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Tópicos

1) Apresentação das principais técnicas eletroanalíticas
utilizadas em Química Analítica;

2) Fundamentos gerais de algumas técnicas eletroanalíticas:
amperometria, polarografia, voltametria e técnicas
relacionadas.
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Química Eletroanalítica

(Métodos Eletroanalíticos de Análise)

1) O que são?

2) Quais os principais tipos?

3) Para que servem? Aplicações?



1) O que são?

São métodos analíticos baseados em reações de oxi-redução.

2) Quais os principais tipos?

Voltametria, Coulometria e titulações coulométricas, Amperometria e titulações 
amperométricas, eletrogravimetria, ... 

ü Potenciometria (E)

ü Titulações Potenciométricas

Métodos em Solução
(Bulk)

Métodos Interfaciais
(Eletrodos)

Métodos Estáticos
(i = 0)

ü Condutometria direta

ü Titulações Condutimétricas

Métodos Dinâmicos
(i > 0)

Cronométodos

ü i constante
ü E constante



3) Para que servem? Aplicações?



3) Para que servem? Aplicações?

• Determinações quantitativas de espécies orgânicas e 
inorgânicas em diferentes meios 

• Estudos fundamentais de processos de oxidação e/ou de 
redução e de processos de adsorção

• Estudos de mecanismos de transferência de elétrons

• Estudos de processos enzimáticos

• Outros...



http://g1.globo.com/bemestar/noticia/2016/04/numero-de-adultos-diabeticos-multiplicou-por-quatro-em-35-anos.html



http://g1.globo.com/bemestar/noticia/2016/04/numero-de-adultos-diabeticos-multiplicou-por-quatro-em-35-anos.html



http://www.endocrino.org.br/numeros-do-diabetes-no-brasil/



http://www.endocrino.org.br/numeros-do-diabetes-no-brasil/



3) Para que servem? Aplicações?

• Diabetes: ~7 a 8% da população mundial

• Exemplo: São Carlos (~220.000 habitantes) ≈ 15.000 
diabéticos

• Deficiência na produção de insulina

• Sintomas: cardíacos, visuais, circulatórios,... 

• Controle: monitoramento rotineiro de açúcares na 
corrente sanguínea para a reposição de insulina.

Eletroanalítica



3) Aplicações

• Monitores de glicose: ~R$ 80,00 a ~R$ 250,00 

• Tiras (biossensores) descartáveis: ~R$ 15,00

www.shoptime.com.br

loja.cirurgicaestilo.com.br

www.cirurgicamedica.com.br



(2) 

GOx_Reduzida  +  O2              GOx_Oxidada  +  H2O2   

H2O H2O2 

Eletrodo (condutor eletrônico) 

(3) 

(4) 

(1) 
Ác. Glucônico Glicose 

GOx_Oxidada  GOx_Reduzida  

e- 

Glicose 

4) Como funciona?

i  α Canalitoe- ≈  i (corrente elétrica)  



Fundamentos de Eletroquímica

Reações Redox: processos envolvendo a transferência de elétrons (e-)

Oxidação: processo de “perda” de e-

Redução: processo de “ganho” de e-

Agente Oxidante: espécie que se reduz, promovendo a oxidação

Agente Redutor: espécie que se oxida, promovendo a redução

Ex:
Semi-reações: Cu2+ + 2 e- →  Cu   (redução)

Zn  →  Zn2+ + 2 e- (oxidação)

Reação Global: Cu2+ + Zn →  Cu + Zn2+



Processos Redox: Reações Diretas ou em Células Eletroquímicas 

§ Reações Diretas:
Os agentes oxidante e redutor são colocados em contato direto
(solução)

§ Reações em Células Eletroquímicas:
ü Dispositivos nos quais uma corrente elétrica é produzida por

uma reação química espontânea ou é usada para promover a
ocorrência de uma reação não-espontânea. Neste caso, os
agentes oxidante e redutor podem estar fisicamente separados.

ü Consiste em dois condutores denominados “eletrodos”, sendo
cada um deles imerso em uma solução eletrolítica.

ü Um eletrodo é composto por um condutor elétrico sólido imerso
em uma solução eletrolítica específica (meia-célula).

ü A condução de energia elétrica na solução é promovida pelo
movimento iônico entre os condutores.

ü A separação de diferentes eletrólitos pode ser via ponte salina
ou membrana íon-seletiva.

ü Células sem junção líquida: os eletrodos compartilham o mesmo
eletrólito.



§ Lei de Faraday:

A passagem de corrente elétrica através da interface
eletrólito/condutor elétrico pode promove reações químicas de
oxidação ou redução.

Michael Faraday (Físico e Químico Inglês; 1821 – 1867)

“A quantidade de substância (reagente ou produto) que sofre uma
transformação eletroquímica é equivalente à quantidade de energia
elétrica envolvida no processo”

Sendo:

1 Eq-g de e- envolvidos no processo ≅ 1 Eq-g de espécies que reagem

F= N . e- = 96.485 C/mol (“Faraday”: carga de 1 mol de e-)

onde: N – número de Avogadro
e- – carga do elétron



§ Lei de Faraday:

Em um processo eletroquímico no qual a corrente é mantida
constante, a massa de material envolvida em cada um dos processos
eletródicos é dada pela expressão:

m= (Eq-g . I . t) / F

Sendo: I – corrente
m – massa
t – tempo
Eq-g – equivalente-grama da espécie envolvida

Tem-se:

Eq-g= no mol / n

Onde: n – número de elétrons envolvidos no processo



§ Carga Elétrica (Q):

Q = n . F (Coulombs: Q = C)

F – Constante de Faraday (C/mol; F = 96.485,3 C/mol)

§ Corrente Elétrica (I): quantidade de carga fluindo através de um
circuito em um determinado período de tempo

I = q / t (Ampère: A = C / s)

t – tempo (s)

§ Potencial Elétrico (E): trabalho necessário (ou que pode ser
realizado) para que uma carga elétrica se movimente entre dois
pontos. A ≠ de Potencial (DE) é medida em volts (V)

Welétrico = E . Q (Joules = V . C)

Quanto maior DE entre dois pontos, maior é o trabalho “elétrico” que pode ser realizado 



§ Potência Elétrica (P): trabalho realizado por unidade de tempo

P = E . (Q / t) = E . I (W= V . A)

§ Relação Termodinâmica entre DG e E:

Assumindo-se que DG de uma reação pode ser caracterizada como o
trabalho máximo sem expansão que uma reação pode realizar à
pressão e temperatura constantes:

DG= Welétrico

Considerando que o trabalho realizado por n mols de e- ao
atravessar uma diferença de potencial é a sua carga vezes DE, tem-
se:

Welétrico = - n . e . N . E   e   F= e . N



§ Relação Termodinâmica entre DG e E:

Welétrico = - n . F . E

ou

DG= - n . F . E

e

DGo= - n . F . Eo



Mn+

Processo Reversível

Potencial de equilíbrio:  Eeq

M

Mn+

Mn+

M            Mn+ + n e-

Eletrodo:



Representação Esquemática

§ Convenção (IUPAC):
• Uma linha vertical simples indica um limite entre fases

(interface)
• A linha vertical dupla indica dois limites, um em cada

extremidade da ponte salina (potencial de junção líquida)

Ex: Cu em meio Cu2+ (0,0200 mol/L) e
Ag em meio Ag+ (0,0200 mol/L)

Cu|Cu2+ (0,0200 mol/L)||Ag+ (0,0200 mol/L)|Ag

Oxidação||Redução

Eo
célula = Eo

catodo – Eo
anodo

Eocélula > 0 : reação espontânea (DGo < 0)
Eocélula < 0 : reação não-espontânea (DGo > 0)



§ Potencial de célula (E): é uma medida da “habilidade” da reação
global da célula em “empurrar” ou “puxar” elétrons através de um
circuito.

