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METODOS ELETROANALITICOS

INTRODUGAO:

Conceito geral dos metodos eletroanaliticos;
Conceitos e classificacado de  celulas
eletroquimicas;

Representacao das células eletroquimicas;
Classificacao dos eletrodos;

Distinguir entre uma ceélula galvanica e
eletrolitica;

Estudar a potenciometria e a condutimetria;

PRE-REQUISITO: Saber os fundamentos de
eletroquimica.



METODOS ELETROANALITICOS

Meétodos

Eletroanaliticos
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METODOS ELETROANALITICOS

CELULA ELETROQUIMICA

Circuito com baixa resisténcia o~

o Ponte salina

K Solucao saturada em KCx

L
/
/ =" \/ T
Eletrodo / -
2 ~
de cobre | ™~ Bletrodo
de prata
-, -
Solugdo . _\ ~.__| Solugdo
Cuso, |/ v de AgNO,
[Cu®*]=0.0200 mol L™! [Ag"]=0.0200 mol L'
Cu(s) = Cu**(aq) + 2¢~ Ag(aq) + ¢ =Ag(s)

Anodo Catodo



METODOS ELETROANALITICOS

Exemplo:

e Zn° === 7n2* dofa 2e (perde elétrons) Eo=+ 0,76V
« Cu2* ®F 2¢ === Cu°_(ganha elétrons) Eo =+ 0,34V
«ZN° = Cu?t === 72+ s Cu Eo=+1,10V

. ) Potencial de oxidagao ) Maior Tendéncia de Ceder Elétrons
. ) Potencial de reducao ) Maior Tendéncia de Ganhar Elétrons

Oxidacao (NOX aumenta) Reducdo (NOX diminui)



METODOS ELETROANALITICOS
CELULA ELETROQUIMICA

PILHA

ESPONTANEA
GALVANICA

REAQAQ ENERGIA
QUIMICA ELETRICA

ELETROLITICA
NAO ESPONTANEA

REACAO ELETROQUIMICA / REACAO DE OXI-REDUCAO / TRANSFERENCIA DE ELETRONS



METODOS ELETROANALITICOS

CELULA ELETROQUIMICA (GALVANICA OU VOLTAICA)

MECANISMO DE FUNCIONAMENTO

POLO NEGATIVO POLO POSITIVO

ANODO CATODO
OXIDACAO REDUCAO
PARTE ELETRONS GOSTA DE ELETRONS
(CHEGA ELETRONS)
ELETRODO DEPOSICAO NO

CONSUMIDO ELETRODO



METODOS ELETROANALITICOS

Os meétodos eletroanaliticos se baseiam em
reacoes de redox.

CELULAS ELETROQUIMICAS
Oxidacao e Reducao
e Zn° + Cu?* — Cu®° + Zn?#*

+ TE,, = TCapacidade de Perder elétrons
Sofre Oxidacao —» Agente Redutor

» TE,., = TCapacidade de Ganhar elétrons
Sofre Reducao —» Agente Oxidante



METODOS ELETROANALITICOS
« POTENCIAIS PADRAO DE REDU(;AO 25° C

Meia-Reacao
Ag g *+ €
Cu?* ) *+ 2e
2H* ) t 2e
Zn% .+ 2e
L") * €

E°(V)
+0,80
+0,34
0,00
0,76
3,05 |

AO = Aumenta de baixo para cima
AR =Aumenta de cima para baixo



METODOS ELETROANALITICOS

e Red:
 Ox:
Global: Cu?*

e Zn° + Cu?* —» Cu® + Zn?*

- SEPARAR AS DUAS MEIA-REACAO:

Cu?t

Zn°(g — Zn?*

+ 2e — Cuo(s) Ec =+ 0,34V

aqt2e  E°= +0,76V

(aq)

(aq)

+ Zno(s) — Cuo(s) + Zn2+(aq) EO: 1,10V
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METODOS ELETROANALITICOS
Olhar a tabela de Potencial Padrao de Reducao:
(2H* .o + 26 = Hy,, E ATRIBUIDO E° = 0,00V)
(VIRA REFERENCIA)

Agora pode ser Determinado do Potencial de Reducao
(E°,.q*+?) do Zinco.

