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Geral | Apostilas e roteiros Apresentacbes | Videoaulas Laboratorio (relatorios e result

W Avisos

B cronograma - versio definitiva (ndo foi alterada)
B TURMA 1 (segundas-feiras) - equipes A, B, Ce D
"i_ TURMA 2 (quintas-feiras) - equipes E. F. Ge H

"i_ TURMA 3 (sextas-feiras) - equipes I, ], Kel

B MAPA DO LOCAL DO LABORATORIO
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Geral | Apostilas e roteiros Apresentacdoes | Videoaulas Labc

Roteiros de laboratorio (devem ser lidos antes das aulas)
Apostila de laboratorio

Apostila 1 - Eletroquimica e Corrosdo (aulas tedricas)
cartazes-resumo das experiéncias

Determinacdo da entalpia de reacdo de hidratacao de gesso
Transferéncia térmica (experiéncias da 3gua e do gesso)
INSTRUCOES E SUGESTOES PARA OS5 RELATORIOS

m Cp da experiéncia do gesso

PP EF O E EE

Apostila 2 - Termodinamica
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1l Apostilas e roteiros Apresentacoes Videos

B Apresentacdo 1 - Equilibrio eletroquimico
B Apresentacdo 2 - Cinética eletroguimica

B Termodindmica-1 Introducdo e Primeira Lei
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al Apostilas e roteiros | Apresentacbes | Videoaulas Laboratorio (relatério:

Equilibrio eletroquimico - 1 - introducao (21 min)

®

Meste primeiro video, vocés podem pular a parte que relaciona o potencial de

Equilibrio eletroguimico - 2 - equacdo de Nernst (6 min)

Equilibrio eletroquimico - 3 - forca eletro-motriz (14 min)

Equilibrio eletroquimico - 4 - efeito do pH (31 min)

Equilibrio eletroquimico - 5 - diagrama de Pourbaix (12 min)

Equilibrio eletroquimico - 6 - significado do potencial nos diagramas (6 min)
Cinética eletrogquimica - 1 - introducao (% min)

Cinética eletroquimica - 2 - dois modelos cinéticos simples (10 min)

Cinética eletrogquimica - 3 - exemplo de Tafel em pilha (5 min)

R

Termodinamica-1-Introducao e Primeira Lei
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Geral | Apostilas eroteiros | Apr

GRAVACOES DAS AULAS OMNLINE E
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al Apostilas e roteiros | Apresentactes | Videoaulas Laboratorio (relatérios e resultados)

il SCANS DOS RELATORIOS DO DIA DA AULA

L arguivos excel de gesso e 3gua

SCANS DOS RELATORIOS DO DIA DA AULA arquivos excel de gesso e agua
S o - "™ agus-200311.xsx
- I :t-. F-gesso-200311 xlsx
% Jagua-200313.xisx

J-gess0-20031 2. xlsx
Download da pasta

Editar
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Disciplinas » * Suport

m 4 Inicio> Meus Ambientes> 20193 EP> PMT: PMT3130-2019

£ Administragdo

Geral Apostilas
Administracdo do ambiente
£ Editar configuractes
# Ativar edicdo %= Avisos
£ Conclusio de curso ® Cronograma preliminar
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Tumas de laboratorio (A a L): consulte arquivos “turmas lab.pdf” {brevemente) para saber qual a sua.

CRONOGRAMA DE PMT-3130 EM 2020 — versao alternativa vl
Aulas de teoria (T1a T3): 13:10 45 14:50 / Aulas de laboratdrio (Equipes A aL): 13:10 s 16:40

wrma 2/3| 9/3 | 16/3 | 23/3 | 30/3 |6/a | 13/4 | 20/4 | 27/4 | a/5 | 11/5 |18/5|25/5| 1/6 | 8/6 |15/6|22/6
- A - s | CAL/2 - CA3 - 5l - - . - .
< |=| ] = - 2 i T | 5| R | R [®
Sx|g| |B E E a3 | - s & |8 g|cay2| 3 - 51 - E ?_ E E E 3 E
= wlee — r ® B E 5 i m = i r-] 2
1= > C m " - CAl/2| EB |8 w| - 2 CA3 - Sl 88|l 2| 2| =2 | 2|82
3 3 3 — | 3 =]
“ D < | < ~ | cas | 7 ] carfa| - | s |5 [ 2|22 2|T
27{| 53 | 12/3 | 19/3 | 26/3 | 2/ | 9/a | 16/a | 23/ | 30/4 | 7/5 | 14/5 |21/5|28/5 | 46 |11/6 | 18/6|25/6
o | E| e| = [CALR2 P - g CA3 - 51 ol = | = e £ |s
F=|Z| |F|8| 8 | w3 o s8] - a |cavz| - sl - | =8| 8| 2|8 |3%| 2 |=8
&= [ E i 5 % 5 - o | m e n |5 E| w |8 2
=1 G sl = - = £ = |cal2| § - CA3 - sl | EE| | o | « |SS5| =« |EE
o = S| 3 b E b s E| s s |5
H{<| < - a3 | & - |eay2| - 51 < | 2| < <
28/| /3 | 13/3 | 20/3 | 27/3 | 3/ |210/4| 17/ | 24/3 | 1/5 | 8/5 | 1s5/5 |22/5|29/5| 5/6 |12/6|19/6|26/6
e il =] = CAL/2 | - P CA3 - sl g =|s|= 2 o
%g; J| 8| & | cas - z & | CAL/2 EE . S |8£| - | =8 2| 28| 8|28 8 5 8
inl i~ T O L= = O T = L =]
wiE gl TS - leay2 | ER| - |3 @ cas . |88 | s | EE| " | | = |86 = |E&
w2 5| 3 kT 5 & 5|3 |3 s |2
L= < - CA3 - calfz| - 5l < | | =< <
Codigo:

CA1/2 — experiéncias CA1l e CA2 no mesmo dia (a equipe fara as duas, uma apds a outra)
CA3 — experiéncia CA3
51 — sala de informatica no Prédio do Biénio (para tratar dados das trés experiéncias)

Experiéncias:

Experiéncia CAl — Determinacdo do potencial de corrosao do ago de armadura em concreto
Experiéncia CA2 — Potencial Redox de Solos e Aguas

Experiéncia CA3 — Determinacio de Entalpia de Hidratacao
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Apostila

[Ey ]

B Apostila 1 - Eletroquimica e Corrosao

PMT3130 - QUIMICA DOS MATERIAIS APLICADA AS ENGENHARIAS CIVIL E AMBIENTAL
APOSTILA — PARTE 1 - ELETROQUIMICA E CORROSAO
EPUSP — 2015 — Augusto Meiva
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A Eletroquimica esta ligada a ao menos quatro areas de grande
Importancia economica:

 Corrosao

* Pilhas e acumuladores (por exemplo, em celulares, laptops,
veiculos elétricos)

* Eletrodeposicao (por exemplo, cromacao, zincagem, niquelacao)

* Eletro-reducao e eletro-refino (por exemplo, obtencao de aluminio,
refino de cobre)

Alem disso ela esta relacionada aos equilibrios e reacdes de oxi-
reducio:

» solos Umidos, lagos, rios, aguas subterraneas

* hidrometalurgia

PMT3130 - Augusto Neiva



2.1 ELETRODOS NO EQUILIBRIO: O POTENCIAL DE EQUILIBRIO

e e

— —_—
— NN/
Cu - Cu?* + 2e e
c A Ag*+e SAg
metal (Cu) eletrdlito
= (=)
/\
— \
metal (CU) Cu=>Cu2*+2e" eletrdlito
72 (Cu?* e outros)
«— —
2e- dupla camada elétrica Cu?+




metal (Cu) 34 eletrodlito
e
Cu->Cu+2e (Cu?* e outros)
B |
2e Cu
- S + eletrodlito
- +2e" +
metal (Cu) _ u—=Lu+se , (Cu?eoutros)
- +
P N
< E Campo contraposto aos
< > fluxos
4_ _>
2e" Cu*?




grau de avan¢o

campo (em maddulo)

inicio (imersao) Cu __, Cu?+2e zero
antes do equilibrio |[Cu <,  Cu®+2e E < Eqquilibrio
equilibrio Cu - Cu?* + 2e E=E

equilibrio




O equilibrio e as reagoes eletroquimicas exigem,
portanto, que coexistam dois tipos de meios:

e um meio capaz de transportar, fornecer e receber
elétrons;

e Um meio capaz de transportar, fornecer e receber
ions.

No exemplo dado, o primeiro meio era uma barra
metalica e o segundo meio era agua.

Existem outras possibilidades, mas estas duas sao
muito importantes. Assim, iremos inicialmente
relembrar os motivos pelos quais estes dois meios
tem aquelas caracteristicas.



MOLECULA DE AGUA

A molécula de agua é polar e, portanto, a agua pode
alojar ions positivos ou negativos.
Usualmente, estes ions formarao os chamados “ions
solvatados”, representados por (Me.nH,0)*?, mas
frequentemente nods os representamos simplesmente
como Me*.

oxigénio orbitais hibridos sp3 Modelo

com dois elétrons  simples de
do oxigénio molécula de
agua (Figura
2.21 da
apostila
“Ligacoes

Quimicas”)
17

orbitais hibridos sp3

com dois elétrons
compartilhados \
N

hidrogénios (apenas proton)




METAL

Modelo simples da ligacao
. . 0 metalica: cations e

0 elétrons livres (Figura 2.29
@ ° o da apostila “Ligacdes
L

° Quimicas”)

Um metal tem capacidade de ter excesso ou
débito de elétrons, bem como de transporta-los.

Assim, ele pode, por exemplo, “perder” um ion
para uma soluc¢ao eletrolitica, deixando para tras
seus elétrons livres. Ou vice-versa (receber um

ion sem seus elétrons livres correspondentes). .




EQUILIBRIOS COM UM CONDUTOR ELETRICO INERTE

eletrdlito
3 condutor )
inerte (Fe?* e outros)
v 3+ 2+ FeZt > Fe3* + e
Fe3+
c Fe Fe _|Fe
3
e —
Fe2t
condutor ) : eletrdlito
inerte ) +(Fe?*, Fe3* e outros)
+
Fe?* > Fe¥*+e | Fe3*
1~
—
— Fe2+
e
P N\
B E
< Campo contraposto aos
P fluxos
4—
< Fe2*
e e

Fe3* 7



grau de avanco campo (em maddulo)
inicio (imers3o) Fe?* __, Fe¥*+e zero
antes do equilibrio Fe?* =, Fe¥+e E < Eqquilibrio
equilibrio Fe** = Fel*+e E = Eequilibrio

O condutor inerte pode ser, por exemplo,
uma barra de grafita, ou entao um metal
muito nobre, como platina.




Texto complementar O valor do potencial de equilibrio
(ndo-obrigatério)

"'—1"'” = EI + IIIII"'I'n.'q:Iun'.é'l:ri‘:q: + IIIIl"'I:Ié'l:ri‘:q: [1-1]
Parap constante: Woslumétrics= - P AV [1.2]
Parau. constante: Woiitrice = e AB [1.3]

onde U & a energia interna, . & o campo elétrico (propriedade intensiva) e Ae € a variacao da carga elétrica
(propriedade extensiva).

