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12 Chapter 1. Introduction and Overview of Electrode Processes
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Figure 1.2.2 The metal solution
interface as a capacitor with a
charge on the metal, qM, (a)
negative and (b) positive.

where q is the charge stored on the capacitor (in coulombs,  ),   is the potential across the
capacitor (in volts, V), and   is the capacitance (in farads, F ). When a potential is applied
across a capacitor, charge will accumulate on its metal plates until q satisfies equation
1.2.4. During this charging process, a current (called the charging current) will flow. The
charge on the capacitor consists of an excess of electrons on one plate and a deficiency of
electrons on the other (Figure 1.2.1b). For example, if a 2 V battery is placed across a 10 
/  ¥ capacitor, current will flow until 20 /    has accumulated on the capacitor plates. The
magnitude of the current depends on the resistance in the circuit (see also Section 1.2.4).

The electrode solution interface has been shown experimentally to behave like a ca 
pacitor, and a model of the interfacial region somewhat resembling a capacitor can be
given. At a given potential, there will exist a charge on the metal electrode, qM, and a
charge in the solution, qs (Figure 1.2.2). Whether the charge on the metal is negative or
positive with respect to the solution depends on the potential across the interface and the
composition of the solution. At all times, however, qM —  qs. (In an actual experimental
arrangement, two metal electrodes, and thus two interfaces, would have to be considered;
we concentrate our attention here on one of these and ignore what happens at the other.)
The charge on the metal, qM, represents an excess or deficiency of electrons and resides in
a very thin layer (<0.1 A) on the metal surface. The charge in solution, qs, is made up of
an excess of either cations or anions in the vicinity of the electrode surface. The charges
qM and qs are often divided by the electrode area and expressed as charge densities, such
as, ( jM =  qM/ A, usually given in /   /   2. The whole array of charged species and ori 
ented dipoles existing at the metal solution interface is called the electrical double layer
(although its structure only very loosely resembles two charged layers, as we will see in
Section 1.2.3). At a given potential, the electrode  solution interface is characterized by a
double layer capacitance, C<j, typically in the range of 10 to 40 / ^F/ cm2. However, unlike
real capacitors, whose capacitances are independent of the voltage across them, Q is
often a function of potential.4

1.2.3 Brief Description of the Electrical Double Layer

The solution side of the double layer is thought to be made up of several "layers." That
closest to the electrode, the inner layer, contains solvent molecules and sometimes other
species (ions or molecules) that are said to be specifically adsorbed (Figure 1.2.3). This
inner layer is also called the compact, Helmholtz, or Stern layer. The locus of the electri 

4In various equations in the literature and in this book, Cj may express the capacitance per unit area and be
given in fxF/ cm2, or it may express the capacitance of a whole interface and be given in JJLF. The usage for a
given situation is always apparent from the context or from a dimensional analysis.
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The first models: Helmholtz, Gouy  Chapman, Stern and Grahame

45

Helmholtz Model (1879)

The first double layer model, due to Helmholtz12, considered the
ordering of positive and negative charges in a rigid fashion on the two
sides of the interface, giving rise to the designation of double layer (or
compact layer), the interactions not stretching any further into solution.
This model of the interface is comparable to the classic problem of a
parallel plate capacitor. One plate would be on the contact surface
metal/ solution. The other, formed by the ions of opposite charge from
solution rigidly linked to the electrode, would pass through the centres of
these ions (Fig. 3.5 ). So xu would be the distance of closest approach of
the charges, i.e. ionic radius, which, for the purpose of calculation, were
treated as point charges. By analogy with a capacitor the capacity would
be

d,H '
xH

(3.9)

Solution

(b)

(c)

Fig. 3.5 The Helmholtz model of the double layer, (a) Rigid arrangement of
ions; (b) Variation of the electrostatic potential,  , with distance x, from the

electrode; (c) Variation of Cd with applied potential.
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Fig. 3.8 The Grahame model of the double layer, for the mercury electrode, (a)
Arrangement of ions; (b) Variation of the electrostatic potential,  , with
distance, x, from the electrode, according to the applied potential; (c) Variation

of Cd with potential.

but the bonding is strong. The inner Helmholtz plane (IHP) passes
through the centres of these ions. The outer Helmholtz plane (OHP)
passes through the centres of the solvated and non specifically adsorbed
ions. The diffuse region is outside the OHP.

In both the Stern and Grahame models, the potential varies linearly
with distance until the OHP and then exponentially in the diffuse layer.

Bockris, Devanathan, and Muller Model (1963)

More recent models of the double layer have taken into account the
physical nature of the interfacial region. In dipolar solvents, such as
water, it is clear that an interaction between the electrode and the dipoles
must exist. That this is important is reinforced by the fact that solvent
concentration is always much higher than solute concentration. For
example, pure water has a concentration of 55.5 mol dm~3.

Brett, Ch.; Brett, A. M. O.; Electrochemistry – Principles, Methods and Applications ; 1a Ed.; Oxford Un. Press; 1993; 450 p. 
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Fig. 3.9 The model of Bockris et al. of the double layer, (a) Arrangement of ions
and solvent molecules; ® represents a water molecule; (b) Variation of the

electrostatic potential,  , with distance, x, from the electrode.

The Bockris, Devanathan, and Miiller model16 recognizes this situation
and shows the predominance of solvent molecules near the interface (Fig.
3.9). The solvent dipoles are oriented according to the electrode charge
where they form a layer together with the specifically adsorbed ions.

Regarding the electrode as a giant ion, the solvent molecules form its
first solvation layer; the IHP is the plane that passes through the centre of
these dipoles and specifically adsorbed ions. In a similar fashion, OHP
refers to adsorption of solvated ions that could be identified with a
second solvation layer. Outside this comes the diffuse layer. Note that the
actual profile of electrostatic potential variation with distance (Fig. 3.9b)
is the same in qualitative terms as in the Grahame model (Fig. 3.8b).

These authors also defined a shear plane, not necessarily coincident
with the outer Helmhoitz plane, which is extremely important in
electrokinetic effects (Section 3.7). The shear plane limits the zone where
the rigid holding of ions owing to the electrode charge ceases to operate.
The potential of this plane is called the zeta or electrokinetic potential, f.