* AE=E E snodo
* AE= Egpy - Bz,
« AE (Valor do voltimetro) = Ep,, (Valor Atribuido) — E,
« Valor do Voltimetro (0,78) = 0,00 — E,_
- E, =-0,76V

red

catodo ~
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METODOS ELETROANALITICOS

EXERCICIO 1: Um metal

pode sofrer corrosao

quando em solucdoes aquosas que contem ions de
outro metal. Exemplos de metais que sofrem
corrosao em presenca de uma solucao contendo

ions Ni?*, nas condicoes-padrao, sao:

Exemplo de metais: Dado os potenciais padrao (V)

Mg?* + 2e — Mg
Fe?* + 2e — Fe
Ni2* +2e — Ni
Sn?* 2e+ — Sn
Cu?* 2e — Cu
Ag* +e — Ag

Eo = -2,36V
E° = -0,44V
E° = -0,25V
E° = -0,14V
E° = +0,34V
E° = +0,80V
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METODOS ELETROANALITICOS
RESPOSTA:
Sabemos que Corrosao = Oxidacao
Reducgéo: Ni¢* ., + 2e — Ni°g, E°y; =-0,25V

Oxidacgao: X0 — XV, * Y€

EoNi > EoX

ou E°, < E°

E°, <-0,25V
Olhando a tabela do Exercicio1:

(Somente o Mg e o Fe satisfazem as condicoes
na tabela dada e sofrem oxidacoes)
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METODOS ELETROANALITICOS
TIPOS DE CELULAS ELETROQUIMICAS

GALVANICAS (IRREVERSIVEIS)
ou

ELETROLITICAS (REVERSIVEIS)
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CELULA ELETROQUIMICA (GALVANICA)

Fio de
medigdo
do terra

Voltimetro

L

Fio de
medigdo

Com + positivo
» =) %

Resisténcia muito alta
Fio de
Ponte salina eletrodo

[Cu?*] = 0,0200 mol L™’

2Ag+(aq) + Cu(s) —» 2Ag(s) Cu

[0/

N
. Eletrodo
de prata

/ﬁ \ Solugdo
\Q@)(‘k AENO,

[Ag*] = 0,0200 mol L.~
2

+
(aq) 15



METODOS ELETROANALITICOS
CELULAS GALVANICAS ou VOLTAICAS

(SAO IRREVERSIVEL)

 Armazenam energia eléetrica (Pilhas).

* A reagao espontanea é dada pela
Equacao:

2A8" () + Cu(s) —> 2Ag(s) Cu2+(aq)
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METODOS ELETROANALITICOS
CATODOS E ANODOS

Para ambas as ceélulas, galvanicas e
eletroliticas, lembre-se de que:

- Areducao sempre ocorre no catodo.
- A oxidacao sempre acontece no anodo.

OBS: O catodo da ceélula galvanica se
torna o anodo quando a celula
eletrolitica.
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METODOS ELETROANALITICOS

POTENCIAL DA CELULA GALVANICA EM
FUNCAO DO TEMPO

S
A

Potencial ou corrente da célula

)

®L . (0.412V)

max
POTENCIOMETRO (INiCIO)

Equilibrio
quimico

- 1=0,000 A

T

E=10,000V

-

Tempo »
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EQUILIBRIO DA REACAO

2 Agt + Cu(s) == 2Ag(s) + Cu?

[Cu2] = 1,00 mol L' [Ag*] = 1,00 mol L [Cu?*] = 1,50 mol L' [Ag*] = 1,9 x 108 mol L
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MOVIMENTO DE CARGASEM UMA CELULA GALVANICA

Oxidac¢do na
interface
eletrodo/solucao

Reducgao na
interface
eletrodo/solucao

'ﬁ

Solugdo de CuSOy,

Elétrons do circuito
externo movems-se
para o catodo

Elétrons se movem
do anodo para o
circuito externo

ions negativos movems-se
para o anodo: ions positivos
movem-se para o catodo.
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CELULA ELETROQUIMICA (ELETROLITICA)

Al
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de cobre

Solugdo —

= +
|||
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Fiode
medicdo
Com Ty positivo
2 —
L
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METODOS ELETROANALITICOS

CELULA ELETROLITICA (REVERSIVEL)

* Note que, na célula eletrolitica, a
direcao da corrente é inversa aquela da
célula galvanica (espontanea) mostrada
anteriormente e que as reacoes nos
eletrodos também sao invertidas.