↑ força → ↑ E

↓ força → ↓ E

E – volts (V)

§ Potencial-padrão de célula e Equilíbrio:

DGo = -nFEo
célula = -RT ln Keq

Condições-padrão: reagentes e produtos em seus estados padrão, sendo
R a constante dos gases e T a temperatura absoluta



§ Potencial-padrão de eletrodo (redução):
EoR – Potencial-padrão de redução

• Mede a “força” da semi-reação de “empurrar” ou “puxar” os
elétrons em um eletrodo

• Determinado para um par redox em relação a um par redox
referência

Ex: Ag+(aq)|Ag(s) →    EoR (Ag+, Ag)

§ Referência (Convenção): Eletrodo-padrão de Hidrogênio (EPH)

Eletrodo gasoso: H2 adsorvido em Platina platinizada.

2H+(aq) + 2e- H2(g)

Pt, H2 (p=1,00 atm)|H+ (aH+ = 1,00) ||

Por convenção, o potencial do EPH é definido como sendo 0,000 V
sob todas a T.



Skoog, D. A.; West, D. M.; Holler, F. J.; Crouch, S. R.; Fundamentos de Química Analítica; 8a Ed.; Thomson.; 2006; 1100 p. 

O potencial de um eletrodo de hidrogênio depende da temperatura e das atividades do íon hidrogênio
e do hidrogênio molecular na solução. O último, na verdade, é proporcional à pressão do gás que é usado
para manter a solução saturada em hidrogênio. Para o EPH, a atividade dos íons hidrogênio é especifica-
da como igual à unidade e a pressão parcial do gás é estabelecida como uma atmosfera. Por convenção, o
potencial do eletrodo padrão de hidrogênio é definido como tendo um
valor de 0,000 V sob todas as temperaturas. Como conseqüência dessa
definição, qualquer potencial desenvolvido em uma célula galvânica
consistindo em um eletrodo padrão de hidrogênio e algum outro eletro-
do é atribuído inteiramente ao outro eletrodo.

Vários outros eletrodos de referência, que são mais convenientes para as medidas de rotina, têm sido
desenvolvidos. Alguns desses são descritos na Seção 21B.

18C-3 Potencial de Eletrodo e Potencial Padrão de Eletrodo
Um potencial de eletrodo é definido como o potencial de uma célula
na qual o eletrodo em questão é aquele do lado direito e o eletrodo
padrão de hidrogênio é o da esquerda. Assim, se quisermos obter o
potencial de um eletrodo de prata em contato com uma solução de Ag!,
construímos uma célula como a mostrada na Figura 18-7. Nessa célula,
a meia-célula da direita consiste em uma lâmina de prata pura em contato com uma solução contendo íons
prata; o eletrodo do lado esquerdo é o eletrodo padrão de hidrogênio. O potencial da célula é definido como
na Equação 18-8. Como o eletrodo do lado esquerdo é o eletrodo padrão de hidrogênio, que tem um poten-
cial definido como 0,000 V, podemos escrever

em que EAg é o potencial do eletrodo de prata. A despeito de seu nome, um potencial de eletrodo é de fato
o potencial de uma célula eletroquímica envolvendo um eletrodo de referência cuidadosamente definido.
Freqüentemente, o potencial de um eletrodo, como, por exemplo, o eletrodo apresentado na Figura 18-7,
é referido como EAg versus EPH para enfatizar que é o potencial de uma célula completa medida contra o
eletrodo padrão de hidrogênio como referência.

Ecélula " Edireita # Eesquerda " EAg # EEPH " EAg # 0,000 " EAg
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Figura 18-6 O eletrodo gasoso de hidrogênio.

H2
p = 1 atm

Ponte salina

Lâmina de platina
platinizada Disco de vidro

sinterizado

Solução de HCl

[H+] = x(mol L#1)

!  A , o
potencial do eletrodo de
hidrogênio é definido como tendo
um valor de exatamente 0,000 V a
todas as temperaturas.

pH2
" 1,00 e aH! " 1,00

!  Um potencial de eletrodo é
aquele de uma célula que tenha um
eletrodo padrão de hidrogênio
como o eletrodo da esquerda
(referência).

Eletrodo Padrão de Hidrogênio (EPH)



• As reações de redução com E°red > 0 são espontâneas em relação ao 
EPH.

• As reações de oxidação com E°red < 0 são espontâneas em relação ao 
EPH.

• Quanto maior a diferença entre os valores de E°red, maior é o E°cel.

• Em uma célula voltaica (ou galvânica) o E°red(catodo) é mais positivo 
do que  E°red(anodo): “processo espontâneo”.

Potenciais-padrão de redução (semi-célula)

Eo
célula = Eo

catodo – Eo
anodo



Eletrodo Padrão de Hidrogênio (EPH)

White, D. P.; Química – A Ciência Central; 9a Ed.; Pearson; 2005. 



Força eletromotriz (fem) de uma pilha

White, D. P.; Química – A Ciência Central; 9a Ed.; Pearson; 2005. 



Skoog, D. A.; West, D. M.; Holler, F. J.; Crouch, S. R.; Fundamentos de Química Analítica; 8a Ed.; Thomson.; 2006; 1100 p. 

O potencial padrão de eletrodo, E0, de uma semi-reação é definido como seu potencial de eletrodo
quando as atividades dos reagentes e produtos são todas iguais a unidade. Para a célula da Figura 18-7, o
valor de E0 para a semi-reação

Ag! ! e" 8 Ag(s)

pode ser obtido medindo-se Ecélula com a atividade de Ag! igual a 1,00. Nesse caso, a célula mostrada na
Figura 18-7 pode ser representada esquematicamente como

Pt, H2(p # 1,00 atm) ƒ ‘ ƒ Ag

ou alternativamente como

EPH ‘ ƒ Ag

Essa célula galvânica desenvolve um potencial de !0,799 V com o eletrodo de prata à direita; isto é, a
reação espontânea da célula é a oxidação no compartimento do lado esquerdo e redução no compartimento
da direita:

2Ag! ! H2(g) 8 2Ag(s) ! 2H!