'Chemical' models

The concept of double layer structure is far from being well established
and evaluated. The models presented above give emphasis to electros 
tatic considerations. 'Chemical' models have been developed that con 
sider the electronic distribution of the atoms in the electrode, which is
related to their work function. This was only possible after experimental
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IHP OHP
 1  2

Diffuse layer

Solvated cation

Metal

Specifically adsorbed anion

= Solvent molecule Figure 1.2.3 Proposed model of the
double layer region under conditions
where anions are specifically adsorbed.

cal centers of the specifically adsorbed ions is called the inner Helmholtz plane (IHP),
which is at a distance x\ . The total charge density from specifically adsorbed ions in this
inner layer is  1 (/   /   2). Solvated ions can approach the metal only to a distance x2; the
locus of centers of these nearest solvated ions is called the outer Helmholtz plane (OHP).
The interaction of the solvated ions with the charged metal involves only long range elec 
trostatic forces, so that their interaction is essentially independent of the chemical proper 
ties of the ions. These ions are said to be nonspecifically adsorbed. Because of thermal
agitation in the solution, the nonspecifically adsorbed ions are distributed in a three 
dimensional region called the dijfuse layer, which extends from the OHP into the bulk of
the solution. The excess charge density in the diffuse layer is <7d, hence the total excess
charge density on the solution side of the double layer, crs, is given by

= _  (1.2.5)

The thickness of the diffuse layer depends on the total ionic concentration in the solution;
for concentrations greater than 10~2 M, the thickness is less than ~100 A. The potential
profile across the double layer region is shown in Figure 1.2.4.

The structure of the double layer can affect the rates of electrode processes. Consider
an electroactive species that is not specifically adsorbed. This species can approach the
electrode only to the OHP, and the total potential it experiences is less than the potential
between the electrode and the solution by an amount  2 — </>s, which is the potential drop
across the diffuse layer. For example, in 0.1 M NaF,  2 — <£s is —0.021 V at E = -0.55
V vs. SCE, but it has somewhat larger magnitudes at more negative and more positive po-
tentials. Sometimes one can neglect double-layer effects in considering electrode reaction
kinetics. At other times they must be taken into account. The importance of adsorption
and double-layer structure is considered in greater detail in Chapter 13.

One usually cannot neglect the existence of the double-layer capacitance or the pres-
ence of a charging current in electrochemical experiments. Indeed, during electrode reac-
tions involving very low concentrations of electroactive species, the charging current can
be much larger than the faradaic current for the reduction or oxidation reaction. For this
reason, we will briefly examine the nature of the charging current at an IPE for several
types of electrochemical experiments.

A Dupla Camada Elétrica
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)\ j  ~ ' "Ghost" of anion repelled
from electrode surface
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Figure 1.2.4 Potential profile across the
double layer region in the absence of specific
adsorption of ions. The variable  , called the
inner potential, is discussed in detail in
Section 2.2. A more quantitative
representation of this profile is shown in
Figure 12.3.6.

1.2.4 Double Layer Capacitance and Charging
Current in Electrochemical Measurements
Consider a cell consisting of an IPE and an ideal reversible electrode. We can approxi 
mate such a system with a mercury electrode in a potassium chloride solution that is also
in contact with an SCE. This cell, represented by H g/ K+ , CF / SCE, can be approximated
by an electrical circuit with a resistor, Rs, representing the solution resistance and a capac 
itor, C(j, representing the double layer at the Hg/ K+,C1~ interface (Figure 1.2.5).5 Since

  
drop

electrode
HI Wv II

 AM  
SCE

Figure 1.2.5 Left: Two electrode cell with an ideal polarized mercury drop electrode and an SCE.
Right: Representation of the cell in terms of linear circuit elements.

Actually, the capacitance of the SCE,  $  , should also be included. However, the series capacitance of C d and
CSCE is C T =  CdCSCEJ[Cd +  CSCEL and normally C S C E » Q> so that C T « C d. Thus, C S C E can be neglected
in the circuit.
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Interpreting the rate of an electrode reaction is often more complex than doing the same
for a reaction occurring in solution or in the gas phase. The latter is called a homogeneous
reaction, because it occurs everywhere within the medium at a uniform rate. In contrast, an
electrode process is a heterogeneous reaction occurring only at the electrode electrolyte in 
terface. Its rate depends on mass transfer to the electrode and various surface effects, in ad 
dition to the usual kinetic variables. Since electrode reactions are heterogeneous, their
reaction rates are usually described in units of mol/ s per unit area; that is,

(1.3.4)

where   is the current density (A/ cm2).
Information about an electrode reaction is often gained by determining current as a

function of potential (by obtaining i E curves). Certain terms are sometimes associated
with features of the curves.8 If a cell has a defined equilibrium potential (Section 1.1.1),
that potential is an important reference point of the system. The departure of the electrode
potential (or cell potential) from the equilibrium value upon passage of faradaic current is
termed polarization. The extent of polarization is measured by the overpotential, rj,

rj = E   E{eq (1.3.5)

Current potential curves, particularly those obtained under steady state conditions, are
sometimes called polarization curves. We have seen that an ideal polarized electrode
(Section 1.2.1) shows a very large change in potential upon the passage of an infinitesimal
current; thus ideal polarizability is characterized by a horizontal region of an i E curve
(Figure 1.3.5a). A substance that tends to cause the potential of an electrode to be nearer
to its equilibrium value by virtue of being oxidized or reduced is called a depolarizer? An

{ a) Ideal polarizable electrode (b) Ideal nonpolarizable electrode

Figure 1.3.5 Current potential curves for ideal (a) polarizable and (b) nonpolarizable electrodes.
Dashed lines show behavior of actual electrodes that approach the ideal behavior over limited
ranges of current or potential.

8These terms are carryovers from older electrochemical studies and models and, indeed, do not always represent
the best possible terminology. However, their use is so ingrained in electrochemical jargon that it seems wisest
to keep them and to define them as precisely as possible.
9The term depolarizer is also frequently used to denote a substance that is preferentially oxidized or reduced, to
prevent an undesirable electrode reaction. Sometimes it is simply another name for an electroactive substance.

Tipos de eletrodos
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Her that with £appi = —0.64 V (Cd vs. SCE), no current would flow through the ammeter.
If £appl is increased in magnitude to -0.80 V (Cd vs. SCE), current flows. The extra ap-
plied voltage is distributed in two parts. First, to deliver the current, the potential of the
Cd electrode, Ecd, must shift to a new value, perhaps -0.70 V vs. SCE. The remainder of
the applied voltage (-0.10 V in this example) represents the ohmic drop caused by cur-
rent flow in solution. We assume that the SCE is essentially nonpolarizable at the extant
current level and does not change its potential. In general,

£appl (vs. SCE) = ECd(vs. SCE) - iRs = £eq,Cd(™. SCE) + V - iRs (1.3.6)

The last two terms of this equation are related to current flow. When there is a cathodic
current at the cadmium electrode, both are negative. Conversely, both are positive for an
anodic current. In the cathodic case, £appl must manifest the (negative) overpotential
(£Cd - £eq,cd) needed to support the electrochemical reaction rate corresponding to the cur-
rent. (In the example above, r\ = -0.06 V.) In addition £appl must encompass the ohmic
drop, iRs, required to drive the ionic current in solution (which corresponds to the passage of
negative charge from the cadmium electrode to the SCE).10 The ohmic potential drop in the
solution should not be regarded as a form of overpotential, because it is characteristic of the
bulk solution and not of the electrode reaction. Its contribution to the measured electrode
potential can be minimized by proper cell design and instrumentation.

