Cu —» Cu?* +2e (x1)

2NOj3 ot 4 Hf,y + Cuy— 2 NO,, + Cu*, + 2 H,0 (eq. Global)

(aq)

Recomendacao: Ao final do balanceamento, checar se o nimero de atomos
em cada lado da equacao global é o mesmo




Balanceamento de uma Equacao
redox — Meio alcalino

- Redugao de H,O por metal alcalino
- K + HyOf) = K+ OH + Hy,

- Etapa 1: Identificar o processo redox

- Etapa 2: dividir em semi-reacoes de oxidacao e reducao.

- Etapa 3: Balacear as semi reacoes quanto ao numero de
atomos. Nesta etapa havera o balanco de massa de H e O.

- Etapa 4: Balacear as semi reacoes quanto a carga

- Etapa 5: Ajustar o numero de elétrons envolvidos em cada
semi reaCcao por um numero inteiro comum apropriado e
somar a semireacoes




ESPONTANEIDADE DAS REACOES DE OXIREDUCAOQ

Critério de espontaneidade para reacoes quimicas:

AG = -tdmax

Trabalho maximo da pilha: (W = I2Rt

Corrente = potencial/resisténcia = Ac/R

Para um pilha = passagem de n mols de e- :

dQ n Nye®
] = — =
dt t

N, = niumero de Avogadro = 6,02 x 1022 moléculas

e° = carga do elétron = 1,602 x10-1° C




Definicao de Potencial elétrico e Espontaneidade
de uma reacao eletroquimica

* Para que uma rea¢do quimica seja espontanea,
AG® = —nFAE®
Sistema tende a liberar energia para se estabilizar = realizar trabalho

AG® < 0 (energia livre de Gibbs)

e Para uma reacdo eletroquimica, trabalho elétrico.

onde n = ndmero de elétrons
F - cte. de Faraday, 9,6485.10C J V'I.mol''=e’x N,




Definicao de Potencial elétrico e Espontaneidade
de uma reacao eletroquimica

» Trabalho elétrico = energia necessaria para transferéncia de elétrons O n° de elétrons = carga x ddp (diferenca de energia potencial)

1 Coulomb > carga que passa por um ponto do circuito, nesse caso, corrente de 1A por 1s = 6,24.10'8 elétrons x 1,6022.10"° C (carga
de um elétron)

Ol

1 Volt = ddp necessaria para transferéncia de 1 C em um trabalhode 1 J - V —_

* Potencial da pilha depende das concentracdes das espécies e das propriedades quimicas das mesmas.

Defini¢do de condicdes padriao: S6lidos Puros, Concentragdes de solucdo 1,0M e pressao de gas 1,0 bar.

Nessas condicoes,

E = EY a25°C (298K) = E > 0 — reacdes espontineas




Pilha Eletroguimica — Movimento de cargas

Pilha — Utilizacao da forca eletromotriz (FEM) gerada no sistema.
FEM - Surge da diferenca de energia potencial elétrica do elétron entre os dois polos

* O voltimetro indica a
diferenca de potencial entre o
catodo (Ag*l Agy, e o anodo
Ve catodo  (Cu,|Cu?")=+0,462 V.

AE >0
anodo -

Oxidacao

Interface do
eletrodo (Cu°/Cu?,,)

Interface do
eletrodo (Ag° / Ag* )




ELETRODO PADRAO DE HIDROGENIO

# medidas de potencial sdo sempre relativas
# necessidade de uma semi-célula de referéncia

|

Pt, H, (p=1,00 atm) | ( [H+] = xM) ||

Salt bridge

\ Salt bridge

e = 1.00

Sintered
glass disk

of I |
L el
HCIﬁ

(191 = 0 potencial é 0,000 V para qualquer
temperatura (convengdo)

ENHumsmpp- o, = 1, p =1 atm

2 H(aq) + 2e- S Hy(9)

Skoog - Fig. 15-7




DEFINICAO DE POTENCIAL PADRAO
DE ELETRODO PARA A SEMI-REACAO
Ag*+e S Ag(s), E¥=+0,799 V

Pt, H, (p=1,00 atm) | H* (ay. = 1,00) || Ag* (as,. = 1,00) | Ag
ou SHE || Ag* (apg. = 1,00) | Ag

S

Valor positivo significa que a
reagcdo espontdnea é:

2 Ag* + Hy(g) 5 2 Ag(s) + 2 H*

SHE é o
ANODO

Hz(g) s 2 H+ +2 e- Ecel - Ecétodo - Eénodo
célula a medir
é o CATODO
Skoog - Fig. 15-8




Calculo do potencial de semi-célula

(Catodo) Agt+ e — Ag, E® =7??77?
(Anodo) Hy,) —» 2 H* + 2e- E®=0,000 V

RS 2 Agt + H, - Ag,+ 2 H* AE®=+0,799 V

| [T
QHJ glis =
ﬂJ’H: = |.00 atm

Portanto, o potencial padrao para a reacao
Agt+e > Ag, E°=+0,799V
Nas condicoes padrao.

