ELETROQUIMICA



Potenciais Padrao de Reducao

Semi-reacao de reducao EO/V

Lit +e = LIO

Mg?* + 2e- = MQ°

2H,0 + 2e = H, + 20H-

Zn%t +2e-=27n°

Fe2* +2e = Fe°

2H*(aq) + 2e- = H,(g)

Cu?* +2e = Cuo

Agt+e =Ag°

O, + 2H,0 + 4e” = 40H-

Aust+ 3e = AU°




Condicao padrao (E?):

Concentracao: 1,0 M

Pressao: 1,0 atm
Zzn(s) — Zn?%*(aq) + 2é

Solido 1,0M
Solidos/Liquidos puros

Temperatura: 25 °C

Eletrodo Padrao de Hidrogénio (EPH)
2H*(aq) + 26 S  H,Q) E%= 0,0V

1,0M 1,0 atm



Exemplo: Determinacdo potencial sistema Zn/Zn?*

Eletrodo

de Zn

Compartimento

Anddico

NO,

Interruptor / \

Voltimetro

NO, Na* X

I~

Anodo: Zn(s) — Zn?*(aq) + 2é
Catodo: 2H*(aq) + 2¢ — 2H, (9)

Eletrodo Pt/gas H,

Compartimento

Catddico

Reacdo global: Zn(s) + 2H*(aq) — H,(g) + Zn%*(aq)



E© E°,, + E°_=0,76V

célula™ oX

Ecélula: on(Zn_)Z”2+) + Ered(2H+_)H2)
2 4 !
076 V ? 0,0V

Zn(s) — Zn%*(aq) + 2é E°%=+0,76V

Zn**(aq) + 2¢ — Zn(s) E®=-0,76V



Potenciais Padrao de uma Reacao Redox



PILHA DE DANIELL

Interruptor / \

]

Voltimetro

Eletrodo

(Anodo)

Eletrodo
L

(Catodo)

Zn(s) —> Zn*(aq) + 2~ Cu*(aqg) + 26« —> Cu(s)



Potenciais Padrao de Reacao

Zn(s) + Cu?*(aq) — Zn?*(aq + Cu(s)

Semi-reacao (oxidacdo): Zn(s) — Zn?*(aq) + 2é (E°=+0,76V)
Semi-reacao (reducao): Cu?*(aq) + 2¢ — Cu(s) (E°= +0,34V)

0 — EO 0
ERea_EOxi + ERed

|

0,76V 0,34V

E%..= 1,10 V



Potenciais Redox

Espontaneidade
da Reacao



AGP = - nFE®

n= numero de elétrons
F= Constante de Faraday = 96.500 Cxmol*
E%= Potencial da Reacéo (V)

Para uma reagdo espontanea temos:

AGY< 0 e E" >0

celula

Calcule a Energia Livre Padrao (AGP) para a reacao Cu®* + Zn® — Cu° + Zn?*:

AGP = - (2 mol €)(96500 C/mol €)(1,10 V)= -2,12x10° J = -212 kJ



Mg?* + 2e- = M(° E0=-2,37V

Cr3t+ 3e- = Cr0 EO0=-0,74V

Qual a reacdo que ocorre espontaneamente?

2Cr3* + 3Mg® —  2Cr® + 3Mg*+?

3Mg®* + Cr® - 3Mg® + Cr3*?

Mg® = Mg?* + 2e- E0= 2,37V
Cr3t+ 3e = Cy0 EO0=-0,74V

2Cr3* + 3Mg® —-  2Cr0

E0%..= (2,37 = 0,74)V =

EO

Rea

+ 3Mg?* v

1,63V

>0



Ceélulas Voltaicas



REACOES REDOX ESPONTANEAS

SEMI-REACOES EM CONTATO DIRETO = TROCA CALOR

SEMI-REACOES EM COMPARTIMENTOS SEPARADOS
JU
ENERGIA QUIMICA < ENERGIA ELETRICA

CELULA GALVANICA OU VOLTAICA

PILHA



Célula Voltaica
é ™

— Electrons Electrons
—O- +
— J
_ Voltmeter )
Metallic Metalllc
ZInc = Lopper
electrode > (5% agar) electrode
[ 1 Kt ‘
‘) Salt bridge
| N
Zn?* F J'

Zn — Zn?t + 2¢ Cu?t +2¢ — Cu
Oxidation, anode Reduction. cathode

Zn(s) + Cu?*(aq) —  Zn?*(ag + Cu(s)



Notacao para as Células Galvanicas (Voltaicas)

Zn(s) | Zn2*(aq) | | Cuz*(aq) | Cu(s)