Most of the time, one is interested in reactions that occur at only one electrode. An
experimental cell could be composed of the electrode system of interest, called the
working (or indicator) electrode, coupled with an electrode of known potential that ap-
proaches ideal nonpolarizability (such as an SCE with a large-area mercury pool),
called the reference electrode. If the passage of current does not affect the potential of
the reference electrode, the E of the working electrode is given by equation 1.3.6.
Under conditions when iRs is small (say less than 1-2 mV), this two-electrode cell (Fig-
ure 1.3.9) can be used to determine the i-E curve, with E either taken as equal to £appi or
corrected for the small iRs drop. For example, in classic polarographic experiments in
aqueous solutions, two-electrode cells were often used. In these systems, it is often true
that / < 10 /x,A and Rs < 100  , so that iRs < (10~ 5 A)(100 ft) or iRs < 1 mV, which is
negligible for most purposes. With more highly resistive solutions, such as those based
on many nonaqueous solvents, a very small electrode (an ultramicr   electrode, Section
5.3) must be used if a two electrode cell is to be employed without serious complica 

Working
electrode

Power
supply

^appl

Reference
electrode

Figure 1.3.9 Two electrode cell.

10The sign preceding the ohmic drop in (1.3.6) is negative as a consequence of the sign convention adopted here
for currents (cathodic currents taken as positive).

Fonte de tensão ou Potenciostato?

Fonte de tensão
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Figure 1.3.10 Three electrode cell and
notation for the different electrodes.

tions from the ohmic drop in solution. With such electrodes, currents of the order of 1
nA are typical; hence Rs values even in the Mft range can be acceptable.

In experiments where iRs may be high (e.g., in large scale electrolytic or galvanic
cells or in experiments involving nonaqueous solutions with low conductivities), a
three electrode cell (Figure 1.3.10) is preferable. In this arrangement, the current is
passed between the working electrode and a counter (or auxiliary) electrode. The auxil 
iary electrode can be any convenient one, because its electrochemical properties do not
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N2 or H2 inlet

Hg
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Hg2CI2 + KCI

Hg

Medium porosity
sintered Pyrex

disc

4% agar / saturated
potassium chloride

29/26

Auxilliary
electrode

14 cm

Coarse porosity,
sintered Pyrex
gas dispersion
cylinder
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electrode

Solution
level

Medium frit

Stirring bar

Figure 1.3.11 Typical two  and three electrode cells used in electrochemical experiments, (a) Two 
electrode cell for polarography. The working electrode is a dropping mercury electrode (capillary) and the N2
inlet tube is for deaeration of the solution. [From L. Meites, Polarographic Techniques, 2nd ed., Wiley 
Interscience, New York, 1965, with permission.] (b) Three electrode cell designed for studies with
nonaqueous solutions at a platinum disk working electrode, with provision for attachment to a vacuum line.
[Reprinted with permission from A. Demortier and A. J. Bard, / . Am.   hem. Soc, 95, 3495 (1973). Copyright
1973, American Chemical Society.] Three electrode cells for bulk electrolysis are shown in Figure 11.2.2.

Fonte ou Potenciostato?
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Células Eletroquímicas: 2 ou 3 eletrodos?



“Janela” de eletrodo

Reações eletroquímicas (redox) da água:

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

2 H2O(l) + 2 e- H2(g) + 2 OH-(aq)

Anodo:
O2(g) + 4 H+(aq) + 4 e- 2 H2O(l)

O2(g) + 2 H2O(l) + 4 e- 4 OH-(aq)



Zoski, C. G. (Editor); Handbook of Electrochemistry; Elsevier.; 2007; 880 p. 
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Electrode
variables

Material
Surface area (A)
Geometry
Surface condition

Mass transfer
variables

Mode (diffusion,
convection,...)

Surface concentrations
Adsorption

External variables
Temperature (T)
Pressure {P)
Time (?)

Electrical variables
Potential (£)
Current (i)
Quantity of electricity (Q)

Solution variables
Bulk concentration of electroactive
species (Co, cR)

Concentrations of other species
(electrolyte, pH,...)

Solvent

Figure 1.3.2 Variables affecting the rate of an electrode reaction.

Another way of visualizing an electrochemical experiment is in terms of the way in
which the system responds to a perturbation. The electrochemical cell is considered as a
"black box" to which a certain excitation function (e.g., a potential step) is applied, and a
certain response function (e.g., the resulting variation of current with time) is measured,
with all other system variables held constant (Figure 1.3.3). The aim of the experiment is
to obtain information (thermodynamic, kinetic, analytical, etc.) from observation of the

(a) General concept

Excitation System Response

(b) Spectrophotometric experiment

Lamp-Monochromator
Optical cell
with sample

Phototube

(c) Electrochemical experiment

Figure 1.3.3 (a) General principle of studying a system by application of an excitation (or
perturbation) and observation of response, (b) In a spectrophotometric experiment, the excitation
is light of different wavelengths (A), and the response is the absorbance (si) curve, (c) In an
electrochemical (potential step) experiment, the excitation is the application of a potential step,
and the response is the observed i-t curve.

Voltametria
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Mecanismos de Hidrodinâmica

1) Migração: Movimento de espécies eletricamente
carregadas sob a influência de um campo elétrico (um
gradiente de potencial elétrico).

2) Difusão: Movimento de espécies sob a influência de um
gradiente de potencial químico (ex.: concentração).

3) Convecção: Transporte de massa sob condições
hidrodinâmicas. A homegeneização do meio pode ocorrer
por convecção natural decorrente de um gradiente de
concentração (ou temperatura) ou por convecção forçada
(agitação da solução ou movimentação relativa da mesma
em relação ao recipiente). A convecção é caracterizada
por regiões estagnantes, de fluxo laminar ou turbulento.
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ideal nonpolarizable electrode (or ideal depolarized electrode) is thus an electrode whose
potential does not change upon passage of current, that is, an electrode of fixed potential.
Nonpolarizability is characterized by a vertical region on an i E curve (Figure 1.3.5b). An
SCE constructed with a large area mercury pool would approach ideal nonpolarizability
at small currents.

1.3.3 Factors Affecting Electrode Reaction Rate and Current
Consider an overall electrode reaction,   +  ne ^ R, composed of a series of steps that
cause the conversion of the dissolved oxidized species, O, to a reduced form, R, also in
solution (Figure 1.3.6). In general, the current (or electrode reaction rate) is governed by
the rates of processes such as (1, 2):

1. Mass transfer (e.g., of   from the bulk solution to the electrode surface).
2. Electron transfer at the electrode surface.
3. Chemical reactions preceding or following the electron transfer. These might be

homogeneous processes (e.g., protonation or dimerization) or heterogeneous
ones (e.g., catalytic decomposition) on the electrode surface.

4. Other surface reactions, such as adsorption, desorption, or crystallization (elec 
trodeposition).

The rate constants for some of these processes (e.g., electron transfer at the electrode sur 
face or adsorption) depend upon the potential.