2Ag(s) + Cu*,, = 2Ag*,,* Cu(s)
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METODOS ELETROANALITICOS
REPRESENTA(_,‘,AO DE UMA CE

« Cu| Cu?*(0,0200 mol L) || Ag* (0,0200 mol L) | Ag

* Onde / indica o limite entre as
fases ou Interface a qual o
potencial se desenvolve e //
representa a ponte salina.
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METODOS ELETROANALITICOS
POTENCIAL DE UMA CELULA ELETROQUIMICA

* O potencial da célula, E_4,, de uma
célula eletroqguimica € calculado a partir
dos potenciais de eletrodo (potenciais de
reducao) das semi-reacao respectivas:

* Ecela = Edireita(catodo) - Eesquerda(anodo)

24



METODOS ELETROANALITICO

- CELULA GALVANICA EM ACAO (Figura: E uma
célula galvanica simples.

,f;q@__.\

Potantiometar — Wira

4::::: ' Ag

i ‘
(s J)
l__
Ddz‘“fﬂﬂ‘.ﬂ — _AgQCI(s)
I 0.016 7 M CdClz{ag) =n
Anodsa Crtag) Cathods

T {oxidation)

(reduction)




METODOS ELETROANALITICO
CELULA GALVANICA EM ACAO

As reacoes que ocorrem nessas células sao:
Reducao: 2AgCl (s) + 2e < 2Ag (s) + 2CI- (aq)
Oxidacao: Cd (s) = Cd?*(aq) + 2e

REACAO GLOBAL:

Cd(s)+2AgCl(s) = Cd?*(aq)+2Ag(s)+2ClI- (aq)

A reacao global nao tem elétrons livres.
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METODOS ELETROANALITICO
« CELULA GALVANICAEM ACAO

Exemplo sobre Diferenca de Potencial
Eletrico Produzido por uma Reacao
Quimica.

- Exemplo: Sabe-se que o AG global = -
150KJ/mol de Cd. Calcule a diferenca
de potencial elétrico que seria medido
pelo potenciometro da Figura anterior?
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METODOS ELETROANALITICO

CELULA GALVANICA EM ACAO
Resposta-Exemplo:

Como o AG = -150KJ/Mol de Cd podemos utilizar a
equacao (AG = -nFE), na qual n € numero de moles de
elétrons transferidos na reacao global balanceada. Pode
ser escrita: (Lembre-se 1J/C= 1Volt)

Cd(s) = Cd?* + 2e
AG —150x10°J

<

2mol(9,649x10* )
[

mo

k= +O,777% =+40,777TV
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CELULA GALVANICA EM ACAO
Resposta-Exemplo: (Cont.)
Na Figura anterior

A Ag € o catodo, porque a reducao
ocorre na sua superﬁme

(2AgCl + 2e — 2Ag(s) + 2CI)

O Cd € o anodo porque ele é oxidado
(Cd(s) —» Cd?* +2e).
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POTENCIAL PADRAO (E.P.H.)

potencial padrao da reacao .

Figura Potencial Padrao: Célula usada para medir o

Hzlg)

Slass
tube

Bubblas
of Ha

i
i

lr.:l-'

e — i

. _____,:f‘

J‘lﬂ+ I|I 'q'u
sl (Apgs=1) !

.--"'"'_'_._-_-__ Il-u

-'H__

Piis) |Hag, A =1) |H{ag, A= 1) || Ag'iag, A = 1) | Ags)

o

Standard hydrogen alectrodea
(S.H.E.)
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POTENCIAL PADRAO (E.P.H.)

A meia-reacao de interesse € a que ocorre
na meia celula da direita, conectada ao
terminal positivo do potenciometro.

Ag* + e 5 Ag(s)

Nesta reacdo, significa que 7., = 1 e,
por definicao, que a atividade da Ag(s)
tambeém e unitaria.

31



POTENCIAL PADRAO (E.P.H.)

« A meia-célula da esquerda, conectada
no terminal negativo do potenciometro,
€ chamada de eletrodo-padrao de
hidrogénio (EPH).

« A reacao que atinge o equilibrio, na
superficie do eletrodo de platina é:

H*(aq,s2=1)+e 5 "%H,(g, #Z=1) (11)

32



POTENCIAL PADRAO (E.P.H.)

* Figura da célula de Potencial Padrao de
hidrogénio)

« A diferenca de potencial medido pelo
instrumento pode ser entao atribuida a
reacao Ag* + e = Ag(s) que ocorre na meia-
célula a direita.