A mudanca de temperatura ou concentragdao de ions Ag* no catodo muda o potencial para
uma semi célula naquelas condicoes.




TABELA DE POTENCIAIS PADRAO

OXIDANTES

REDUTORES

Tabela ampla:

REACAO E®a 25 °C, V
Cl,(g) + 2e- S 2CI- + 1,359 .
O,(g) + 4H* + 4e- 5 2H,0 + 1,229

Ag* + e~ 5 Ag(s) + 0,799

Fe3* + e~ 5 Fe?* + 0,771

I,- + 2e- S 3I- + 0,536
Hg,Cl,(s) + 2e- S 2Hg(¢) + 2Cl- + 0,268 *
2H* + 2e- S H,(q) 0,000
AgI(s) + e- 5 Ag(s) + I- - 0,151 =
PbSO,(s) + 2e- S Pb(s) + SO,2%- - 0,350

Cd?* + 2e- 5 Cd(s) - 0,403

Zn?* + 2e- 5 Zn(s) - 0,763

espécies mais
efetivas como
receptores de e-,
fortes agentes
oxidantes

+ espécies mais

efetivas como
doadores de e-,
fortes agentes
redutores

Skoog - Tab. 15-1




Cdlculo de ddp (AE) uma célula eletroquimica

Por convencao,

AE(ddp) = Egir — Eesq = Ecatodo — Eanodo

Ex1. Qual a diferenca de potencial observada para uma Pilha de Ag/Cd nas condi¢ées padrao?

Agt+ e = Ag(s) (catodo) E®=+0,799 V
Cd2* + 2e- —» Cd(s) (A4nodo) E®=-0,403V
2 Ag* + Cd(s) - 2 Ag(s) + Cd2* AE = 0,799 - (-0,403) = 1,201 V

Pergunta: ions aluminio (Al3*) conseguiriam ser reduzidos por cobre metalico (Cu)?
Justifique.

Al + 3¢ - Al E°=-1,66V
Cu?*+ 2e— Cu, E°=+0,34V




Notacgdo de representacdo de célula eletroquimica

« Escrita representativa da célula
‘ e eletroquimica acompanha as
reacoes observadas em cada polo
* Nas condic¢oes padrao,
Ccus04= 1,0 M
Cagnos = 1,0 M

AE >0

Oxidacao

Interface do
eletrodo (Ag° / Ag* )

/‘g T iPonte Salina /

Cu, [ CuSO, ( Cgygos mol L) | | AgNO; (Cypgnos ) | A

Interface do
eletrodo (Cu°/Cu?,,)




EQUACAO
DE NERNST

Considere a seguinte reacao reversivel:
aA +bB +..... +ne- S5 cC+dD +.......

O potencial de eletrodo, E é dado pela equacao:

RT . [B]’[A]”
E=E"+—In
nF  [C]‘[D]4
E? = potencial padrao do eletrodo, caracteristica de cada
semi-célula

R = constante dos gases = 8,314 J K- mol-!
T = temperatura, em graus Kelvin

n = numero de mols de elétrons que aparecem na semi-
reacao para o processo de eletrodo como escrito

F = Faraday = 96485 C

Walther Hermann
Nernst (1864-1941)
fisico-quimico alemdo;
recebeu o Nobel em
quimica (1920), por
suas inimeras contri-
buigdes no campo da
termodindmica




A relacao entre a concentragao e o potencial de um eletrodo é dada
pela equacao de Nernst

oOx + nee — rRed » Quociente de reacdo (Q) = %, Quando no equilibrio = K,
RT oxi
E=E°+>"In<
nrt Ured
|

RT . 0,05916 a ..