The simplest reactions involve only mass transfer of a reactant to the electrode, het 
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aprotic solvent (e.g., N   dimethylformamide). More complex reaction sequences involv 
ing a series of electron transfers and protonations, branching mechanisms, parallel paths,
or modifications of the electrode surface are quite common. When a steady state current is
obtained, the rates of all reaction steps in a series are the same. The magnitude of this cur 
rent is often limited by the inherent sluggishness of one or more reactions called rate 
determining steps. The more facile reactions are held back from their maximum rates by
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Isto é, à medida que íons ou moléculas do reagente são consumidos na reação eletroquímica, mais
material precisa ser transportado para a camada da superfície a uma velocidade que seja suficiente para
manter a corrente. Por exemplo, para se ter uma corrente de 2,0 mA na célula descrita na Figura 22-1b, é
necessário transportar íons cádmio para a superfície do cátodo a uma velocidade de cerca de 1 ! 10"8

mol/s ou 6 ! 1015 íons cádmio por segundo. De maneira similar, íons prata precisam ser removidos da
superfície do ânodo a uma velocidade de 2 ! 10"8 mol/s.3

A polarização de concentração ocorre quando as espécies reagentes
não chegam à superfície do eletrodo ou quando as espécies produzi-
das não deixam a superfície do eletrodo de maneira suficientemente 
rápida para manter a corrente desejada. Quando isso acontece, a corrente
é limitada a valores menores que os previstos pela Equação 22-2.

Reagentes são transportados para a superfície de um eletrodo por três mecanismos: (1) difusão, (2)
migração e (3) convecção. Os produtos são removidos da superfície do eletrodo das mesmas maneiras.

Difusão Quando há uma diferença de concentração entre duas regiões
de uma solução, os íons ou as moléculas movem-se a partir da região
mais concentrada para a região mais diluída. Esse processo é chamado
difusão e leva, em última instância, ao desaparecimento do gradiente
de concentração. A velocidade de difusão é diretamente proporcional 
à diferença de concentração. Por exemplo, quando íons cádmio são
depositados em um eletrodo de cádmio, como ilustrado na Figura 22-3a,
a concentração de Cd2# na superfície do eletrodo [Cd2#]0 torna-se menor que aquela do seio da solução.
A diferença entre a concentração na superfície e a concentração na solução, [Cd2#], cria um gradiente de
concentração que provoca a difusão dos íons cádmio do seio da solução para a camada da superfície pró-
xima ao eletrodo (ver Figura 22-3b).

3Para mais detalhes, veja D. A. Skoog, F. J. Holler e T. A. Nieman, Principles of Instrumental Analysis, 5. ed. Belmont, CA, Brooks/Cole/
Thomson, p. 622-623, 1998.

! Reagentes são transportados
para o eletrodo e os produtos são
transportados para longe do
eletrodo por (1) difusão, (2)
migração e (3) convecção.

Difusão é o movimento de uma
espécie sob a influência de um 
gradiente de concentração. É o
processo que provoca o movimento
de íons ou moléculas de uma parte
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uma região mais diluída.
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Figura 22-3 Diagrama representativo (a) e gráfico da concentração versus distância (b) mostrando variações na concentração na
superfície de um eletrodo de cádmio. À medida que íons Cd2# são reduzidos a átomos de Cd na superfície do eletrodo, a concentração
de íons Cd2# na superfície torna-se menor que aquela no seio da solução. Então os íons difundem da solução para a superfície como
resultado do gradiente de concentração. Quanto maior a corrente, maior o gradiente de concentração, até que a concentração na
superfície caia a zero, seu menor valor possível. Nesse ponto, a máxima corrente possível, chamada corrente limite, é obtida.
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A velocidade de difusão é dada por

velocidade de difusão para a superfície do cátodo ! k"([Cd2#] $ [Cd2#]0) (22-5)

na qual [Cd2#] é a concentração do reagente no seio da solução, [Cd2#]0 é sua concentração de equilíbrio
na superfície do eletrodo e k’ é uma constante de proporcionalidade ou velocidade. O valor de [Cd2#]0 a
qualquer instante é dado pelo potencial do eletrodo e pode ser calculado pela equação de Nernst. Neste
exemplo, encontramos a concentração de íons cádmio na superfície do eletrodo a partir da relação

em que Ecátodo é o potencial aplicado ao cátodo. À medida que o poten-
cial aplicado se torna mais e mais negativo, [Cd2#]0 passa a ser cada vez
menor. O resultado é que a velocidade de difusão e a corrente tornam-
se correspondentemente maiores até que a concentração na superfície
caia a zero e a corrente máxima, ou corrente limite, é atingida, como
ilustrado na Figura 22-4.

Migração O processo eletrostático por meio do qual os íons se mo-
vem sob a influência de um campo elétrico é chamado migração. Esse
processo, representado de maneira esquemática na Figura 22-5, é a
principal causa da transferência de massa no seio da solução de uma
célula. A velocidade na qual os íons migram para a superfície do
eletrodo ou para longe dela geralmente sobe à medida que o potencial
do eletrodo aumenta. Esse movimento de cargas constitui-se em uma
corrente, que também se eleva com o potencial. A migração faz que os
ânions sejam atraídos para o eletrodo positivo e os cátions para o
eletrodo negativo. A migração de espécies do analito é indesejável na
maioria dos processos eletroquímicos. Queremos reduzir os ânions,
bem como os cátions, em um eletrodo de polaridade negativa e oxidar
os cátions, assim como os ânions, em um eletrodo positivo. A migração
de espécies do analito pode ser minimizada pelo uso de elevadas con-
centrações de um eletrólito inerte, denominado eletrólito de suporte,
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Figura 22-4 Curva corrente-potencial para uma
eletrólise mostrando a região linear ou ôhmica, o
início da polarização e o platô da corrente limite.
Na região da corrente limite, diz-se que o eletrodo
está completamente polarizado, uma vez que seu
potencial pode variar amplamente sem afetar a
corrente.