Como o eletrodo de prata está à direita, o potencial medido é, por definição, o potencial padrão de eletro-
do para a semi-reação da prata, ou do par da prata. Observe que o eletrodo de prata é positivo em relação

ao eletrodo padrão de hidrogênio. Portanto, ao potencial padrão de
eletrodo é dado um sinal positivo, então escrevemos

Ag! ! e" 8 Ag(s)

A Figura 18-8 ilustra uma célula empregada para medir o potencial padrão de eletrodo para a semi-reação

Cd2! ! 2e" 8 Cd(s)

E 0
Ag!/Ag # !0,799 V

Ag!(aAg! # 1,00)

Ag!(aAg! # 1,00)H!(aH! # 1,00)
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Algumas vezes uma meia-célula é
chamada par.

Figura 18-7 Medida do potencial de
eletrodo para um eletrodo de Ag. 
Se a atividade dos íons prata localizados
no compartimento do lado direito é 
1,00, o potencial da célula é o potencial
padrão do eletrodo da semi-reação
Ag!/Ag.

H2 gasoso
pH2 = 1,00 atm

Ag

Ponte salina

aH+ = 1,00 aAg+ = 1,00

Terra +



529 17.1&&VOLTAIC CELLS

maintained without Cu2! ions coming in contact with the Zn electrode, which would 
short-circuit the cell.

"e cell in Figure 17.2 (page 528) is o'en abbreviated as

Zn ! Zn2! " Cu2! ! Cu

In this notation,

• the anode reaction (oxidation) is shown at the le'. Zn atoms are oxidized to Zn2! 
ions.

• the salt bridge (or other means of separating the half cells) is indicated by 
the symbol ".

• the cathode reaction (reduction) is shown at the right. Cu2! ions are re-
duced to Cu atoms.

• a single vertical line indicates a phase boundary, such as that between a 
solid electrode and an aqueous solution.

Notice that the anode half-reaction comes (rst in the cell notation, just as 
the letter a comes before c.

Other Salt Bridge Cells
Cells similar to that in Figure 17.2 can be set up for many di)erent spontane-
ous redox reactions. Consider, for example, the reaction

Ni(s) ! Cu2!(aq) 9: Ni2!(aq) ! Cu(s)

"is reaction, like that between Zn and Cu2!, can serve as a source of electri-
cal energy in a voltaic cell. "e cell is similar to the one in Figure 17.2 except 
that, in the anode compartment, a nickel electrode is surrounded by a solu-
tion of a nickel(II) salt, such as NiCl2 or NiSO4. "e cell notation is Ni ! Ni2! " 
Cu2! ! Cu.

Another spontaneous redox reaction that can serve as a source of elec-
trical energy is that between zinc metal and Co3! ions:

Zn(s) ! 2Co3!(aq) 9: Zn2!(aq) ! 2Co2!(aq)

A voltaic cell using this reaction is similar to the Zn-Cu2! cell; the Zn ! Zn2! 
half-cell and the salt bridge are the same. Because no metal is involved in the 
cathode half-reaction, an inert electrode that conducts an electric current is used. Fre-
quently, the cathode is made of platinum (Figure 17.3). In the cathode, Co3! ions are 
provided by a solution of Co(NO3)3. "e half-reactions occurring in the cell are

 anode: Zn(s) 9: Zn2!(aq) ! 2e" (oxidation)
cathode:  Co3!(aq) ! e" 9: Co2!(aq)  (reduction)

"e cell notation is Zn ! Zn2! " Co3!, Co2! ! Pt. Note that a comma separates the half-
cell components that are in the same phase. "e symbol Pt is used to indicate the pres-
ence of an inert platinum electrode. A single vertical line separates Pt (a solid) from the 
components of the half-cell, which are in the liquid phase.

Anode " cathode.

Nichrome or graphite can also be used.

EXAMPLE 17.1

When chlorine gas is bubbled through an aqueous solution of NaBr, chloride ions and liquid bromine are the products of 
the spontaneous reaction. For this cell,

(a) Draw a sketch of the cell, labeling the anode, the cathode, and the direction of electron flow.

(b) Write the half-reaction that takes place at the anode and at the cathode.

(c) Write a balanced equation for the cell reaction. 

(d) Write an abbreviated notation for the cell. continued

Pt cathode

K+ NO3
–

Zn2+

Co3+

Co2+

Zn anode

e– e–

Salt bridge

Voltmeter

Porous
plugs

Figure 17.3 A Zn-Co3! voltaic cell. A platinum elec-
trode is immersed in a solution containing Co3! and 
Co2! ions. The spontaneous cell reaction is 
Zn(s)%!%2Co3!(aq) 9: Zn2!(aq)%! 2Co2!(aq)
The platinum electrode does not participate in the 
reaction. The zinc electrode does.
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Masterton, W. L.; Hurley, C. N.; Neth, E. J.; Chemistry: Principles and Reactions; 7a Ed.; Cengage Co.; 2009; 806 p. 



Skoog, D. A.; West, D. M.; Holler, F. J.; Crouch, S. R.; Fundamentos de Química Analítica; 8a Ed.; Thomson.; 2006; 1100 p. 

18C POTENCIAIS DE ELETRODO

A diferença de potencial que se desenvolve entre os eletrodos da célula da Figura 18-4a é uma medida da
tendência da reação

2Ag(s) ! Cu2! 8 2Ag! ! Cu(s)

em prosseguir a partir de um estado de não-equilíbrio para a condição de equilíbrio. O potencial da célula
Ecel está relacionado à energia livre da reação "G por

(18-6)¢G # $nFEcel
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Figura 18-3 Movimento de carga em uma célula galvânica.

Ag

e–

e–

e–

e–

e–

e–

e–
e–

e–

Ponte salina KCl(aq)

e–

e–

e–

e–

e–

e–

e–

Oxidação na
interface
eletrodo/solução

Elétrons se movem
do ânodo para o 
circuito externo

Elétrons do circuito
externo movem-se
para o cátodo

Redução na
interface
eletrodo/solução

Íons negativos movem-se 
para o ânodo; íons positivos 
movem-se para o cátodo.

Cu2+

K+

Ag+

Ag+

Ag+

K+

K+

Cl–Cl–

Cl–

Cu2+

Cu2+ Solução de AgNO3 

HSO–

NO–

NO–

SO2–

Solução de CuSO4

Cu

4

4

3

3

I



White, D. P.; Química – A Ciência Central; 9a Ed.; Pearson; 2005. 



Skoog, D. A.; West, D. M.; Holler, F. J.; Crouch, S. R.; Fundamentos de Química Analítica; 8a Ed.; Thomson.; 2006; 1100 p. 

e para o segundo

5. Um potencial de eletrodo positivo indica que a semi-reação em questão é espontânea em relação à semi-
reação do eletrodo padrão de hidrogênio. Isto é, na semi-reação o oxidante é mais forte que o íon
hidrogênio. Um sinal negativo indica exatamente o contrário.