E=E°+23206——logei . E=E°+—"""]og e

n.F al’ed n ared

W

E = potencial do eletrodo (V)

E° = potencial do eletrodo padréo E=E°
R = constante dos gases (8,31451 J.K-1 mol")

T= temperatura (K)

F = constante de Faraday (96.485 Coulomb/mol)

a,yig © 8,cq = atividades das formas oxidada e reduzida da espécie eletroativa

0,05916 1
+ log
n Keq

Fases puras como metais e cristais soélidos tem atividade unitaria; solventes também
podem ser considerados fases puras.




Pilha de Daniell — Calculos fora da condicao
padrao.

- O AE? para a pilha de Daniell é 1,10 V. Qual o potencial para a
mesma pilha quando [Cu?*] = 0,10 M e [Zn?'] = 2,0 M? (dica escrever
a equacao de Nernst para cada polo e subtrair as equacoes)

2+
. AE = AE® X@log {;‘:ﬂ} = Cu?* + Zny — Zn?* + Cuy
AE =1,10 + *Zl0og > = 1,062 V

» No equilibrio, Q = K,,e E=0V,

nE°
0,0592

logK., =




Ecel = Ecat - Ean
= 0,6984 - 0,2867 = 0,412V

[Cu?*] = 0,0200 M  [Ag+] = 0,0200 M R
Eanodo = 0,2867 V Ecatodo = 0,6984 V B
EQUILIBRIO g
N 1 i
0
0 Time — -

2 Ecel = Ecat - Ean
ot = 0,2919 - 0,2919 = 0,000 V

[Cu?*] = 0,0300 M [Ag+] =2,7 x 109 M
Eanodo = 0,2919 V  Ecatodo = 0,2919 V Skoog - Fig. 15-5 ¢ 6




Eletrodos

Eletrodo de cobre: Cu?*/Cu®

Cu® - condutor eletronico

Cu?* - condutor idnico

Eletrodo: Pt/Fe* ., Fe**
Par redox (Fe3*/Fe?*) - condutor i6nico

Pt° - condutor eletronico

Eletrodo Normal de Hidrogénio (ENH)
Par redox (H"/H,, - condutor iénico
Pt - condutor eletronico

Eletrodo: Pt,H, )/ H" (1 mol L?)

Calcule a ddp produzida a partir da pilha

Eletrodo de vidro - medida de pH




- Ex: 1) Calcule a ddp produzida a partir da pilha

a) [(Cd | CdSO, (0,02 M) | | Fe3* (0,01 M) / Fe?* (0,0001 M) | Pt]

 b) Para a pilha anterior, calcule a ddp quando a concentracao de Fe?* (0,001M) e Fe3*
(0,0001 M)

- ¢) Calcule a constante de equilibrio para a pilha acima. (Dica: O que acontece com a
ddp quando a pilha atinge o equilibrio?)

* Epesipess =+ 0,771 V/ Elcqgicqz+ = - 0,403 V

- 2) Calcule a ddp produzida a partir da seguinte pilha,

. (AL, A% (0,001 M) | [ AgCl,, FHC10,001 M | Ag, )
E® \134/a10 = -1,661 V / E®cyjago = + 0,223 V




- Ex: 1a) Anodo: Cd?* + 2e- 5 Cd(s) E® =-0,403V

E = Es2./ca0 — e logﬁ = —0,403 —0,0296l0g 5 = - 0,453V

Catodo: Fe3*+ e- S Fe?t E° =+ 0,771V

Como a estequiometria da reacao na pilha é de 2 atomos de Fe para 1 de Cd, multiplicar

a equacao no catodo por 2 e escrever a equacao de Nernst para a eq. multiplicada,
incluindo o n° de elétrons.

Catodo: 2Fe3t+ 2e- 5 2Fe2t

0,0592 [Fe?*1?

2

0,012

=0,771+0,118=0,889 V

AEc¢iuia = Ecat — Eano = 0,889 — (—0,453) = 1,352V




Pilha Leclanché
(1866)

seca, comum
design contemporaneo
comercial

tampa ago

selo de cera

camada isolante areia

bastdo de grafite catodo (+)
separador poroso

copo de Zn° anodo

capa externa
isolante papelao

pasta: NH,Cl, ZnCl,, e MnQ,

As Amarelinhas




ety Pilha Leclanché
§ S - (1866)

- 5 — bastio de grafite catodo (+) ~ »’ .
| reacoes quimicas
£ : ‘ — copo de Zn® anodo

| | capa externa
1— isolante papeldo

- T pasta: NH,Cl, ZnCl,, e MnGC,

Anodo: Zn° - Zn%t, , + 2e

(aq)

1,56V

Gases poderiam explodir a pilha hermética/e fechada,
por 1ss0:

In** () + 2NH; ) + 2Cl ) - Zn(NHy),Cl,

reacio 2MnO, , + 2NH,Cl,, + Zn - Mn,0;, +H,0, +
global: Zn(NH;),Cl,




Pilha Leclanché

e - reacoes quimicas
—— camada isolante areia
= hastdo de grafite catodo (¥)
— separador poroso
— copo de Zn° anodo
[ o Principais problemas dessa pilha
— pasta: NH,Cl, ZnCl, e MnC,

Corrente muito intensa = gases nao consumidos c/
velocidade desejada:
potencial cai

Deterioracao do eletrodo de Zn ¢/ ion amoénio (NH;):
reduz vida util

N\

Depende da temperatura: manter em refrigerador pode 2 ou
3 x a vida util!




Pilha Alcalina
(evolucao de
Leclanché)

Anodo: Zn° + 20H ) » Zn0, + H,O, + 2e
1,4V

Catodo: 2MnO,, + H,0, + 2e - Mn,0;, +20H-,

reacao 2MnO, e TZ4n°g - Mn203(g) + ZnO(s)
global:

Vantagens dessa pilha:

Nao ha formacao de gases

Potencial estavel, mesmo ¢/ grande demanda de corrente




Pilha de Mercurio

tampa supleirnr eM a0 tampa interna
polo (-] estanada

anel de vedagio

caixa externa de ago e isolamento

polo(¥)

anodo de Zn°

solugdo de KOH saturada
com ZnO, em material absorvente
(eletrolito)

mistura de HgO
com grafite (catodo)

caixa interna de ago

escape de

gases barreira posora

Anodo: Zn° + 20H ) » Zn0, + H,O, + 2e | a5

CatOdO: HgO(S) + Hzo(l) + 26 - Hg(l) + 2OH-(aq)

reacao HgO (s) + Zno(s) - Hg(l) + ZnO(s)
global:




Pilha de Mercurio

Usos:

Calculadoras

Cameras fotograficas
Relobgios

Marca-passos cardiacos
Outros que necessitam baterias de pequenas dimensoes

Problemas:

Toxicidade do mercurio
Devem ser recicladas para reaproveitamento do metal




Pilha de Litio

Vantagens:

Baixo peso: Li d=0,534 g cm™3, enquanto Zn d=7,14 g cm3,
Litio é fortissimo redutor, suas pilhas podem chegar a 3V.
Lit+ e” > Lig E=—3,04V




Bateria de automovel
(sistema chumbo-acido)
G. Planté - 1859

=

eletrodo positivo de
placas miiltiplas

eletrodo negativo de

| placas multiplas

caixa externa

placas negativas: telas de chumbo
cheias com chumbo esponjoso

placas positias: telas de
chumbo cheias com PbO ,,

iy

divisor de elementos ~./ separadores

« Cada conjunto elementos fornece 2V

* Uma bateria de 56 A’/h podera fornecer uma corrente de 1A durante cinquenta e seis
horas e 2A durante vinte e oito horas, etc.

* O arranque do carro exige de 300 A a 400 A, enquanto uma lanterna pode exigir
apenas 0,5A




Bateria de automovel
(sistema chumbo-acido)

Catodo: PbO,, + 3H;0%,,, + HSO,(,, *+ 2¢" - PbSO,, +5H,0, E°=+1,685V

reacao global: Pb, + PbO,, + 2HSO/,, + 2H;0%,, - 2PbSO, + 4H,0 E°=+2,041V

* Reacao espontanea deixa eletrodos revestidos por pelicula aderente de
PbO,, branco e consome H,SO,;

* Pode ser revertida, formando Pb® em um eletrodo e PbO, e H,SO, no
outro;

* Sao grandes, pesadas e construidas com materiais toxicos, mas dificeis
de substituir pelo potencial constante de 2V e a corrente inicial elevada