A 4 A 4

Eletrodo Ponte Salina Eletrodo

Catodo

Anodo ‘

<

v

Solucéao
Compartimento

Catddico



Exemplo 1 Faca a representacao da reacao que ocorre na ceélula correspondente

a notacao simplificada abaixo:

Pt(s) | Sn?*(aq), Sn**(aq) | | Ag*| Ag(s)

Pt= eletrodo inerte (anodo)

Ag= eletrodo (catodo)

Sn?*(aq) — Sn#%(agq) + 2é Reacdo Anddica

Ag*(aq) + € — Ag(s) Reacao Catodica

Sn?*(aq) +2Ag*(ag) = Sn*'(aq) + 2Ag9(s)



Equacao de Nernst

Medidas dos Potenciais em
Condicoes # Condicao Padrao



Equacéao formulada em 1889

2019 = 130 anos da Eqg. Nernst

Walther Nernst



2,303 RT
1

EO

o5
|

logQ

E= Potencial da célula (V)

E%= Potencial padréao da reacéao (V)

R= Constante dos gases (8,314 J/mol.K)

T= Temperatura absoluta (K)

n= Numero de elétrons envolvidos na reacao redox

F= Constante de Faraday (96.485 J/V.mol é)

Q= Quociente de reacao (assumindo expressao de um processo

de equilibrio)



2,303 RT

= E° l
o9
A 25°C temos que:
2,303 RT
= 0,0592
F
s 0,0592
E=FE" — logQ
n
Qutras temperaturas:
2,303 RT

Recalcular=

F



Zn%* + 26 - zZnY
Calcule o potencial da semi-reacao quando a [Zn?*]= 0,10 M

Zn’* + 26 — ZnO E%=-0,76V

_ [Red)” [zn°] 1
o [ox]* T zn*t [Zn*"]

_ 000592 1
= n g[Zn2+]
L 00592 1
B 2 %9010



Determinacao de E°
Cu?* + Zn —» Cu + Zn#

- 0,059 | [Zn*]

E=E"° 0
2 9cu?

Condicéao inicial: [Zn?*] =[Cu?*] =0,1 M

0059, [0]

E-E°
2 9101]

0,059

E=E° log1 >




Calcule o potencial desenvolvido pela célula representada abaixo:

Cu|Cu?* (0,15 M) | | Fe3* (0,35 M), Fe2* (0,25 M) | Pt

Compartimento anddico: Cu  — Cu?* + 2é E®=-0,34 V

Compartimento catédico: Fe3* + é — Fe?t E®=+0,77 V

Areacao global balanceada: Cu + 2Fe3* — Cu?* + 2Fe?*
Portanto E° da reacao é: 0,77 — 0,34= 0,43V

[Fe’"12[cu?*]  (0,25)%.(0, 15)
[Fe**12 (0,35)?

Q= =0,0115



0,0592

E=043-
0,43 ;

log0,0115 = 0,43 + [(—0,02960)x(—1,94)] = 0,49V



Pilhas de Concentracao



Pilha de Concentracao

Voltmeter

% :% Salt hndge i;n

AN cI ‘ * |~
‘m,___H L _&_ ___,H-rf""'

T | Cus) "xl o N e
El 10 MCuS'D4 1.00 M CuS0, o

Cu(s) — Cu* (0.10 M) + 2¢~ Cu*(1.00 M) + 2 — Culs)

Oxidation, anode Reduction, cathode



Calcule o potencial desenvolvido pela célula de concentracao

representada abaixo:

Culcu?* (0,20M) | | Cu2* (1,0M) | Cu

i) determinacéo E° reacéo:
Cu?* + 26 - CuY E%= +0,34V
Cu® - Cu? + 2¢ E®=-0,34V

Temos entao E°%= 0,0V

i) estabelecimento do quociente de reacao:

B |diluidal] _ 0,10 0.10
Q= [concentrada] 1,0




0,0592
E=0,0-———10g0,10 = 0,03V

Obs: Se considerassemos o quociente de reacao como:

[concentrada] 1,0
[diluida] ~ 0,10

10

Teriamos:

0,0592
E= 00- > log10 = 0,03V

.". PROCESSO NAO-ESPONTANEO






Zn*(aq)

NaNO;(aq)

e N\

[Ag*]= 0,1 M [Ag™]=7

1

AgCl 5 Ag* + CI-




Determinacao Concentracao

2Ag" + Zn S 2AQ° + Zn?t

2+
0059  [Zn*]

E=-E°-— g
2 [Ag™]

AgCl = Agt + CI



Pilha de Concentracao

Agt +é 5 Ag°

E:—O’059 0g [ Ag "Diluida]

1 [ Ag "Concentrada]