6. O potencial padrão de eletrodo para uma semi-reação é dependente da temperatura.

Os dados de potenciais padrão de eletrodo estão disponíveis para um número enorme de semi-reações.
Muitos deles foram determinados diretamente a partir de medidas eletroquímicas. Outros têm sido calcu-
lados a partir de estudos de equilíbrio de sistemas redox e a partir de dados termodinâmicos associados a
tais reações. A Tabela 18-1 contém dados de potenciais padrão de eletrodos para diversas semi-reações que
serão consideradas nas páginas seguintes. Uma lista mais extensa pode ser encontrada no Apêndice 5.3

A Tabela 18-1 e o Apêndice 5 ilustram as duas formas comuns de tabelar os dados de potenciais
padrão. Na Tabela 18-1, os potenciais são listados em ordem numérica decrescente. Como conseqüência,
as espécies mostradas na parte superior esquerda são os receptores de elétrons mais efetivos, como evi-
denciado por seus altos valores positivos. Portanto eles são os agentes oxidantes mais fortes. À medida que
prosseguimos para baixo cada espécie mostrada à esquerda das semi-reações é menos efetiva como recep-
tor de elétrons que aquela que está acima dela. As semi-reações de célula na parte inferior da tabela têm
pouca ou nenhuma tendência de ocorrer, da maneira como estão escritas. Por outro lado, elas tendem a
ocorrer no sentido inverso. Os agentes redutores mais efetivos, então, são aquelas espécies que aparecem
na parte inferior da tabela e à direita na semi-reação.

 ! 0,771 "
5 # 0,0592

5
 log 

[Fe2$ ]
[Fe3$ ]

 E ! 0,771 "
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5
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[Fe2$ ] 5

[Fe3$ ] 5 ! 0,771 "
0,0592

5
 log a [Fe2$ ]

[Fe3$ ]
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! Note que os dois termos 
logaritmos têm valores idênticos.
Isto é,

!
0,0592

5
 log 

[Fe2$ ] 5

[Fe3$ ] 5

0,0592
1

 log 
[Fe2$ ]
[Fe3$ ]

3 Fontes completas para os potenciais padrão de eletrodos incluem Standard Potentials in Aqueous Solution, A. J. Bard, R. Parsons e J. Jordan,
Eds. Nova York: Marcel Dekker, 1985; G. Milazzo e S. Caroli, Tables of Standard Electrode Potentials. Nova York: Wiley-Interscience, 1977; M.
S. Antelman com F. J. Harris, Jr., The Encyclopedia of Chemical Electrode Potentials. Nova York: Plenum Press, 1982. Algumas compilações
estão organizadas alfabeticamente, por elemento; outras estão tabeladas de acordo com o valor numérico de E0.

TABELA 18-1
Potenciais Padrão de Eletrodos*

Reação E0 a 25 °C, V
Cl2(g) $ 2e" 8 2Cl" $1,359
O2(g) $ 4H$ $ 4e" 8 2H2O $1,229
Br2(aq) $ 2e" 8 2Br" $1,087
Br2(l) $ 2e" 8 2Br" $1,065
Ag$ $ e" 8 Ag(s) $ 0,799
Fe3$ $ e" 8 Fe2$ $ 0,771
I3
" $ 2e" 8 3I" $ 0,536

Cu2$ $ 2e" 8 Cu(s) $ 0,337
UO2

2$ $ 4H$ $ 2e" 8 U4$ $2H2O $ 0,334
Hg2Cl2(s) $ 2e" 8 2Hg(l) $2Cl" $ 0,268
AgCl(s) $ e" 8 Ag(s) $ Cl" $ 0,222
Ag(S2O3)2

3" $ e" 8 Ag(s) $ 2S2O3
2" $ 0,017

2H! ! 2e" 8 H2(g) 0,000
AgI(s) $ e" 8 Ag(s) $ I" " 0,151
PbSO4 $ 2e" 8 Pb(s) $ SO4

2" " 0,350
Cd2$ $ 2e" 8 Cd(s) " 0,403
Zn2$ $ 2e" 8 Zn(s) " 0,763

*Ver o Apêndice 5 para uma lista mais extensa.

! Baseando-se nos valores de E0

mostrados na Tabela 18-1 para
Fe3$ e I3

", quais espécies você
esperaria que predominassem em
uma solução produzida pela 
mistura de íons ferro(III) e iodeto?
Veja o encarte colorido 11.



Al+3 +  3e- à Al Eo = - 1,66 v

Zn+2 + 2e- à Zn Eo =  - 0,76 v

2H+ +  2e- à H2 Eo =  0,00 v

Cu+2 +  2e- à Cu Eo = + 0,34 v

Ag+ +  e- à Ag Eo = + 0,80 v

“tendência a redução”

A
ti

vi
da

de

“tendência a oxidação”
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TABLE 17.1 Standard Potentials in Water Solution at 25!C
Acidic Solution, [H"]!!!1!M

E"red (V)

Li"(aq)!!!e#

K"(aq)!!!e#

Ba2"(aq)!!!2e#

Ca2"(aq)!!!2e#

Na"(aq)!!!e#

Mg2"(aq)!!!2e#

Al3"(aq)!!!3e#

Mn2"(aq)!!!2e#

Zn2"(aq)!!!2e#

Cr3"(aq)!!!3e#

Fe2"(aq)!!!2e#

Cr3"(aq)!!!e#

Cd2"(aq)!!!2e#

PbSO4(s)!!!2e#

Tl"(aq)!!!e#

Co2"(aq)!!!2e#

Ni2"(aq)!!!2e#

AgI(s)!!!e#

Sn2"(aq)!!!2e#

Pb2"(aq)!!!2e#

2H"(aq)!!!2e#

AgBr(s)!!!e#

S(s)!!!2H"(aq)!!!2e#

Sn4"(aq)!!!2e#

SO4
2#(aq)!!!4H"(aq)!!!2e#

Cu2"(aq)!!!e#

Cu2"(aq)!!!2e#

Cu"(aq)!!!e#

I2(s)!!!2e#

Fe3"(aq)!!!e#

Hg2
2"(aq)!!!2e#

Ag"(aq)!!!e#

2Hg2"(aq)!!!2e#

NO3
#(aq)!!!4H"(aq)!!!3e#

AuCl4#(aq)!!!3e#

Br2(l)!!!2e#

O2(g)!!!4H"(aq)!!!4e#

MnO2(s)!!!4H"(aq)!!!2e#

Cr2O7
2#(aq)!!!14H"(aq)!!!6e#

Cl2(g)!!!2e#

ClO3
#(aq)!!!6H"(aq)!!!5e#

Au3"(aq)!!!3e#

MnO4
#(aq)!!!8H"(aq)!!!5e#

PbO2(s)!!!SO4
2#(aq)!!!4H"(aq)!!!2e#

H2O2(aq)!!!2H"(aq)!!!2e#

Co3"(aq)!!!e#

F2(g)!!!2e#

9: Li(s)
9: K(s)
9: Ba(s)
9: Ca(s)
9: Na(s)
9: Mg(s)
9: Al(s)
9: Mn(s)
9: Zn(s)
9: Cr(s)
9: Fe(s)
9: Cr2"(aq)
9: Cd(s)
9: Pb(s)!!!SO4