Em nosso caso, o campo elétrico, no equilibrio, € dado por W. = E.q [1.4]|

Para um equilibrio Me™ + z e = Me, tem-se, para um mol:

Ae = carga no produto — carga no reagente=0-zF [1.5]
onde F é a constante de Faraday: F = 96500 C/mol de elétrons
Assim, de[1.1],[1.2],[1.3], [1.4] e [1.5] AU=q-pAV-zFE, [1.6]
Mas  AS = Qreversiver/ T Assim, no equilibrio: q=TAS [1.7]
Substituindo [1.7] em [1.6]: AU=TAS-pAV-zFE,
ou AU+pAV-TAS=-zFE.; [1.8]
Mas, para p constante: AH =AU+ p AV [1.9]
e para T constante: AG = AH-TAS [1.10]
Assim, de [1.7], [1.8] e [1.59], no equilibrio, e para p e T constantes: AG=-zFE,,

ou E.q=-AG [zZF [1.11]




Medindo o potencial de eletrodo

Figura 9 — Medicdo do
potencial de eletrodo

fio de conexdo

—— com Aggl

solucdo saturada
de KGl

__—juncdo porosa

fio de Ag revestido

AP mnsite = Eas + Eot

onde E..; e 0 potencial da “ponta de prova” (“ref” indica “referéncia”).

v

Figura 10 — Eletrodo de referéncia Ag/AgCl, cujo potencial
corresponde ao do equilibrio

AgCl+e =Ag+ClI

em solucao saturada de KCI.

Tabela 3 — Eletrodos de referéncia usuais e seus potenciais na escala do hidrogénio

eletrodo sigla em |sigla em potencial a 25°C condicao
portugués| inglés
Eletrodo padrao de hidrogénio EPH =HE 0,000 Vv atividade H™=1
Eletrodo normal de hidrogenio EMH MHE = 0,000 V concentracao H =1
Eletrodo reversivel de hidrogenio ERH RHE 0,000 V- 0,0691*pH
Eletrodo dinamico de hidrogénio EDH DHE |=-0020Va ~-0,040 V
Eletrodo de calomelano saturado ECS SCE +0.241 V saturado
Eletrodo de cobre/sulfato de cobre (1) - C3E +.314 V
Eletrodo de cloreto de prata Agrdg Ll +0,197 saturado
Eletrodo paladio-hidrogénio Pd/H: = +0 060 V

24



TIPOS DE ELETRODO

Tabela 4 - Principais tipos de eletrodo

tipo exemplo equilibrio do exemplo
metal/ion metalico Fe em solucao de Fecl; Fe'?+2eg =Fe
metal inerte-ion-ion | Solugdo com Fe™® e Fe™ e eletrodo . .
P Fe+e =Fe
(eletrodo redox) de platina R R
metal inerte-solido Solucdo de Kl contendo |; e L+2e =2l
soluvel-ion eletrodo de platina : -

H; borbulhado em solucao e

metal inerte-gas-ion
& eletrodo de platina

2H +2e = H;

metal-sal pouco soldvel

i Ag/AeClem solucao de KCl AoCl+e = A+ CF
do metal-anion comum WE."WEM & e A LET R




EFEITO DAS CONCENTRACOES E PRESSOES PARCIAIS
SOBRE O POTENCIAL DE EQUILIBRIO

Seja um equilibrio aA + bB + ze"=cC + dD

constante de
potencial de Faraday (96500
equilibrio C/mol de e’)

l J
E:e = Eeol - (RT/ZE) In (2t 397 / 347 2¢7)

! EQUACAO DE NERNST
potencial de
equilibrio padrao a: atividade (o que é?)

O potencial padrao é o potencial
correspondente a atividades unitarias




ATIVIDADE (“a”)

Para solutos, pode ser descrita como uma concentragao
efetiva. Em muitos casos, podemos substitui-la pela
concentrag¢ao (em mols/L).

Para gases, pode ser descrita como uma pressao parcial
efetiva. Em muitos casos, podemos substitui-la pela
pressao parcial (em atm).

Para sdlidos e liquidos puros (ou quase puro) a
atividade pode ser considerada como unitaria.



i’ahela 1 - Potenciais de Eletrodo Padrdo (E°) na escala do eletrodo-padrdo de hidrogénio (EPH) °

MEI& REACAD = MEIA REACAD E3 (V)
Li* + e = Li -3,045 HeClz + 2e~ = 2Hg + ¢ 0,268
Ca’™ + 2e°= (Ca -2 866 Cu** + 2e” = Cu 0.337
Na* + e = Na -2,714 EelCN)®s + & = FelCN)¥s 0.36
La*?¥ 4+ 3e = La -2 52 Cu* + e = Cu 0521
Mg + 2e"= Mg -2,36 lals) + 2e- = 2r 0,535
alF3: + 3e” = Al + 6F -2,07 s + 2e + 3 0,536
Al 4+ 3e = Al -1,66 PiCls + 2e = Pt + 4CI 0,73
SiFs + 42" = Si + BF -1,24 Fe*? + & = Fe™* 0,77
Vo4 287 = W -1,19 Hgz** + 2e° = 2Hg 0,788
Mn™ +2e” = Mp -1,18 A + & =Ag 0,799
In*t + 2e” =Zn 0,763 2HE™ 2e” = Hg™ 0,920
Cr*3 +3e” = Cr -0,744 Br + 2e° = ZBr 1,087
Fe** + Ze" = Fe -0,44 03+ 6H" + 5 = 1/21z + 3H20 1,19
cr¥ + e = Crtt 0,41 0:; + ZH" + 4" = 2H:0(I) 1,23
PhS0s + 22" = Pb + 507 -0,359 Cra07 + 14H* + 62" = 2Cr*3 + 7H20 1,33
Co™ + 2e = Co 0,277 Cla 4+ 2e” = 2C 1,36
Ni** + 2e” = Ni -0,250 PbO; + 4H* 4 2e” = Pb** + 2H:0 1,45
Ph** + 2e” = Pb 0,126 Aut + 3e" = Ay 1,50
D* + e +1/2D: -0,0034 MnOas™ + BH* + 5Se-= Mp™ + 4H:z0 1,51
H* +1e” = 1/2H: 0 O3 4+ 2H" + 2e” = 0z + H:0 2,07
Cu** + e = Cu? 0,153 F + 2e” = 2F 2,87

Qual é mais nobre: cobalto ou niquel?