« O valor medido de E° = +0,799 é o potencial-
padrao da reducao da reacao Ag® + e =

Ag(s).
* O sinal positivo nos informa que os elétrons
fluem da esquerda para a direita.
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POTENCIAL PADRAO (E.P.H.)

Se quisermos medir o potencial-padrao da meia reacao
Cd?* + 2e = Cd(s) (12)
Devemos construir a célula eletroquimica
E.P.H. || Cd*(aq, 57=1) | Cd(s)

Com a meia-célula de cadmio conectada ao terminal
positivo do potencidmetro. Neste caso, observamos,
para a celula eletroquimica, uma diferenca de potencial
negativa de -0,402V. O sinal negativo significa que os
elétrons se transferem do Cd para a Pt, uma direcao
oposta a da célula eletroquimica da ceélula anterior
(Figura do Potencial Padrao).

Obs.: Os valores dos potenciais padroes encontram-se
tabelados.
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EQUACAO DE NERNST

* Usa o principio de Le Chatelier .

« A forca motriz resultante para uma
reacao quimica € expressa pela
equacao de Nernst, cujos dois termos
incluem a forca motriz sob condicoes
padroes € um termo e mostrando a
dependéncia em relacao as
concentracoes dos reagentes.
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EQUACAO DE NERNST

EQUAC_‘,AO DE NERNST PARA UMA MEIA-REAC_‘,AO
aA +ne s bB

0,05916 &/
— log

=0
E=E - % (13)

EC = Potencial-padrio (57, = 775 = 1)

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

T = Temperatura (0K)

n = Numero de elétrons na meia reacao

F = Constante de faraday (9,649x104C/mol)
4 = Atividade
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EQUACAO DE NERNST

EQUACAO DE NERNST PARA UMA MEIA-REACAO

O termo logaritimo da equacao de Nernst € o quociente

Q. 7

Q=—2 (14)
7y

Q possui a mesma forma de uma constante de

equilibrio, mas as atividade nao precisam corresponder
aos valores de equilibrio.

Quando todas as atividades sao unitarias, Q =1 e
log Q =0, resultando, assim, em E=E°.
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EQUACAO DE NERNST
- EQUAGCAO DE NERNST PARA UMA MEIA-REACAO

© 0,05916

n

E=E' log Q (15)

* Obs.: Em resumo o potencial varia de 59,16/n
mV para cada variacao de 10 vezes de Q.
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EQUACAO DE NERNST

EQUACAO DE NERNST PARA UMA MEIA-REACAO

Exemplo: Escrevendo a Equacao de Nernst
para uma meia-reac¢ao

Vamos escrever a equacao de Nernst para a
meia-reacao (reducao do fosforo branco para
fosfina gasosa)

Resposta-Exemplo:

A meia-reacao e:
YaP,(s,branco) + 3H* + 3e = PH;(g) E®= -0,046V

39



EQUACAO DE NERNST

 Equacao de Nernst para uma meia-reacao
 Resposta-Exemplo: (Cont.)

* Omitimos os solidos da quociente e exprimimos
as concentracoes dos gases pelas suas
respectivas pressoes. Portanto, a equacao de
Nernst é:

« YaP,(s,branco) +3H* + 3e = PH;(g) E°=-0,046V

0,05916 Py
log

E =—0,046 3
3 [H]
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EQUACAO DE NERNST

 Equacao de Nernst para uma meia-reacao
 Exemplo Cont.:

* A multiplicacao de uma meia-reacao nao muda
o valor de E°.

* Multiplicar a reacao da preparacao da fosfina a
partir do fosforo branco por 2(dois) fica:

« 2P,(s,branco) + 6H* + 6e = 2PH,(g) E°=-
0,046V
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EQUACAO DE NERNST

 Equacao de Nernst para uma meia-reagcao

 Resposta-Exemplo Cont.:

« "2P,(s,branco) + 6H* + 6e

0,05916

E =-0,046—
6

A
rd

log

2PH,(g) E°

2
P p,

[H']

-0,046V
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METODOS ELETROANALITICOS

EXERCICIOS
GERAL
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METODOS ELETROANALITICOS

 Exercicio 1: Por que ¢
necessario borbulhar hidrogénio
na solucao do eletrolito em um
eletrodo de hidrogénio para achar
0 potencia padrao?
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EQUACAO DE NERNST

Constante de Equilibrio e o valor de E°

Exercicio 2: Utilizando o valor de E° para
calcular a constante de equilibrio.