2#(aq)
9: Tl(s)
9: Co(s)
9: Ni(s)
9: Ag(s)!!!I#(aq)
9: Sn(s)
9: Pb(s)
9: H2(g)
9: Ag(s)!!!Br#(aq)
9: H2S(aq)
9: Sn2"(aq)
9: SO2(g)!!!2H2O
9: Cu"(aq)
9: Cu(s)
9: Cu(s)
9: 2I#(aq)
9: Fe2"(aq)
9: 2Hg(l)
9: Ag(s)
9: Hg2

2"(aq)
9: NO(g)!!!2H2O
9: Au(s)!!!4Cl#(aq)
9: 2Br#(aq)
9: 2H2O
9: Mn2"(aq)!!!2H2O
9: 2Cr3"(aq)!!!7H2O
9: 2Cl#(aq)
9: 1

2 *Cl2(g)!!!3H2O
9: Au(s)
9: Mn2"(aq)!!!4H2O
9: PbSO4(s)!!!2H2O
9: 2H2O
9: Co2"(aq)
9: 2F#(aq)

"3.040
"2.936
"2.906
"2.869
"2.714
"2.357
"1.680
"1.182

"0.762
"0.744
"0.409
"0.408
"0.402
"0.356
"0.336
"0.282
"0.236
"0.152
"0.141
"0.127

0.000
0.073
0.144
0.154
0.155
0.161
0.339
0.518
0.534
0.769
0.796
0.799
0.908
0.964
1.001
1.077
1.229
1.229
1.330
1.360
1.458
1.498
1.512
1.687
1.763
1.953
2.889

Basic Solution, [OH#]!!!1!M
E"red (V)

Fe(OH)2(s)!!!2e#

2H2O!!!2e#

Fe(OH)3(s)!!!e#

S(s)!!!2e#

NO3
#(aq)!!!2H2O!!!3e#

NO3
#(aq)!!!H2O!!!2e#

ClO4
#(aq)!!!H2O!!!2e#

O2(g)!!!2H2O!!!4e#

ClO3
#(aq)!!!3H2O!!!6e#

ClO#(aq)!!!H2O!!!2e#

9: Fe(s)!!!2*OH#(aq)
9: H2(g)!!!2*OH#(aq)
9: Fe(OH)2(s)!!!OH#(aq)
9: S2#(aq)
9: NO(g)!!!4*OH#(aq)
9: NO2

#(aq)!!!2*OH#(aq)
9: ClO3

#(aq)!!!2*OH#(aq)
9: 4*OH#(aq)
9: Cl#(aq)!!!6*OH#(aq)
9: Cl#(aq)!!!2*OH#(aq)

"0.891
"0.828
"0.547
"0.445
"0.140

0.004
0.398
0.401
0.614
0.890
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Lithium is the strongest reducing agent.

Fluorine is the strongest oxidizing agent.

Lithium and -uorine are very danger-
ous materials to work with.

O

R  O!#!strongest oxidizing agent;
 R!#! strongest reducing agent.
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TABLE 17.1 Standard Potentials in Water Solution at 25!C
Acidic Solution, [H"]!!!1!M
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E"red (V)
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NO3
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Lithium is the strongest reducing agent.

Fluorine is the strongest oxidizing agent.

Lithium and -uorine are very danger-
ous materials to work with.

O

R  O!#!strongest oxidizing agent;
 R!#! strongest reducing agent.
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TABLE 17.1 Standard Potentials in Water Solution at 25!C
Acidic Solution, [H"]!!!1!M

E"red (V)
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K"(aq)!!!e#
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PbO2(s)!!!SO4
2#(aq)!!!4H"(aq)!!!2e#

H2O2(aq)!!!2H"(aq)!!!2e#

Co3"(aq)!!!e#

F2(g)!!!2e#

9: Li(s)
9: K(s)
9: Ba(s)
9: Ca(s)
9: Na(s)
9: Mg(s)
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9: Mn(s)
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9: Ag(s)!!!Br#(aq)
9: H2S(aq)
9: Sn2"(aq)
9: SO2(g)!!!2H2O
9: Cu"(aq)
9: Cu(s)
9: Cu(s)
9: 2I#(aq)
9: Fe2"(aq)
9: 2Hg(l)
9: Ag(s)
9: Hg2

2"(aq)
9: NO(g)!!!2H2O
9: Au(s)!!!4Cl#(aq)
9: 2Br#(aq)
9: 2H2O
9: Mn2"(aq)!!!2H2O
9: 2Cr3"(aq)!!!7H2O
9: 2Cl#(aq)
9: 1

2 *Cl2(g)!!!3H2O
9: Au(s)
9: Mn2"(aq)!!!4H2O
9: PbSO4(s)!!!2H2O
9: 2H2O
9: Co2"(aq)
9: 2F#(aq)

"3.040
"2.936
"2.906
"2.869
"2.714
"2.357
"1.680
"1.182

"0.762
"0.744
"0.409
"0.408
"0.402
"0.356
"0.336
"0.282
"0.236
"0.152
"0.141
"0.127

0.000
0.073
0.144
0.154
0.155
0.161
0.339
0.518
0.534
0.769
0.796
0.799
0.908
0.964
1.001
1.077
1.229
1.229
1.330
1.360
1.458
1.498
1.512
1.687
1.763
1.953
2.889

Basic Solution, [OH#]!!!1!M
E"red (V)

Fe(OH)2(s)!!!2e#

2H2O!!!2e#

Fe(OH)3(s)!!!e#

S(s)!!!2e#

NO3
#(aq)!!!2H2O!!!3e#

NO3
#(aq)!!!H2O!!!2e#

ClO4
#(aq)!!!H2O!!!2e#

O2(g)!!!2H2O!!!4e#
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9: S2#(aq)
9: NO(g)!!!4*OH#(aq)
9: NO2

#(aq)!!!2*OH#(aq)
9: ClO3

#(aq)!!!2*OH#(aq)
9: 4*OH#(aq)
9: Cl#(aq)!!!6*OH#(aq)
9: Cl#(aq)!!!2*OH#(aq)

"0.891
"0.828
"0.547
"0.445
"0.140

0.004
0.398
0.401
0.614
0.890
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Lithium is the strongest reducing agent.

Fluorine is the strongest oxidizing agent.

Lithium and -uorine are very danger-
ous materials to work with.

O

R  O!#!strongest oxidizing agent;
 R!#! strongest reducing agent.
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Lithium is the strongest reducing agent.