-0.24
-0.25 - B

-0.26
-0.27
-0.28

-0.29
-0.3

potencial de equilibrio (V)

-0.31

-0.32

0 0.1 0.2 0.3 0.4 0.5 0.6 0.7 0.8 0.9

concentracao doion

se tivermos alta concentracao de cobalto e baixa
concentracao de niquel, o cobalto agira como mais
nobre que o niquel



5.3 EXEMPLO DE CALCULO DA FEM DE UMA PILHA

Seja uma pilha formada por uma barra de cobre e outra de zinco
imersas em solugao contendo CuSO, 3M, com pH = 6, e aerada. Qual

sera o anodo, qual sera o catodo, e qual a fem?

Em uma pilha, ocorre ao menos uma reacao anddica (no chamado
“anodo”) e uma reacgao catodica (no chamado “catodo”) . Por

D

exemplo: <

AN ————

Cu

Zn

Zn = Zn%* + 2e-
Cu?t +2e ->Cu

Para que possa haver fluxo dos elétrons gerados no anodo para
serem consumidos no catodo, é necessario que o potencial do
catodo seja maior que o do anodo.



A FEM (forca eletromotriz) da pilha é dada por

FEM = Eequill'brio catodo Eequill'brio anodo
e deve ser, portanto, um valor positivo (caso contrario, a corrente
fluiria no sentido oposto). Os potenciais sao de equilibrio, pois
correspondem a pilha sem carga ligada a seus polos (quando em
operacao, a diferenca de potencial sera menor, e sera mencionada
como “ddp”). Vamos calcula-la considerando apenas os equilibrios
do cobre e do zinco:

Para o equilibrio Cu?* + 2e-= Cu (catodo) E© =0,337V

equilibrio

Eequitibrio = Eequitibrio - (RT/ZF) In (Q) = 0,337 - ((8,3147  298)/( 2  96500)) In (Q)
Onde Q = aCu1 / aCu+21

Qual a atividade do cobre metalico? Como é um metal puro, consideraremos
a.,igual a 1.

Qual a atividade dos ions de cobre? Consideraremos que o sulfato de cobre
esta completamente dissociado, e que a atividade é igual a concentracao
molar. Assim, a.,, = conc,,, = conc =

Cu+2 ~ CuS0O4 —
Assim,Q=11'/31=0,333 e E =0,337--0,014=0,351V

equilibrio




Para o equilibrio ZnZ* + 2e-= Zn (anodo): E° =-0,763V

equilibrio

Eo - (RT/zF) In (Q) = -0,763 - ((8,3147 ¢ 298)/( 2 © 96500)) In (Q)

- 1 1
onde O*_aZn /aZn+2

equilibrio = equilibrio
Qual a atividade do zinco metdlico? Como € um metal puro, consideraremos a,,_
igual a 1.

Qual a atividade dos ions de zinco? A solug¢ao nao contém originalmente estes ions,
portanto sua concentracao é zero. Se considerarmos a atividade como zero, o
potencial sera - o, e a FEM sera infinita. Teria sentido, mas ha justificativas para
ndo se utilizar a = 0 e sim um valor muito baixo, mas finito, como a = 10°°.

Assim, Q=1'/(10°)! = 10° e E =-0,763-0,177 =-0,940 V

equilibrio

Assim, a forca eletromotriz sera dada
por
FEM =0,351-(-0,940) = 1,291V




Efeito da reagao O, + 2H,0 + 4e" — 40H-

Porém, ao medirmos a FEM daquela pilha, encontraremos um valor
maior, em torno de 1,8 V. O motivo € a presenca de ar na solucao. O
oxigénio ira se reduzir no catodo, com um potencial de equilibrio em
torno de 0,9V (portanto, maior que o do cobre).

No problema proposto, iremos avaliar as reacdes de oxidacao ou de
reducao que podem envolver as espécies presentes. Elas sao Cu, Zn,
Cu*?, H*, OH", H,0, SO,%*, O, e N, do ar dissolvido. Consideraremos
ainda a possivel formagdo de ions Zn*? e SO,%. Iremos calcular o
potencial de equilibrio destas reacdes, utilizando a equacao de
Nernst. Por exemplo: reagdo O, + 2H,0 + 4e-— 40H (E° = 0,401V)

Eecuiibrio = E%equibrio - (RT/ZF) In (Q) = 0,401 - ((8,3147 » 298)/( 4 * 96500)) In (Q)
onde Q= (aOH-4) / (pozl i aHzoz) = (10-8)4 / 0,21 e12=5e1032
=0,401+0,463=0,864V

assim Eequill'brio




Efeito da reagao O, + 2H,0 + 4e" — 40H-

Porém, ao medirmos a FEM daquela pilha, encontraremos um valor
maior, em torno de 1,8 V. O motivo € a presenca de ar na solucao. O
oxigénio ira se reduzir no catodo, com um potencial de equilibrio em
torno de 0,9V (portanto, maior que o do cobre).