Baterias ion — Litio - Funcionamento

{ ﬁ\'
‘\_ﬂ.‘//

Cathode

C u P -~ A!
current oy current
collector §__/ Q = collector

Graphene Li* Solvent L_iil..:!_O:J 'Iayer
structure molecule structure

Descarga:
Anodo: LiCq) = Lit + e~ E®=—3,04V
Cétodo:+ le + Li* - LiMO,

Ex: CoO,+ le + Li* - LiCoO,

Carga:
Anodo: Li* + e~ - Li, E°=—3,04V
Catodo: LIMO, -» MO, + 1e + Li*

from: B. Dunn, H. Kamath, J.M. Tarascon; Science 334 (2011) 928




Cela a combustivel

Anodo Catodo
pOroso poroso
K : i . _
LE L _IJ Anodo: 2H,, + 4H,0,, — 4H,0%,, +4e -E°=0V
2 migracéo de ions z
CatOdO: O2(g) + 4H30+(aq) + 4e 6H20(1) Eo = +1,229 V
P Eletrdlito
[ k 1 -
X |- +| Reacao global: 2H, ,+ O,., - 2H,0 °=+1,229V
Calor Carga —‘ #e) 2 20
Corrente [

* 1839 — 1°. Cela a combustivel hidrogénio-oxigénio

e Década de 1960: programa espacial americano, Gemini, Apolo e 6nibus
espacial

* Interesse: onibus automoéveis e geradores estacionarios

* Vantagem: nao polui




Corrosao

Anodo: M, - M**, + ne

(aq)

Catodo: 2H30+(aq) + 2e - H2(g) + 2H2O(l)
2H20(1) + 2e - HZ(g) + ZOH-(D
Oy + 2H,0(, + 4e -~ 40H

(aq)
» Areas anoddicas: fendas de revestimento, interfaces e nas impurezas;
« Catddicas: revestimentos de 6xidos, sulfetos e impurezas menos ativas;

« Etapa lenta é a oxidacao (reacao anddica), que limita velocidade.




Corrosao
Ferro — auséncia de
oxigenio

Anodo: Fey - Fe**,, *+ 2e

(aq)
Catodo: 2H,0, + 2e - H,, + 20H,
Fe?**,, + 20H - Fe(OH),,

(aq)

Re agéo Fe(s) + 2H2O(1) N H2(g) + Fe(OH)2(S)
global:

* Reacao ¢é lenta na auséncia de oxigénio, pois
1. Reducao da agua ¢ lenta

2. Pelicula de Fe(OH),, pouco soluvel, na superficie, impede avango
da reacao




Corrosao
Ferro — presenca de agua e

oxigenio
Anodo: 2[Fe(, » Fe**,, + 2€]
Catodo: Oy + HyO() +4e - 40H
Fe?**,, + 20H,, - Fe(OH),
Reagao ZFG(S) + 2H2O(1) + O2(g) - Fe(OH)2(S)
global:
* Se estiver ao ar livre ou em agua correntez/c')xido de ferro
4Fe(OH),y )+ Oy — 2Fe, 05 . HyO(, + 2H,0
Ou se houver pouco O, /Magnetita verde

6Fe(OH),, + Oy » 2Fe;0,. H,O(, + 4H,0,

Magnetita preta




Corrosao
Inibicao da corrosao — aco
inoxidavel

Inibicao 2Fe, + 2Na,CrO,,, + 2H,0 3 - Fe,05(, + Cry,05(, +
anodica: 4NaOH(,,,

1) Inibir processo andédico (mais comum)
2) Inibir processo catddico
3) Inibir ambos

Superficie de ferro é oxidada por sal de cromo(VI) para
formar 6xidos de Cr(II) e Fe(I1l)

Oxidos sao revestimento impermeavel ao O, e agua,
minimizando oxidacao atmosférica.




Corrosao
Inibicao da corrosao — protecao
catodica

Cota de dgua

0,
sz ero koo
Zn° - Zn? + 2e 4e + O, + 2H,0 - 40H-

) 4




Eletrolise
Producao de cloro e soda

caustica
Anodo: 2Cl () - Cly,) + 2e
Catodo: 2H,0, + 2e - H,, + 20H
(aq)
Cly H2
anodo () catodo (-} ‘
‘ membran_a permeavel ‘ ‘
26% NacCl o
salmoura exaurida agua
cI- Ne
== == ==
salmoura OH" NaOH (aq)
- L

] [




Eletroélise
Producao de cloro e soda

» °
caustica
Cla H,
anodo () catodo (-) '
‘ membrana permeavel ‘ ‘
aions
26% NaCl
salmoura exaurida agua
— P I
cl Na
— — g =
salmoura OH" NaOH (aq)
* — *

1) Membranas e eletrodos inertes em meio de cloro e soda!

2) Anodo: titanio

3) Catodo: aco inoxidavel ou niquel

4) Membrana nao deixa passar agua, somente ions (ponte salina)
5) Consumo de energia: 2000 a 2500 kWh/tonelada de soda

produzida