Fluorine is the strongest oxidizing agent.

Lithium and -uorine are very danger-
ous materials to work with.

O

R  O!#!strongest oxidizing agent;
 R!#! strongest reducing agent.
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533 17.2&&STANDARD VOLTAGES

TABLE 17.1 Standard Potentials in Water Solution at 25!C
Acidic Solution, [H"]!!!1!M

E"red (V)

Li"(aq)!!!e#

K"(aq)!!!e#

Ba2"(aq)!!!2e#

Ca2"(aq)!!!2e#

Na"(aq)!!!e#

Mg2"(aq)!!!2e#

Al3"(aq)!!!3e#

Mn2"(aq)!!!2e#

Zn2"(aq)!!!2e#

Cr3"(aq)!!!3e#

Fe2"(aq)!!!2e#

Cr3"(aq)!!!e#

Cd2"(aq)!!!2e#

PbSO4(s)!!!2e#

Tl"(aq)!!!e#

Co2"(aq)!!!2e#

Ni2"(aq)!!!2e#

AgI(s)!!!e#

Sn2"(aq)!!!2e#

Pb2"(aq)!!!2e#

2H"(aq)!!!2e#

AgBr(s)!!!e#

S(s)!!!2H"(aq)!!!2e#

Sn4"(aq)!!!2e#

SO4
2#(aq)!!!4H"(aq)!!!2e#

Cu2"(aq)!!!e#

Cu2"(aq)!!!2e#

Cu"(aq)!!!e#

I2(s)!!!2e#

Fe3"(aq)!!!e#

Hg2
2"(aq)!!!2e#

Ag"(aq)!!!e#

2Hg2"(aq)!!!2e#

NO3
#(aq)!!!4H"(aq)!!!3e#

AuCl4#(aq)!!!3e#

Br2(l)!!!2e#

O2(g)!!!4H"(aq)!!!4e#

MnO2(s)!!!4H"(aq)!!!2e#

Cr2O7
2#(aq)!!!14H"(aq)!!!6e#

Cl2(g)!!!2e#

ClO3
#(aq)!!!6H"(aq)!!!5e#

Au3"(aq)!!!3e#

MnO4
#(aq)!!!8H"(aq)!!!5e#

PbO2(s)!!!SO4
2#(aq)!!!4H"(aq)!!!2e#

H2O2(aq)!!!2H"(aq)!!!2e#

Co3"(aq)!!!e#

F2(g)!!!2e#

9: Li(s)
9: K(s)
9: Ba(s)
9: Ca(s)
9: Na(s)
9: Mg(s)
9: Al(s)
9: Mn(s)
9: Zn(s)
9: Cr(s)
9: Fe(s)
9: Cr2"(aq)
9: Cd(s)
9: Pb(s)!!!SO4

2#(aq)
9: Tl(s)
9: Co(s)
9: Ni(s)
9: Ag(s)!!!I#(aq)
9: Sn(s)
9: Pb(s)
9: H2(g)
9: Ag(s)!!!Br#(aq)
9: H2S(aq)
9: Sn2"(aq)
9: SO2(g)!!!2H2O
9: Cu"(aq)
9: Cu(s)
9: Cu(s)
9: 2I#(aq)
9: Fe2"(aq)
9: 2Hg(l)
9: Ag(s)
9: Hg2

2"(aq)
9: NO(g)!!!2H2O
9: Au(s)!!!4Cl#(aq)
9: 2Br#(aq)
9: 2H2O
9: Mn2"(aq)!!!2H2O
9: 2Cr3"(aq)!!!7H2O
9: 2Cl#(aq)
9: 1

2 *Cl2(g)!!!3H2O
9: Au(s)
9: Mn2"(aq)!!!4H2O
9: PbSO4(s)!!!2H2O
9: 2H2O
9: Co2"(aq)
9: 2F#(aq)

"3.040
"2.936
"2.906
"2.869
"2.714
"2.357
"1.680
"1.182

"0.762
"0.744
"0.409
"0.408
"0.402
"0.356
"0.336
"0.282
"0.236
"0.152
"0.141
"0.127

0.000
0.073
0.144
0.154
0.155
0.161
0.339
0.518
0.534
0.769
0.796
0.799
0.908
0.964
1.001
1.077
1.229
1.229
1.330
1.360
1.458
1.498
1.512
1.687
1.763
1.953
2.889

Basic Solution, [OH#]!!!1!M
E"red (V)

Fe(OH)2(s)!!!2e#

2H2O!!!2e#

Fe(OH)3(s)!!!e#

S(s)!!!2e#

NO3
#(aq)!!!2H2O!!!3e#

NO3
#(aq)!!!H2O!!!2e#

ClO4
#(aq)!!!H2O!!!2e#

O2(g)!!!2H2O!!!4e#

ClO3
#(aq)!!!3H2O!!!6e#

ClO#(aq)!!!H2O!!!2e#

9: Fe(s)!!!2*OH#(aq)
9: H2(g)!!!2*OH#(aq)
9: Fe(OH)2(s)!!!OH#(aq)
9: S2#(aq)
9: NO(g)!!!4*OH#(aq)
9: NO2

#(aq)!!!2*OH#(aq)
9: ClO3

#(aq)!!!2*OH#(aq)
9: 4*OH#(aq)
9: Cl#(aq)!!!6*OH#(aq)
9: Cl#(aq)!!!2*OH#(aq)

"0.891
"0.828
"0.547
"0.445
"0.140

0.004
0.398
0.401
0.614
0.890
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Lithium is the strongest reducing agent.

Fluorine is the strongest oxidizing agent.

Lithium and -uorine are very danger-
ous materials to work with.

O

R  O!#!strongest oxidizing agent;
 R!#! strongest reducing agent.
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Efeito da concentração sobre os potenciais de eletrodo

§ A Equação de Nernst
“correção” de Eo em função da concentração

Reação Geral:    O  + n e- R

No equilíbrio:

Em condições não-padrão:  

Kln
nF
RTEo =

Q
Q
RTlnnFEnFE-

RTlnΔGΔG
o

o

+-=

+=

KRTlnnFEΔG oo -=-=

Qln
nF
RTEE o -=



§ A Equação de Nernst

Reação Geral:    O  + ne- R

Quociente reacional (Q):  

Eo = Potencial-padrão (V)
R = 8,314 (V.C)/K.mol
n = número de elétrons envolvidos na reação
F = Constante de Faraday 96.486 C/mol
a = Atividade / [  ] = concentração molar

][
][~~
O
R

a
aQ
O

R=

O

R

a
aln

nF
RTEE o -=

Qln
nF
RTEE o -=

[O]
[R]log

n
0,05916EE o -=

[O]
[R]ln

nF
RTEE o -=



§ Exercícios:

4) Calcule o potencial de célula para a reação de zinco metálico com
ácido clorídrico, sendo [H+] = 1,0 mol/L, [Zn2+] = 0,0010 mol/L e pH2
= 0,10 atm.