Calculemos este potencial:

Reagao O, + 2H,0 + 4e- — 40H- (catodo): E°=0,401V

- (RT/zF) In (Q) = 0,401 - ((8,3147 ¢ 298)/( 4 *96500)) In (Q)
onde Q= (ag, ")/ (Pgy" ® apz0°)
Qual a atividade do OH? Como pH=6, a,,, = 10*°.
Qual a atividade do O,? Como a fragdo de O,no aré0,21,a=p =0,21.
Qual a atividade da agua? Vamos considera-la pura, assim a = 1.
Assim, Q=(108)*/0,21'e 1°=5103% ¢ Equitibrio = 0401 + 0,463 = 0,864 V

= E©
equilibrio equilibrio

Assim, FEM = 0,864 - (-0,940) = 1,804 V




Na vida real, este efeito da presenca do oxigénio pode

ter diferentes desdobramentos:

a) Se o sistema for realmente ser utilizado como pilha
e o volume de eletrdlito aerado for pequeno, e
nao-renovado: ao se operar a pilha, o oxigénio sera
consumido rapidamente, e a pilha passara a ter
FEM correspondente a cobre/zinco.

b) Se o eletrdlito for renovado, ou houver uma
aeracao continua, o par oxigénio/zinco continuard
predominando mesmo com o funcionamento da
pilha. Este poderia ser um processo de corrosao de
zinco em um meio umido aerado (veremos
corrosao apos discutirmos a cinética dos processos
eletroquimicos).




Facamos uma abordagem mais ampla para o mesmo exercicio

Nos slides anteriores, nos calculamos a FEM de uma dada pilha para
duas diferentes situacdes: a) considerando apenas os dois metais; b)
considerando também o oxigénio. Vamos agora expor um meétodo
mais geral, no qual consideraremos todos 0s possiveis reagentes no
sistema, e tentaremos imaginar as reacoes possiveis a partir deles.

As espécies presentes sdo Cu, Zn, Cu*?, H*, OH", H,0, SO,**, O, e N,
do ar dissolvido. Consideraremos ainda a possivel formacao de ions
Zn*? e SO,%. Iremos calcular o potencial de equilibrio destas reagdes,
utilizando a equacao de Nernst.

Em lugar de escrever a equacao de Nernst para cada reagente e
reacao, iremos lista-los e apresentar as contas na forma de uma
tabela:



Tabela 5.2 - Aplicagdo da equacao de Nernst para calcular os potenciais das possiveis reagdes de redugdo e de oxidagao

/ sempre na escala de reduc¢ao

reacio /EOEMatividades do|atividades do guociente de , Eepn
(V) do reduzido|lado oxidado atividades (V)
1 Cu—> Cu™ +2e 0,337 1 3 1'/3 2 (0,351
oxidacdo |2 Zn—>2Zn?+2¢ |\ [-0,763 || 1 10° 1'/(10°)* 2 |-0,940
3 40H — O2 + 2H20 + 4e \ 0,401 /10'8 (pH=6) lel (10%)%/1%1° 410,874
4/504> + H,0 + 26— SO3>+ 20H] -0,936 | \10° e 10° 3el ((10°)(210%)?)/ (31 1] 2 |-1,600
reducio |2 Cu? +2e — Cu (10337 | ) 1 3 11/3 2 10,351
6 02 + 2H20 + 4e” — 40H" 0,401 ]lO'8 (pH=6) 0,2e1l (10%)* /0,212 4 10,864
7 H*+e — 0,5 Hz L0 / 1 10° (pH=6) 1°° / (10°)* 1 |-0,355

N

™~ sempre na escala de reducao

Para entender a tabela, tomem como exemplo os equilibrios 2,

5 e 6, que foram tratados com detalhes nos slides anteriores.

Compare os potenciais obtidos para as rea¢oes 3 e 6. Por que sao
diferentes?




Por que calculamos sempre o potencial de reducao?
Temos reacoes tanto de reducao como de oxidacao.
Por gue, em ambos os casos, utilizamos a equacao de Nernst sempre

considerando o equilibrio descrito como reducao? (ou seja, lado
oxidado a esquerda, lado reduzido a direita)

O motivo é o seguinte: estamos procurando o potencial de equilibrio.
Ou seja, o potencial em uma situacdao em que nao ocorre (como
resultado liquido) nem redugcao nem oxidacao. Assim, nao interessa
se, com a pilha em operacao, teremos oxidacao ou reducao. Para
compararmos os valores, eles precisam seguir uma mesma
convencao. E a convencao adotada internacionalmente é considerar
os equilibrios como de reducao.




ATIVIDADES ADOTADAS

*A atividade igual a 10® para o Zn*? na reacdo 2 corresponde a um valor arbitrario
gue usualmente se atribui a um ion que nao existe na solucao, mas pode vir a ser
formado.

A atividade 108 para o OH" nas reacdes 3, 4 e 6 foi calculada a partir da informacédo
de que o pH é igual a 6. Assim, pOH = 14 — 6 = 8 e portanto a,, =10,

A atividade 10° para o H* na reacdo 7 decorre de pH = 6.

*A atividade 1 para o O, na reagao 3 decorre do fato de que o oxigénio, neste caso,
esta sendo formado e, portanto, esta puro. O mesmo vale para o H, formado na
reacao 7.

*A atividade 0,2 para o O, na reagao 6 decorre do fato de que o oxigénio, neste caso,
esta sendo consumido a partir de ar dissolvido na solucao, e a pressao parcial do
oxigénio no ar é igual a aproximadamente 0,2.

eA atividade 1 para os metais nas reacdes 1, 2 e 5 e para a agua nas reacoes 3,4 e 6
decorre do fato de que estes sao solidos puros ou um liquido quase puro.