Figura 22-5
O movimento de íons ao longo de 
uma solução em razão da atração
eletrostática entre os íons e os
eletrodos é chamado migração.
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Co(x =

Figure 1.4.1 Concentration profiles (solid lines) and diffusion layer approximation (dashed
lines), x =  0 corresponds to the electrode surface and 80 is the diffusion layer thickness.
Concentration profiles are shown at two different electrode potentials: (7) where C0(x =  0)
is about C Q / 2 , (2) where C0(x = 0) « 0 and i =  ih

Since 8Q is often unknown, it is convenient to combine it with the diffusion coefficient to
produce a single constant, YHQ — DQ/ 8Q, and to write equation 1.4.4 as

~ Co(x = 0)] (1.4.5)

The proportionality constant, m o , called the mass transfer coefficient, has units of
cm/s (which are those of a rate constant of a first order heterogeneous reaction; see
Chapter 3). These units follow from those of v and CQ, but can also be thought of as
volume flow/s per unit area (cm 3 s"1 c m "2 ) . 1 1 Thus, from equations 1.4.1 and 1.4.5
and taking a reduction current as positive [i.e., /  is positive when CQ > CQ(X = 0)], we
obtain

nFA
= mo[C%   Co(x = 0)] (1.4.6)

Under the conditions of a net cathodic reaction, R is produced at the electrode surface, so
that CR(x = 0) > C R (where C R is the bulk concentration of R). Therefore,

=  mR[CR(x =  0)   C*] (1A7)

1 1 While m0 is treated here as a phenomenological parameter, in more exact treatments the value of m0 can
sometimes be specified in terms of measurable quantities. For example, for the rotating disk electrode,
m 0 =  0.62Do

/ 3(ol/ 2v~l/ e, where    is the angular velocity of the disk (i.e., 2  / , with / as the frequency in
revolutions per second) and v is the kinematic viscosity (i.e., viscosity/ density, with units of cm2/ s) (see
Section 9.3.2). Steady state currents can also be obtained with a very small electrode (such as a Pt disk
with a radius, r0, in the \ xva range), called an ultramicroelectrode (UME, Section 5.3). At a disk UME,
m0 = 4Do/ 7rr0.
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can only be brought about by the conversion of 0 to R by the passage of 
a cathodic current. Conversely, if the potential of the WE is made more positive 
than Ee, an anodic current should be observed. 

These simple predictions about the 1-E behaviour of the cell in Fig. I. 3 are 
based only on thermodynamics. In fact, the magnitude of the current flowing 
at any potential will also depend on the kinetics of electron transfer. At any 
potential the measured current density is given by 

+-
I= !+I (l.27) 

-+ 
(where I is negative) and these partial current densities are each only dependent 
on a rate constant and the concentration of the electroactive species at the site 
of electron transfer, the electrode surface, i.e. 

+- +-
/ = -nFkc0 and I = nFkc'R. . (I. 28) 

The rate constants, however, have a particular property; they vary with 
the applied electrode potential (in other words, the potential difference at the 
electrode surface during electron transfer), and invariably it is found experi-
mentally that the rate constants vary with potential according to equations of 
the form 

k = k0 E) and k = k0 exp(a;; £) ( 1. 29) 

where aA and ac are constants (between 0 and 1 and generally approximately 
0. 5) known as the transfer coefficients for the anodic and cathodic reactions 
respectively. For a simple electron transfer reaction aA + ac = 1, so that one 
transfer coefficient may be eliminated from any equation. 

Algebraic manipulation of Equations (1. 27)-( I. 29), defining the over-
potential as the deviation of the potential from the equilibrium value, i.e. 

Tl = E-Ee (1.30) 
+-

and noting the definition of the exchange current density, I0 = -I= I at Tl = 0, 
leads to the Butler-Volmer equation 

(1.31) 

This must be regarded as the fundamental equation of electrode kinetics, and it 
shows the way in which current density varies with exchange current density, 
overpotential, and the transfer coefficients. In the laboratory it is, however. more 
common to use one of the three limiting forms of Equation (I. 31 ). The first 

+-
two apply at high overpotentials. At high positive overpotentials III > III, 
and the second term may be ignored; the anodic current density if then given by 

aAnF 
log I = log I 0 + --,., 

2.3RT 
(l.32) 
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at any potential will also depend on the kinetics of electron transfer. At any 
potential the measured current density is given by 

+-
I= !+I (l.27) 

-+ 
(where I is negative) and these partial current densities are each only dependent 
on a rate constant and the concentration of the electroactive species at the site 
of electron transfer, the electrode surface, i.e. 

+- +-
/ = -nFkc0 and I = nFkc'R. . (I. 28) 

The rate constants, however, have a particular property; they vary with 
the applied electrode potential (in other words, the potential difference at the 
electrode surface during electron transfer), and invariably it is found experi-
mentally that the rate constants vary with potential according to equations of 
the form 

k = k0 E) and k = k0 exp(a;; £) ( 1. 29) 

where aA and ac are constants (between 0 and 1 and generally approximately 
0. 5) known as the transfer coefficients for the anodic and cathodic reactions 
respectively. For a simple electron transfer reaction aA + ac = 1, so that one 
transfer coefficient may be eliminated from any equation. 

Algebraic manipulation of Equations (1. 27)-( I. 29), defining the over-
potential as the deviation of the potential from the equilibrium value, i.e. 

Tl = E-Ee (1.30) 
+-

and noting the definition of the exchange current density, I0 = -I= I at Tl = 0, 
leads to the Butler-Volmer equation 

(1.31) 

This must be regarded as the fundamental equation of electrode kinetics, and it 
shows the way in which current density varies with exchange current density, 
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common to use one of the three limiting forms of Equation (I. 31 ). The first 

+-
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Figure 3.4.1 Current overpotential curves for the system   +  e <=±  R with a =  0.5, T  =  298 K,
// c =   / / a =  //  and /0///  =  0.2. The dashed lines show the component currents ic and / a.

level regions, the current is limited by mass transfer rather than heterogeneous kinet 
ics. The exponential factors in (3.4.10) are then moderated by the factors C Q ( 0, 0/ Q)*
and C R (0, t)IC^, which manifest the reactant supply.

3.4.3 Approximate Forms of the I IJ Equation

(a) No Mass Transfer Effects
If the solution is well stirred, or currents are kept so low that the surface concentrations do
not differ appreciably from the bulk values, then (3.4.10) becomes

(3.4.11)

which is historically known as the Butler Volmer equation. It is a good approximation of
(3.4.10) when /  is less than about 10% of the smaller limiting current, / / c or / / a. Equa 
tions 1.4.10 and 1.4.19 show that C o(0, i)IC% and C R(0, 0/ C R will then be between 0.9
and 1.1.

The curves in Figure 3.4.2 show the behavior of (3.4.11) for different exchange cur 
rent densities. In each case a = 0.5. Figure 3.4.3 shows the effect of a in a similar man 
ner. There the exchange current density is 10~6 A/ cm2 for each curve. A notable feature
of Figure 3.4.2 is the degree to which the inflection at    depends on the exchange cur 
rent density.

Since mass transfer effects are not included here, the overpotential associated with
any given current serves solely to provide the activation energy required to drive the het 
erogeneous process at the rate reflected by the current. The lower the exchange current,
the more sluggish the kinetics; hence the larger this activation overpotential must be for
any particular net current.