§ Exercícios:

5) Considere a reação de cobre metálico com Fe(III) produzindo Cu(II) e
Fe(II), respectivamente. Calcule o potencial de célula quando [Fe3+]
= 0,0001 mol/L, [Cu2+] = 0,25 mol/L e [Fe2+] = 0,20 mol/L. A reação
é espontânea? Explique.



§ Exercícios:

6) Calcule o valor de E para uma célula eletroquímica considerando-se
que o catodo contém uma solução de AgNO3(aq) 0,50 mol/L e o anodo
contém uma solução de Cd(NO3)2(aq) 0,010 mol/L. Escreva a reação
global da célula eletroquímica e estabeleça se ela é espontânea no
sentido direto ou inverso.



§ Exercícios:

7) A célula eletroquímica Pt(s)|H2 (g, 1,00 bar)|H+ (aq, pH = 3,60)||Cl-
(aq, x mol/L)|AgCl(s) pode ser usada como uma sonda para
determinarmos a concentração de Cl- no compartimento da direita.
a) Escreva as reações para cada meia-célula, a reação global
balanceada e a equação de Nernst para a reação global da célula
eletroquímica.
b) Sabendo que a diferença de potencial medida na célula
eletroquímica é 0,495 V, calcule a [Cl-] no compartimento da direita.



Eletrodos de Referência

Ideal:

• Apresenta potencial exatamente conhecido, constante e

insensível à composição da solução do analito

• Dever ser robusto, de fácil construção e deve manter um

potencial constante mesmo com a passagem de pequenas

correntes

Principais:

• Eletrodos de Calomelano

• Eletrodo de Ag/AgCl



Eletrodos de Calomelano:

Hg(l)|Hg2Cl2(s), KCl (x mol L-1)||

X: 0,1 mol L-1

1,0 mol L-1

~4,5 mol L-1 (KCl saturado) ► ECS
(Eletrodo de Calomelano Saturado)

ECS:
Ø mais utilizado por ser de fácil construção, mas com a desvantagem de ser

mais sensível à temperatura do sistema

Ø EECS = 0,244 V a 25 oC

Hg2Cl2(s) + 2 e- 2 Hg(s) + 2 Cl-(aq)



A reação do eletrodo na meia-célula de calomelano é

Hg2Cl2(s) ! 2e" 2Hg(l) ! 2Cl"(aq)

A Tabela 21-1 lista as composições e os potenciais formais de
eletrodo para os três eletrodos de calomelano mais comuns.
Observe que os eletrodos diferem apenas nas concentrações de
cloreto de potássio, todos são saturados com calomelano (Hg2Cl2).
A Figura 21-2 ilustra um eletrodo de calomelano saturado comer-
cial típico. Consiste em um tubo com comprimento entre 5 e 15 cm
que tem diâmetro entre 0,5 e 1,0 cm. Uma pasta de mercúrio/clore-
to de mercúrio(I) em cloreto de potássio saturado é colocada em
um tubo interno e é conectada a uma solução de cloreto de potás-
sio saturado presente um tubo externo através de uma pequena
abertura. Um eletrodo de metal inerte é imerso na pasta. O conta-
to com a solução do analito é feito por meio de um disco sinteri-
zado, uma fibra porosa ou um pedaço de Vycor (“vidro sedento”,
tipo de vidro com porosidade controlada) selado na extremidade
do tubo externo.
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Tubo interno contendo a
pasta de Hg, Hg2Cl2,
e KCl saturado

KCl saturado

Vidro sinterizado
Pequeno
orifício

Fio condutor
elétrico

Figura 21-2 Diagrama de um eletrodo 
de calomelano saturado comercial típico.

TABELA 21-1
Potenciais Formais de Eletrodo para Eletrodos de Referência em Função da Composição e Temperatura

Potencial vs. EPH, V
Temperatura, °C Calomelano* Calomelano† Calomelano Ag/AgCl Ag/AgCl

0,1 mol L"1 3,5 mol L"1 Saturado* 3,5 mol L"1† Saturado†
12 0,3362 0,2528
15 0,3362 0,254 0,2511 0,212 0,209
20 0,3359 0,252 0,2479 0,208 0,204
25 0,3356 0,250 0,2444 0,205 0,199
30 0,3351 0,248 0,2411 0,201 0,194
35 0,3344 0,246 0,2376 0,197 0,189

*De R. G. Bates, in Treatise on Analytical Chemistry, 2. ed., I. M. Kolthoff e P. J. Elving, Eds., Parte I, vol. 1, p. 793. Nova York: Wiley, 1978.
†De D. T. Sawyer, A. Sobkowiak e J. L. Roberts Jr., Experimental Electrochemistry for Chemicals, 2. ed., p. 192. Nova York: Wiley, 1995.

Solução saturada
com KCl e Hg2Cl2

KCl sólido

Fio condutor Ponte salina

Disco sinterizado ou
tampão de algodão

Sólido Hg2Cl2

Hg

Semi-reação
Hg2Cl2(s) + 2e–      2Hg +  2Cl–

Fio de Pt

Hg

Figura 21-3 Um eletrodo de calomelano saturado construído a partir de
materiais prontamente disponíveis em qualquer laboratório.

! Uma ponte salina é facilmente 
construída pelo preenchimento de um tubo
em forma de U com um gel condutor
preparado pelo aquecimento de cerca de 
5 g de agar em 100 mL de uma solução
aquosa, contendo cerca de 35 g de cloreto
de potássio. Quando o fluido resfria,
forma-se um gel que é um bom condutor,
mas previne que as duas soluções nas
extremidades dos tubos se misturem. Se
ambos os íons do cloreto de potássio
interferem com o processo de medida, o
nitrato de amônio pode ser empregado
como o eletrólito na ponte salina.

! Agar, disponível na forma de flocos
translúcidos, é um heteropolissacarídeo
extraído de certas algas do leste da Índia.
As soluções de agar preparadas em 
água quente formam um gel quando 
são resfriadas.

Skoog, D. A.; West, D. M.; Holler, F. J.; Crouch, S. R.; Fundamentos de Química Analítica; 8a Ed.; Thomson.; 2006; 1100 p. 



Eletrodo de Prata/Cloreto de Prata (Ag/AgCl):

Ag(s)|AgCl(s), KCl(sat)||

Ag/AgCl:
Ø simples e fácil de ser construído e utilizado

Ø estável à temperaturas relativamente elevadas (>60 oC)

Ø sofre interferência de íons de metais + nobres do que a prata

Ø EECS = 0,199 V a 25 oC

AgCl(s) + e- Ag(s) + Cl-(aq)



Skoog, D. A.; West, D. M.; Holler, F. J.; Crouch, S. R.; Fundamentos de Química Analítica; 8a Ed.; Thomson.; 2006; 1100 p. 