Calculemos entao as diferen¢as E_,.54ico — Eansdico PAra as varias reagdes previstas.
Os pares catodo/anodo que obtiverem FEMs positivas sdo capazes de formar
uma pilha. Existem quatro pares nestas condicoes. A FEM sera dada pelo valor
maximo (1,804V) obtido, correspondente ao par reacdo 6 / reacdo 2.

Ao se utilizar a pilha, os trés demais pares também irdo operar. (Ao se esgotar o
ar dissolvido, utilizado na reacdo 6, a FEM passara a ser definida pelo par 5/2.)

Tabela 7 - Diferencas E .4,z — Eoxigsczo N@s reages da Tabela 5

Eouicacio
reacao 3 reacao 1 reacao 2
0,874V 0,351V 0,940V
reacao 4 -1,600V -2,474 -1,952 -0,660
E" reacao 7 -0,355V -1,229 -0,706 0,586V
.E reacao 5 0,351V 0,523 0 1,291V
reacao 6 0,864V -0,010 0,513V



Tabela 5.2 - Aplicagdo da equacgao de Nernst para calcular os potenciais das possiveis reagoes de redugao e de oxidagao

/ sempre na escala de reducao

reacio /EOEMatividades do|atividades do qguociente de , Eeex

(V) do reduzido|lado oxidado atividades (V)
1 Cu— Cu**+2e 0,337 1 3 1'/3 2 10,351
oxidacdo |2 Zn — Zn*2 + 2e” | | -0,763 1 10° 1t/ (10®)! 2 -0,940
40H —> 0 +2H;0 +4e” \ | 0,401 /10° (pH=6) lel (10%)*/ 1112 410,874
4/504> + H,0 + 2e— 5037+ 20H] -0,936 | \10° e 10° 3e1l ((10°)'(210%)?)/ (31 11| 2 |-1,600
reducio |2 Cu? +2e = Cu 10337 | ) 1 3 113 2 (0,351
6| 0:+2H:0+4e — 40H 0,401 | J0® (pH=6) | 0,2el (10%)*/0,2".1° 4 10,864
7 H*+e — 0,5 Hz L0 1 10° (pH=6) 1%/ (10°°)! 1 |-0,355

N

Compare os potenciais obtidos para as rea¢oes 3 e 6.

Por que sao diferentes?

™~ sempre na escala de reducao



EFEITO DO pH / sempre na escala de redug¢ao

/ N\

N E°y  |atividades dolatividades do quociente de Eeeny

reagao (V) [|lado reduzido|lado oxidado atividades . (V)
1 Cu — Cu*? + 2e 0,337 1 3 11/3 2 (0,351
oxidacdo |2 Zn — Zn*2 + 2e 0,763 | _—t—0 10 11/ (10%) 2 |-0,940
3|  40H - 0, + 2H,0 + de 0,401 (1[:-E {pH=ﬁ}) 1el (108)%/ 1212 410,874

S ——— I

4(S0,% + H,0 + 2e— SO,2+ 20H-| -0,936 3el 10< € 10%)| (3 19)/((10%)}(10%)2) | 2 |-1,600
reducio |2 Cu*2+2e— Cu 0337 | 1 3 1/3 210,351
6| O,+2H,0+4e — 40H- 0,401 {(10% (pH=6) ) 0.2el (10%)* / 0,22.12 4 0,864
7 H* + & — 0,5 H, 0 710 (pH=6)) 105 / (105)1 1 |-0,355

\/4\ sempre na escala de reducao

eA atividade 10 para o OH™ nas reacoes 3, 4 e 6 foi calculada a
partir da informacao de que o pH é igual a 6. Assim, pOH=14-6 =
8 e portanto a,, =103,

A atividade 10° para o H* na reacdo 7 decorre de pH = 6.




Potencial como funcao de pH e das demais atividades

Seja Fe,O,+6 H"+2e =2Fe*?+3H,0
a=1 a=1

equilibrio = Eequilibrio ~ (RT/2F) In ((age,2)*/(ap.)° )

equilibrio = Eequilibrio — (RT/2F) 2,3108 ((ag..,)*/(a,)° )

equilibrio = E equilibrio — [(RT/F) 2,3-(2/2) log (a.,,) — (RT/F) 2,3:(6/2) log (ay,)]
equilibrio = Eequitibrio — (RT/F) 2,3+(2/2) log (ag.,,) + (RT/F) 2,3-(6/2) log (ay,)
= E° — (RT/F) 2,3:(2/2) log (ag.,,) - (RT/F) 2,3-(6/2) pH

= FO —1-0,059 log (aFe+2)}- 3\» : 0,059}pH

| |
a b

equilibrio equilibrio

m m m m m m

equilibrio equilibrio

E =a—b pH

equilibrio

E Observacgoes:

*pH=-loga,,

*Inx=2,3logx

valores de

} diferentes * Para T=298K, 2,3 (RT/F) = 0,059

Afes2

pH



O que acontece quando estamos fora do equilibrio?

(Fe com .
valéncia +3) reducao
Fe,0,+ 6 H*+2 e =2 Fe*2 + 3H,0 seja uma dada a,,,

oxidacao

Para um dado E, o que
ocorre se pH > pH,.?

pHeql pH

A atividade de H* sera menor que a de equilibrio. Assim, sera favorecida a
reacdo no sentido da oxidacao (formacao do éxido com Fe na valéncia +3):

2 Fe*2+3H,0 > Fe,0,+ 6 H* + 2 &



O que acontece quando estamos fora do equilibrio?