Sec. 1.3] Electron transfer 25 

Conversely, at high negative overpotentials III Ill and the cathodic current 
density is given by 

0t.cnF 
log-/ = log / 0 - 2.3RT T} (1.33) 

The third limiting form applies at very low values of 11 where 11 < (RT/excnF) 
and 11 < (RTfetAnF). The two exponential terms of Equation (1.31) may then 
be expanded as series, and ignoring quadratic and higher order tenns leads to the 
simple equation 

nF 
I= l -71 

0 RT 
(1.34) 

Equations (1.32) and (1.33) are known as the Tafel equations and are the basis 
of a simple method of determining the exchange current density and a transfer 
coefficient, see Fig. 1.4. While these two parameters characterise totally the 
kinetics of an electrode reaction, the exchange current density varies with the 
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Fig. 1.4 - Experimental determination of the kinetic constants, /0 and a, using 
the Tafel equations. Note the deviations from linearity at low 11 where the limiting 
form of the Butler-Volmer equation is no longer appropriate. 
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3.4 Implications of the Butler Volmer Model for the One Step, One Electron Process 103

Thus, we find that the kinetic treatment outlined above does yield a relation of the Tafel
form, as required by observation, for the appropriate conditions. The empirical Tafel con 
stants (see equation 3.2.4) can now be identified from theory as9

 23RT
aF (3.4.16)

The Tafel form can be expected to hold whenever the back reaction (i.e., the anodic
process, when a net reduction is considered, and vice versa) contributes less than 1% of
the current, or

ea <*)fv
< 0.01, (3.4.17)

which implies that |TJ| > 118 mV at 25°C. If the electrode kinetics are fairly facile, the
system will approach the mass transfer limited current by the time such an extreme over 
potential is established. Tafel relationships cannot be observed for such cases, because
they require the absence of mass transfer effects on the current. When electrode kinetics
are sluggish and significant activation overpotentials are required, good Tafel relation 
ships can be seen. This point underscores the fact that Tafel behavior is an indicator of to 
tally irreversible kinetics. Systems in that category allow no significant current flow
except at high overpotentials, where the faradaic process is effectively unidirectional and,
therefore, chemically irreversible.

(d) Tafel Plots (8 11,32)
A plot of log /  vs. 7], known as a Tafel plot, is a useful device for evaluating kinetic para 
meters. In general, there is an anodic branch with slope (1 — a)F/ 23RT  and a cathodic
branch with slope —aF/ 23RT. As shown in Figure 3.4.4, both linear segments extrapo 
late to an intercept of log i0. The plots deviate sharply from linear behavior as 77 ap 
proaches zero, because the back reactions can no longer be regarded as negligible. The

log I i I

 3.5

 4.5

 5.5

Slope =  aF

_l_ I _l_ I
200 150 100 50  50  100  150  200

 , mV

Figure 3.4.4 Tafel plots for anodic and cathodic branches of the current overpotential curve for
  +  e *±  R with a = 0.5, T = 298 K, andy0 =   "6 A/ cm2.

9Note that for a =  0.5, b = 0.118 V, a value that is sometimes quoted as a "typical" Tafel slope.
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Obulk Oetectrode {l.45) 

k 
Oetectrode + e- Retectrode t . 

(1.46) 

must be considered, and two types of behaviour are observed depending on the -+ 
relative rates of the two steps. Firstly if both k and k are large, the rates of 
tl;e Reactions (1.46) will be fast compared to {l.45), and {l.46) will appear -+ 
to be in equilibrium. Conversely, if k and k are not both large, {l.46) cannot 
remain in equilibrium. In the former case we are dealing with a surface process 

. in equilibrium and surface concentrations can be calculated using thermo-
dynamic arguments, in fact, the Nernst equation, ( 1. 24). Such electrode reactions 
are termed by electrochemists reversible. In the latter case, the surface con-
centrations must be estimated using the kinetic Equations {l.31)-(1.33), 
and the process is termed irreversible. Quite different 1-E curves result from 
reversible and irreversible electrode reactions, and both are shown in Fig. 1.11. 
The difference arises because in the irreversible case an overpotential is required 
to drive both the oxidation and reduction processes. Fig. 1.12 shows a Tafel plot 

I 
I ._ __ , 

I mixed 
mass transport I control I log I / I 
control I I , __ _._, __ _ 

l lpure electron I 
!transfer control I 

REDUCTION 

I I 
I 

mixed control 

OXIDATION 

Fig. 1.12 - 1-E and corresponding log/-£ characteristics for an 
irreversible electron transfer reaction. Solution as in Fig. 1.11. 

mass transport 
control 
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Cathodic

Anodic

(  ) • H 

Figure 1.4.2 (a) Current potential curve for a nernstian reaction involving two soluble species
with only oxidant present initially, (b) log[(/ /    /)//] vs. E for this system.

where    is independent of the substrate concentration and is therefore characteristic of
the O/R system. Thus,

(1.4.16)

When a system conforms to this equation, a plot of E vs. log[(/ /  — /)//] is a straight line
with a slope of 23RT/ nF (or 59.1/   mV at 25°C). Alternatively (Figure 1.4.2b), log[(/ /   
i)li\  vs. E is linear with a slope of nF/ 23RT  (or  / 59.1 m V"1 at 25°C) and has an ̂  inter 
cept of   . When mo and mR have similar values,    ~ E°'.

(b) Both   and R Initially Present
When both members of the redox couple exist in the bulk, we must distinguish between a
cathodic limiting current, / / c, when CQ(X = 0) ~ 0, and an anodic limiting current, z/ a,
when CR(x =  0) « 0. We still have CQ(X = 0) given by (1.4.11), but with //  now specified
as //  c . The limiting anodic current naturally reflects the maximum rate at which R can be
brought to the electrode surface for conversion to O. It is obtained from (1.4.7):

(1.4.17)

(The negative sign arises because of our convention that cathodic currents are taken as
positive and anodic ones as negative.) Thus CR(X =  0) is given by

The i E curve is then

0

CR(x =

CR(x =

CR

> RT,
~n~Fln

0) =

0) _

 

nFAmR

  1 — l

+  fjln(1   W

(1.4.18)

(1.4.19)

(1.4.20)

A plot of this equation is shown in Figure 1.4.3. When /  =  0, E = Eeq and the system is at
equilibrium. Surface concentrations are then equal to the bulk values. When current flows,

34 Introduction to the fundamental concepts of electrochemistry [Ch. I 

The surface concentration c0 is, of course, a function of potential, but the 
'diffusion limited current density' or 'limiting current density' corresponds to the 
maximum flux, i.e. to potentials where c0 = 0. Therefore 

(1.44) 

It is now possible to understand the complete steady state 1-E characteristic 
sketched in Fig. 1.11. As the potential is made more negative than the equilibrium 
value, the reduction of 0 -+ R will commence and then increase in rate as the 
overpotential becomes larger, causing the surface concentration, c0, to decrease. 