A Figura 21-3 mostra um eletrodo de calomelano saturado que qualquer um pode construir facilmente
a partir de materiais disponíveis na maioria dos laboratórios. Uma ponte salina (ver Seção 18B-2) fornece
o contato elétrico com a solução do analito.

21B-2 Eletrodos de Referência de Prata/Cloreto de Prata
Um sistema análogo ao utilizado em um eletrodo de calomelano saturado emprega um eletrodo de prata
imerso em uma solução saturada com ambos, cloreto de potássio e cloreto de prata.

Ag AgCl(saturado), KCl(saturado)

A semi-reação é

AgCl(s) ! e" Ag(s) ! Cl"

O potencial desse eletrodo é 0,199 V a 25 #C.
Os eletrodos de prata/cloreto de prata de vários tamanhos e formas estão disponíveis comercialmente.

Um eletrodo desse tipo, simples e facilmente construído, é mostrado na Figura 21-4. As características do
potencial dos eletrodos de referência de prata/cloreto de prata estão listadas na Tabela 21-1.

21C POTENCIAIS DE JUNÇÃO LÍQUIDA

Um potencial de junção líquida se desenvolve através da interface entre
duas soluções eletrolíticas que tenham composições diferentes. A Figura
21-5 mostra uma junção líquida muito simples que consiste em uma
solução de ácido clorídrico 1 mol L"1 que está em contato com uma so-
lução 0,01 mol L"1 do mesmo ácido. Uma barreira porosa inerte, como
um disco de vidro sinterizado, previne que as duas soluções se mis-
turem. Tanto os íons hidrogênio como os íons cloreto tendem a se
difundir nessa interface a partir da solução mais concentrada para a
solução mais diluída. A força que direciona cada íon é proporcional às
diferenças das atividades das duas soluções. No presente exemplo, os
íons hidrogênio são substancialmente mais móveis que os íons cloreto.
Assim, os íons hidrogênio difundem mais rapidamente que os íons
cloreto e, como mostrado na figura, resulta uma separação de cargas. O
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KCl sólido 
Tampão de agar
saturado com KCl

Semi-reação
AgCl(s) + e–      Ag(s) + Cl–

Tampão poroso

KCl saturado +
1 a 2 gotas de AgNO3 1 mol L!1

Fio de Ag

Eref

Ej

Figura 21-4 Diagrama de um eletrodo de
prata/cloreto de prata mostrando as partes do
eletrodo que produzem o potencial do eletrodo 
de referência Eref e o potencial de junção Ej.

Diafragma
poroso

0,01 mol L!1

HCl
1 mol L!1

HCl

Cl–

H+

+–
Ej

Figura 21-5 Representação
esquemática de uma junção líquida
mostrando a fonte do potencial de
junção Ej. O comprimento das setas
corresponde às mobilidades relativas
dos íons.

! A 25 #C, o potencial do eletrodo
de calomelano saturado versus o
eletrodo padrão de hidrogênio é
0,244 V; para o eletrodo de
prata/cloreto de prata saturado,
é 0,199 V.



A reação do eletrodo na meia-célula de calomelano é

Hg2Cl2(s) ! 2e" 2Hg(l) ! 2Cl"(aq)

A Tabela 21-1 lista as composições e os potenciais formais de
eletrodo para os três eletrodos de calomelano mais comuns.
Observe que os eletrodos diferem apenas nas concentrações de
cloreto de potássio, todos são saturados com calomelano (Hg2Cl2).
A Figura 21-2 ilustra um eletrodo de calomelano saturado comer-
cial típico. Consiste em um tubo com comprimento entre 5 e 15 cm
que tem diâmetro entre 0,5 e 1,0 cm. Uma pasta de mercúrio/clore-
to de mercúrio(I) em cloreto de potássio saturado é colocada em
um tubo interno e é conectada a uma solução de cloreto de potás-
sio saturado presente um tubo externo através de uma pequena
abertura. Um eletrodo de metal inerte é imerso na pasta. O conta-
to com a solução do analito é feito por meio de um disco sinteri-
zado, uma fibra porosa ou um pedaço de Vycor (“vidro sedento”,
tipo de vidro com porosidade controlada) selado na extremidade
do tubo externo.
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Tubo interno contendo a
pasta de Hg, Hg2Cl2,
e KCl saturado

KCl saturado

Vidro sinterizado
Pequeno
orifício

Fio condutor
elétrico

Figura 21-2 Diagrama de um eletrodo 
de calomelano saturado comercial típico.

TABELA 21-1
Potenciais Formais de Eletrodo para Eletrodos de Referência em Função da Composição e Temperatura

Potencial vs. EPH, V
Temperatura, °C Calomelano* Calomelano† Calomelano Ag/AgCl Ag/AgCl

0,1 mol L"1 3,5 mol L"1 Saturado* 3,5 mol L"1† Saturado†
12 0,3362 0,2528
15 0,3362 0,254 0,2511 0,212 0,209
20 0,3359 0,252 0,2479 0,208 0,204
25 0,3356 0,250 0,2444 0,205 0,199
30 0,3351 0,248 0,2411 0,201 0,194
35 0,3344 0,246 0,2376 0,197 0,189

*De R. G. Bates, in Treatise on Analytical Chemistry, 2. ed., I. M. Kolthoff e P. J. Elving, Eds., Parte I, vol. 1, p. 793. Nova York: Wiley, 1978.
†De D. T. Sawyer, A. Sobkowiak e J. L. Roberts Jr., Experimental Electrochemistry for Chemicals, 2. ed., p. 192. Nova York: Wiley, 1995.

Solução saturada
com KCl e Hg2Cl2

KCl sólido

Fio condutor Ponte salina

Disco sinterizado ou
tampão de algodão

Sólido Hg2Cl2

Hg

Semi-reação
Hg2Cl2(s) + 2e–      2Hg +  2Cl–

Fio de Pt

Hg

Figura 21-3 Um eletrodo de calomelano saturado construído a partir de
materiais prontamente disponíveis em qualquer laboratório.

! Uma ponte salina é facilmente 
construída pelo preenchimento de um tubo
em forma de U com um gel condutor
preparado pelo aquecimento de cerca de 
5 g de agar em 100 mL de uma solução
aquosa, contendo cerca de 35 g de cloreto
de potássio. Quando o fluido resfria,
forma-se um gel que é um bom condutor,
mas previne que as duas soluções nas
extremidades dos tubos se misturem. Se
ambos os íons do cloreto de potássio
interferem com o processo de medida, o
nitrato de amônio pode ser empregado
como o eletrólito na ponte salina.

! Agar, disponível na forma de flocos
translúcidos, é um heteropolissacarídeo
extraído de certas algas do leste da Índia.
As soluções de agar preparadas em 
água quente formam um gel quando 
são resfriadas.

Skoog, D. A.; West, D. M.; Holler, F. J.; Crouch, S. R.; Fundamentos de Química Analítica; 8a Ed.; Thomson.; 2006; 1100 p. 