(Fe com .
valéncia +3) reducao
Fe,0,+ 6 H*+2 e =2 Fe*2 + 3H,0 seja uma dada a,,,

oxidacao

Para um dado pH, o que
ocorrese E>E, ?

pHeql pH

A atividade de e" sera menor que a de equilibrio. Assim, sera favorecida a
reacdo no sentido da oxidacao (formacao do éxido com Fe na valéncia +3):

2 Fe*2 +3H,0 > Fe,0;+ 6 H* + 2 ¢



E vice-versa. Assim:

Fe,0,+ 6 H*+2 e =2 Fe*2 + 3H,0 seja uma dada ag,,

predominancia de
Fe,O,
s<—— | reta:equilibrio (para esta dada

predominézncia de atividade de Fe*?)
Fe*

pH

Sera que no campo de Fe,0, podemos ter ions Fe*2?

Sim, podemos. Mas a quantidade serd pequena. Ou seja, a atividade de Fe*?
neste campo serd menor que a atividade de Fe*? usada para tracar a reta.

E vice-versa.




E vice-versa. Assim:

Fe,0,+ 6 H*+2 e =2 Fe*2 + 3H,0 seja uma dada ag,,

predominancia de
Fe,O,
s<—— | reta:equilibrio (para esta dada

predominézncia de atividade de Fe*?)
Fe*

pH

Sera que no campo de Fe,0, podemos ter ions Fe*2?

Sim, podemos. Mas a quantidade serd pequena. Ou seja, a atividade de Fe*?
neste campo serd menor que a atividade de Fe*? usada para tracar a reta.

E vice-versa.




Sera que no campo de Fe,0; podemos ter ions Fe*2?

Sim, podemos. Mas a quantidade serd pequena. Ou seja, a atividade de Fe*?
neste campo serd menor que a atividade de Fe*? usada para tracar a reta.

— Fo
Eequill'brio =E equilibrio

Iog (aFe+2) = (1/0 059) ( E + E°

equilibrio

equmbrlo

Afes2
10°
102
10
10®
10®

—1.0,059 log (af.,,) - 3 - 0,059 pH
- 30,059 pH)

Seja a,,, em funcao
do pH para um dado
potencial E,=E,;

Teremos as varias retas

- Eeq em funcdo do pH

(para diferentes ag.,,)



(Fe com

valéncia +3) reducdo
Fe,0,+ 6 H*+2 e =2 Fe*?+3H,0 seja ag,,, = 10
oxidacao
E

. predomindncia de

~ ~
~
~
~
~
~
~ ~
~ ~
~ ~
~ ~
~ ~
~

________ ——— —

predommanmade
Fet? B

pH, PpH

Por exemplo, no ponto indicado teremos predominancia da forma oxidada
Fe,O, (pois este grafico for tragado para ag,,,=10%), mas teremos a presenga
de Fe?* com uma atividade de 1077, aproximadamente.

Vemos, portanto, que o critério de predominancia (ou seja, os limites dos
campos) depende de nosso critério de atividade utilizado para tracar o
grafico.



vamos agora considerar quatro equilibrios

2 Me*? +3H,0 = Me,0,+ 6 H* + 2 e reagao 1]
2 Me*® +3H,0 = Me,O; + 6 H* [reagao 2]
Me*3 + e- = Me*? reacao 3
Me*? +2 e = Me reacao 4]




2 Me*? +3H,0 = Me,0,+ 6 H* + 2 e reagao 1]
2 Me*® +3H,0 = Me,O; + 6 H* [reagao 2]
Me*3 + e- = Me*? reacao 3
Me*? +2 e = Me reacao 4]

Para a reacao 1:

Eequill'brio = Eoequill'brio — (RT/ZF) In ((aMe+2)2/(aH+)6)
Para ay.,, = 10°®:

E = E°

equilibrio equilibrio +(RT/2F) In (10_6)2) - (RT/ZF) In ((aH+)6)

Para a reacao 2, o equilibrio independe de E:

K= (ap,)®/ (apess)?
Paraa,.,;=10°: pH

=2 - logK/6

equil. 2

Para a reacoes 3 e 4, o equilibrio independe de pH.

Para ay.,, = apess = 107

E = E° — (RT/F)In (10°/10°) = E°,,umrio3  (cOnstante)
E = E° — (RT/2F) In (1/ 109) (constante)

equilibrio 3 equilibrio 3

equilibrio 4 equilibrio 4



2 Me*? +3H,0 = Me,0,+ 6 H* + 2 e
2 Me*® +3H,0 = Me,O; + 6 H*

Me*3 + e" = Me*?
Me*2 +2 e = Me

E

equilibrio 3

E

equilibrio 4

reacao 1
reacao 2
reacao 3
reacao 4

‘ 2
Me*3
[~~. .~ Me203
3 o~
Me+2 1
4
Me
| pH >
pHequiIibrioZ




2 Me*? +3H,0 = Me,0,+ 6 H* + 2 e reagao 1]
2 Me*® +3H,0 = Me,O; + 6 H* [reagao 2]
Me*3 + e- = Me*? reacao 3
Me*? +2 e = Me reacao 4]
E | 2
g Me,0, —
Eequill’brio3 \ 3
Me+2 1
Eequill’brio4 ,
Ve 4 ._— metal estavel
| oH "
pHequiIibrioZ

Diagrama de Pourbaix




2 Me*? +3H,0 = Me,0,+ 6 H* + 2 e reagao 1]
2 Me*® +3H,0 = Me,O; + 6 H* [reagao 2]
Me*3 + e- = Me*? reacao 3
Me*? +2 e = Me reacao 4]
E | 2
1 Me,O, —
X favorecidas
Eequilibrio 3 N 2Me*2+3H,0 — Me,0,+6 H*+2e"
Me2 ! 2Me*3+3H,0 - Me,0,+6 H*
Eequill’brio4 metal estavel
Me 4 favorecida Me*2+2 e-—>Me
| >
pHequiIibrioZ pH