Determine a constante de equilibrio para a
reacao:

Cu(s) + Fe3* s 2Fe?* + Cu?*
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EQUACAO DE NERNST

Constante de Equilibrio e o valor de E°

Determinacao do valor de K para reacoes Globais
que nao sao Redox.

Exemplo 3: Relacionando E° com K.

A partir da constante de formagao global do Ni(glicina),
e do valor de E° para o par Ni2*/Ni(s),

Ni2* + 2glicima- = Ni(glicima), K=p,=1,2x10"
Ni?* +2e = Ni(s) E? =-0,236V

Calcule o valor de E° para a reacao:
Ni(glicima), + 2e =  Ni(s) + 2glicima
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METODOS ELETROANALITICOS

EXERCICIOS
E
RESPOSTAS
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METODOS ELETROANALITICOS

 Exercicio 1: Por que € necessario borbulhar
hidrogénio na solucao do eletrolito em um
eletrodo de hidrogénio para achar o potencia
padrao?

 Resposta-Exercicio 1: Para manter a solucao
saturada com H,(g). Somente entao a atividade
do hidrogénio € constante e o potencial de
eletrodo € constante e reprodutivel.
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EQUACAO DE NERNST

Constante de Equilibrio e o valor de E°

Exercicio 2: Utilizando o valor de E° para
calcular a constante de equilibrio.

Determine a constante de equilibrio para a
reacao:

Cu(s) + Fe3* s 2Fe?* + Cu?*

49



EQUACAO DE NERNST

Constante de Equilibrio e o valor de E°

Resposta-Exemplo 2: Utilizando o valor de E° para
calcular a constante de equilibrio.

A reacao € dividida em duas meias-reacdoes que
encontram se tabeladas:

Meia reacgao: Fe3*+ 2e = 2Fe?*
Meia reacgao: Cu?* + 2e s Cu(s)
Reacdo global: Cu(s) + Fe3* s 2Fe?* + Cu?*

Determinamos o valor de E° para a reacao global: (ver
Tabela)

E° = EO, + E® =0,771-0,339 = 0,432V
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EQUACAO DE NERNST

Constante de Equilibrio e o valor de E°

Resposta-Exemplo 2: Utilizando o valor de E° para
calcular a constante de equilibrio

Calculando a constante de equilibrio (K) utilizando a

Equacao.24. O (2)(0,432)

K — 100,05916 — 10 0,05916 — 4X1014

Devemos observar que um valor pequeno de E° leva a
uma constante de equilibrio muito grande.

O valor de K esta expresso corretamente com apenas
um algarismo significativo, pois E° tem trés algarismos
significativos depois da virgula. Dois sao usados para o
expoente (14), e resta apenas um algarismo para
multiplicador (4).
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EQUACAO DE NERNST

Constante de Equilibrio e o valor de E°

Determinacao do valor de K para reacoes Globais
que nao sao Redox.

Exemplo 3: Relacionando E° com K.

A partir da constante de formagao global do Ni(glicina),
e do valor de E° para o par Ni2*/Ni(s),

Ni2* + 2glicima- = Ni(glicima), K=p,=1,2x10"
Ni?* +2e = Ni(s) E? =-0,236V

Calcule o valor de E° para a reacao:
Ni(glicima), + 2e =  Ni(s) + 2glicima
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EQUACAO DE NERNST

Constante de Equilibrio e o valor de E°
Resposta-Exemplo 3:

Precisamos verificar qual a relacdo entre as ftrés
reacoes:

Ni?* +2e = Ni(s) E?,=-0,236
Ni(glicima), + 2e < _ Ni(s) + 2glicima E° =?
Ni2* + 2glicima- = Ni(glicima), E%°=? K=1,2x10"

Sabemos que o valor de E°, - E°_ deve ser igual a E?, de
modo que podemos calcular o valor de E°. Mas E° pode
ser determinado através da constante de equilibrio da
reacao global.
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EQUACAO DE NERNST

Constante de Equilibrio e o valor de E°
Resposta-Exemplo 3: (Cont.)
Como podemos ver:

_ 0,05916 log K = 0,052916
n

E° log(1,2x10") = 0,328V

Logo o potencial padrao de reducao para a meia-reacgao
abaixo é:

Ni(glicima), + 2e =  Ni(s) + 2glicima

EO =ES - E°=-0,236 - 0,328 =-0,564V
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