I 

(a) 

I 

(b) 

c 

c 

c 

E 

Fig. 1.11 ·-Complete 1-E curves over a wide range ofoverpotentials for a reaction 
0 + ne- '<" R when the solution contains cR'. = 3c0. (a) Reversible electron 
transfer (b) irreversible electron transfer. a: Pure electron transfer control 
b: mixed control c: mass transfer control. 
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100 Mass transport

 *   ^

Fig. 5.12. Streamlines for a rotating disc.

where C, the convective constant, is given by

C = 0.510(o3/ 2v mD m (5.57)

So, in the steady state at constant rotation speed, the convective diffusion
equation is

    
(5.58)

neglecting radial diffusion as it is much less than radial convection. The
boundary conditions for the case of the disc electrode passing the
steady state limiting current, / L, are

x ^oo c^Coo (bulk solution) (5.59 )

r =   c0 =  0 (centre of disc) (5.59b)

x = 0 c0 =  0 (limiting current, / L) (5.59c)

Using the following definitions of dimensionless variables:

  x

7 =
  —

distance variable

radial variable

concentration variable

(5.60)

(5.61)

(5.62)

Brett, Ch.; Brett, A. M. O.; Electrochemistry – Principles, Methods and Applications ; 1a Ed.; Oxford Un. Press; 1993; 450 p. 
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contacts. These days the shaft of the RDE is normally linked directly to the 
motor drive and the electrical contact made either with a high quality carbon 
brush contact (Ag/C material) or by a wire dipping into a circular trough of 
mercury around the shaft. 

Units are again a problem in rotating disc experiments. In this chapter, the 
equations are written in terms of angular velocity, w(s-1), but other units used 
experimentally are frequency, f (revolutions s-1 or Hz), and revolutions per 
minute, f' (r.p.m.). These are of course related by w = 2rrf = (2rr/60)['. 

4. 2. 2 Mass transport control 
For potentials where the surface concentration of the electroactive species is 
zero, the equation relating the limiting current density (for an oxidation) and the 
rotation rate is found by combining Equations ( 4.12)-( 4.15): 

( 4.16) 

This expression is known as the Levich equation, and it provides an excellent 
test that the current is entirely mass transport controlled; a plot of I vs w 112 

should be linear and pass through the origin, and the slope of such a plot may be 
used to estimate the diffusion coefficient for the electroactive species, e.g. 
Fig. 4.10. Except when a chemical reaction limits the current density, the Levich 
equation will describe the rotation rate dependence of the anodic and cathodic 
limiting currents at high positive and high negative overpotentials respectively. 

6.0 

4.0 

2.0 

o reduction 
• oxidation 

_ __,_ _ __._ _ __._ _ __,_ _ _,_ _ _,_ ____ /h./s1h 
4 8 12 16 

Fig. 4.10 - Plots of I versus / 112 (w = 2rr/) at potentials in the plateau regions 
of the 1-E curves in Fig. 4.!3(a). S0lution contains potassium ferrocyanide 
( 10 mmol dm-3) + potassium ferricyanide (I 0 mmol dm-3) + potassium chloride 
(0.5 moldm-3). Au disc electrode. 
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108 Kinetics and transport in electrode reactions

IA Oxidation

Reduction

Fig. 6.2. Voltammogram for a reversible system where the solution contains  
and R. Example: a mixture of Fe(II) and Fe(III) at a platinum rotating disc

electrode.

dynamic systems, and hemispherical microelectrodes. In fact, the same
expression is reached for non uniformly accessible electrodes, but the
reasoning is a little more complex.

In all cases

(6.25)

where s = \  (dropping or stationary electrode), s =  § (hydrodynamic
electrodes) or s =  1 (microelectrodes). Even if D R =  1.5D O, for 5 =  1,
we get E\ ,2 — E^' =  10.5 mV, which would be an extreme case. So, in
nearly all cases, we can identify E\ / 2 with £ ° ' without introducing a large
error.

Assuming that DR = Do we can conclude, from (6.20), that the
equilibrium potential £eq, where the current is zero, is

When [O]« = [R]oo then £eq = E\/2 = E*'.
From the expressions obtained above, we can write a diagnostic of

reversibility:

• E\/2 independent of [O]oo and [R^

Cinética Eletroquímica



in a closed circuit through the catholyte and anolyte com-
partments.

Procedure

After assembling the electrochemical cell, the flow
system was loaded with 3.5 L of catholyte and anolyte, each
in a separate reservoir. The catholyte consisted of the
solutions described above. The anolyte composition was
the same as the catholyte, with the exception of the metal
ions, and the flow rates of both electrolytes were adjusted
to the same value. Then, a constant potential of -0.3 V for
copper, -0.8 V for lead and -1.35 V vs. SCE for zinc was
applied to the cell from a potentiostatic power supply, in

the controlled-potential mode, for two hours. As observed
in the preliminary hydrodynamic voltammetric study, the
reduction of those metals at these potentials is mass trans-
port-controlled. At predetermined intervals, the solution
leaving the cathodic compartment was sampled, and the
remaining metal concentration was quantified by atomic
absorption spectrometry, in order to monitor the effective-
ness of electrolysis.

Results and Discussion
As stated earlier, the development of the electrolytic

cell for the removal of metals was accomplished in two
phases. In order to determine the appropriate reduction
potential for the removal of Cu(II), Pb(II) and Zn(II) ions
from the chosen medium under conditions of turbulence, a
preliminary hydrodynamic voltammetric study was carried
out. Subsequently, this potential was applied to the electro-
lytic cell under several combinations of electrolyte flow
rate and RVC cathode porosity.

Preliminary hydrodynamic voltammetric experiments

Figures 2, 3 and 4 show a series of voltammograms
obtained in the hydrodynamic mode for solutions contain-
ing 50 mg/L of each metal in the supporting electrolyte as
described in the experimental section. The potential was
scanned on a glassy carbon rotating disc electrode (area =
0.12 cm2) using five different rotation rates (400, 900,
1,600, 2,500 and 3,600 rpm). It should be noted that, in the
cathodic scan, all the curves in the three figures show waves
for the reduction of M(II) to M, with a well-defined limiting
current plateau extending over a large potential range. The
value of the limiting current was dependent on the GCRDE
rotation rate. This behavior is characteristic of a mass-trans-
fer controlled process. According to the literature, the ap-
plication of the Levich equation is an appropriate test to
verify whether an electrode process is conducted under a
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Figure 1. (a) Dual continuous-flow cell design. (b) Electrolytic cell used
for metal removal.
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Figure 2. Voltammograms obtained on a glassy carbon rotating disc
electrode. Solution of 50 mg/L of Cu(II). Scan rate 20 mV/s. Rotation rates
as indicated in the graph. Inset: Levich plot using the limiting current
values taken at the mid point of the plateaus.
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mass-transfer controlled condition18. The limiting currents
measured at the mid point of the plateaus were plotted as a
function of the square roots of the rotation rates (I vs. ω1/2)
as shown in the insets of Figs. 2, 3 and 4. As predicted by
the Levich equation, the plots were linear, confirming the
fact that under the conditions of this study, copper, lead and
zinc deposition became mass-transport controlled at poten-
tials more negative than -0.2, -0.6 and -1.2 V vs. SCE,
respectively.