Diagrama de Pourbaix




2 Me*? +3H,0 = Me,0,+ 6 H* + 2 e reagao 1]

2 Me*® +3H,0 = Me,O; + 6 H* [reagao 2]

Me*3 + e- = Me*? reacao 3

Me*? +2 e = Me Diferentes reagao 4
. atividades

E 14
/

COorrosao Me*3
—>

oxido estavel

" Me,0, <
; favorecidas
eauibrios [\ 2Me*2+3H,0 — Me,0,+6 H*+2e"
Me*2 2Me*3+3H,0 — Me,0,+6 H*
Eequill’brio4 metal estavel
vie - favorecida Me*2+2 ee—>Me
| >
H
pHequiIibrioZ P

Diagrama de Pourbaix




E /V(SHE)

Gold Zinc Aluminium

20 20
16 16
12 1.2
0.8 0.8
0 % H oo
= =
e,
0.4 . 04
0.8 -0.8
12 -1,
16 ‘1.6
-2.0 -2.0 -2.0
0123456783101 121321415\16 FPN2345678910NM1213141514 a1 345678 910111213141516
pH pH pH

O que sao estas linhas? Aguardem...

http://www.doitpoms.ac.uk/tlplib/pourbaix/pourbaix_anatomy.php



Nos diagramas de Pourbaix, o que significa exatamente
o potencial, na vida real?

Nestes diagramas, o eixo de pH tem um significado bem
claro, e sabemos como atuar sobre o mesmo (por
exemplo, acrescentar um acido ou uma base ao
sistema).

O eixo do potencial, entretanto, pode ter diferentes
conotacoes? Por vezes, nao existe uma diferenca de
potencial real, tangivel , nos sistemas reais sob analise.
Em outros casos, ela existe bem concretamente.




Exemplos de potencial elétrico tangivel

Protecao catddica contra corrosao

tubo
tubo anodo subterraneo
subterraneo ativo

anodo
inerte

galvanica corrente impressa



eletrodo de
referéncia +

eletrolise, eletrodeposicao,

eletrorreducao,
eletrorrefino, etc potenciostato/galvanostato
(laboratorio eletroquimico)



Exemplos de potencial elétrico relacionado a oxirreducao

Os equilibrios de oxirreducao podem ser subdivididos em dois equilibrios
eletroquimicos. Cada um deles obedece a equacao de Nernst, e pode, assim,
ser representado no diagrama de Pourbaix.

Reacdo redox: Zn + Cut*? — Zn*? + Cu [1]
Reacdo de oxidacao: Zn — Zn*?2 + 2e [2]
Reacdo de reducao: Cu*? + 2e — Cu [3]

No exemplo dado, os valores de AG de cada uma das semi-reagdes (AG, e AG;) ndo
podem ser usados como critério de espontaneidade e equilibrio, pois estas reacoes
envolvem trabalho elétrico. A variagao total (AG,), contudo, pode ser utilizada para
isso, pois, como ja mencionamos, ela nao envolve trabalho elétrico (os trabalhos
elétricos das reacdes [2] e [3] se anulam entre si). Assim, a reacdo [1] podera ocorrer
no sentido indicado se AG, =AG, + AG; <0.



Exemplo:  MnO,+2Fe*?+H,0 — Mn*?+Fe,0,+2H*
pode ser subdividida em
MnO,+4 H*+2e = Mn*+2H,0 (reta 1)
2 Fe*? +3H,0=Fe,0,+6 H" +2 ¢ (reta 2)

diferentes valores de a,,,,

diferentes valores de a,,,
|

pH

Acima da reta 2: pode ocorrer a oxidacao de Fe*? a Fe*? (do Fe,0;).
Abaixo da reta 1: pode ocorrer a redugdo de Mn** (do MnO,) para Mn*2,

Na regiao entre as duas retas, Mn** pode oxidar Fe*:
MnO, + 2 Fe*>+H,0 - Mn*? + Fe,0,+ 2 H*
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PE =0 que é isso?

0.94

-

- 0.71

Eh (Volts)

-0.24

4 -0.47

0,6 4
0,4
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0,2 4
0,0~

TAMBEM SE APLICA AO
MEIO AMBIENTE

1,2
1,04
0,84

0,44
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O g ——————
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Figura 4 - Exemplo de regioes
tipicas de agua de chuva (1), rios e
lagos (2) e dguas subterraneas (3)

no diagrama E, versus pH [ref. 3]



(@) 2H*+2e-=H, E=-0,0591pH

(b) O,+2H,0 +4e- = 40H- E=1,23-0,0591pH

Diagrama H,O
. ~ 2 0. % 4 8 8.0 12 9.8
Leitura e Construcao o e e R LR L

1
8 10 12 14 I6pH

aniy
6

I T 1
2 0 2 4

Fi1G. 2. Domains of relative.predominance of the
gaseous substances H;, O, and O,.

64



Exemplos de agentes oxidantes (recebem elétrons)

Oxigénio O, + 2H,0 +4e = 40H"
lon hidrénio (H,0*, usualmente representado como H*) 2H* +2e =H,
Permanganato de Potassio (KMnO4) MnO, + 8H* +5e" - Mn*?+ 4 H,0

Dicromato de potassio (K,Cr,0-)
Nitratos e acido nitrico
Halogénios Cl,, Br,, |,

Minério de Mn ou MnO,

Exemplos de agentes redutores (fornecem elétrons)

Perdxido de hidrogénio H,0, > O, + 2H* + 2e
Metais Zn, Fe, Al, etc

Cloreto de estanho (SnCl,)

Acido lodidrico (HI)

Sulfeto de hidrogénio (H,S)