Efficiency of metal removal by the recirculating flow-
through cell

In flow-through cell performance studies, the removal
of Cu(II), Pb(II) and Zn(II) was conducted in the recircula-
tion mode. The depletion of the metals concentration by
potentiostatic electrolysis at the reticulated carbon cath-
odes was evaluated by measuring the remaining metallic
concentration in the catholyte compartment solution as a
function of the electrolysis time. The levels of metals were
quantified by atomic absorption spectrometry. Each ex-
periment was carried out using 3.5 L of a solution with the
same composition as that used in the preliminary experi-
ments; the anolyte contained only a supporting electrolyte
with no metallic ions. A potential of -0.3 V for copper, -0.8
V for lead and -1.35 V vs. SCE for zinc was applied at the
RVC cathode for the electrodeposition of the metals. These
potential values were the mid point of the limiting current
plateaus obtained in the experiments with the GCRDE.

As a preliminary test of the cell performance removal
of copper from sulphate media was chosen due to its well
known behavior under bulk electrolysis conditions that is
widely found in the literature4-6, 9,10. Figure 5 shows the
decay of copper concentration during the time of electroly-
sis. A 60 ppi RVC cathode was used under a flow rate of
120 L/h. After 15 min. of recirculation in open circuit, 48
mg/L of copper were found in solution using AAS analysis.
After the cathode polarization at -0.3 V vs. SCE the amount
of copper remaining in solution decreased exponentially
with the time. After 30 min. of polarization the concentra-
tion was 0.1 mg/L. Literature reports10 removal rates of
2.1 mg.L-1 min-1 considering the time taken for 90 % of
removal from the initial value (t90%). In our case the cell
shown 6.6 mg.L-1 min-1 of removal rate. Table 1 shows the
comparison between the results from the literature with
data taken from Fig. 5. The better performance of the cell
designed for this work is evident. Using a lower porosity
RVC cathode, lower potential for Cu(II) reduction, which
means saving of energy, and lower flow rate, that makes
the details of construction simpler, our cell presented a
greater removal rate than the design used in Ref. 10.

In a new series of experiments using lead containing
electrolyte the role of the flow rate on the cell performance
was investigated. Electrolysis was carried out using poten-
tial of -0.8 V vs. SCE. Figure 6 illustrates the decreasing in
normalized Pb(II) concentration, [C(t)/C(0)], plotted
against the length of time of electrolysis, using different
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Table 1. Removal of copper ion from sulphate medium. Comparison between cell performances.

RVC grade 
(ppi)

Flow rate
(m s-1)

Initial [Cu(II)]
(mg/L)

t90%
(min)

Removal rate
(mg/L min)

Final [Cu(II)]
(mg/L)

Ref. 10 100 0.04 52 22.5 2.1 0.4
This work 60 0.004 48 6.5 6.6 0.1

BERTAZZOLI, R. ; WIDNER, R. C. ; LANZA, M. R. V. ; IGLIA, R. A. ; SOUSA, M. F. B.; Electrolytic Removal of Metals Using a Flow-Through Cell with a 
Reticulated Vitreous Carbon Cathode. Journal of the Brazilian Chemical Society; v. 8, n.5, p. 487-493, 1997.
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mass-transfer controlled condition18. The limiting currents
measured at the mid point of the plateaus were plotted as a
function of the square roots of the rotation rates (I vs. ω1/2)
as shown in the insets of Figs. 2, 3 and 4. As predicted by
the Levich equation, the plots were linear, confirming the
fact that under the conditions of this study, copper, lead and
zinc deposition became mass-transport controlled at poten-
tials more negative than -0.2, -0.6 and -1.2 V vs. SCE,
respectively.

Efficiency of metal removal by the recirculating flow-
through cell

In flow-through cell performance studies, the removal
of Cu(II), Pb(II) and Zn(II) was conducted in the recircula-
tion mode. The depletion of the metals concentration by
potentiostatic electrolysis at the reticulated carbon cath-
odes was evaluated by measuring the remaining metallic
concentration in the catholyte compartment solution as a
function of the electrolysis time. The levels of metals were
quantified by atomic absorption spectrometry. Each ex-
periment was carried out using 3.5 L of a solution with the
same composition as that used in the preliminary experi-
ments; the anolyte contained only a supporting electrolyte
with no metallic ions. A potential of -0.3 V for copper, -0.8
V for lead and -1.35 V vs. SCE for zinc was applied at the
RVC cathode for the electrodeposition of the metals. These
potential values were the mid point of the limiting current
plateaus obtained in the experiments with the GCRDE.

As a preliminary test of the cell performance removal
of copper from sulphate media was chosen due to its well
known behavior under bulk electrolysis conditions that is
widely found in the literature4-6, 9,10. Figure 5 shows the
decay of copper concentration during the time of electroly-
sis. A 60 ppi RVC cathode was used under a flow rate of
120 L/h. After 15 min. of recirculation in open circuit, 48
mg/L of copper were found in solution using AAS analysis.
After the cathode polarization at -0.3 V vs. SCE the amount
of copper remaining in solution decreased exponentially
with the time. After 30 min. of polarization the concentra-
tion was 0.1 mg/L. Literature reports10 removal rates of
2.1 mg.L-1 min-1 considering the time taken for 90 % of
removal from the initial value (t90%). In our case the cell
shown 6.6 mg.L-1 min-1 of removal rate. Table 1 shows the
comparison between the results from the literature with
data taken from Fig. 5. The better performance of the cell
designed for this work is evident. Using a lower porosity
RVC cathode, lower potential for Cu(II) reduction, which
means saving of energy, and lower flow rate, that makes
the details of construction simpler, our cell presented a
greater removal rate than the design used in Ref. 10.

In a new series of experiments using lead containing
electrolyte the role of the flow rate on the cell performance
was investigated. Electrolysis was carried out using poten-
tial of -0.8 V vs. SCE. Figure 6 illustrates the decreasing in
normalized Pb(II) concentration, [C(t)/C(0)], plotted
against the length of time of electrolysis, using different
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Table 1. Removal of copper ion from sulphate medium. Comparison between cell performances.

RVC grade 
(ppi)

Flow rate
(m s-1)

Initial [Cu(II)]
(mg/L)

t90%
(min)

Removal rate
(mg/L min)

Final [Cu(II)]
(mg/L)

Ref. 10 100 0.04 52 22.5 2.1 0.4
This work 60 0.004 48 6.5 6.6 0.1
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À medida que o potencial torna-se mais negativo, ocorre um decréscimo na corrente anódica; em cerca de
!0,02 V, a corrente torna-se zero em razão do término do processo de oxidação dos íons ferro(II).

A curva C representa o voltamograma para a solução de ferro(III) no mesmo meio. Aqui, uma curva
catódica resulta da redução de íons ferro(III) para o estado bivalente. O potencial de meia-onda é idêntico
àquele da curva anódica, indicando que a oxidação e a redução das duas espécies de ferro são perfeitamente
reversíveis no eletrodo de trabalho.

A curva B é o voltamograma de uma mistura equimolar de ferro(II) e ferro(III). A porção da curva
abaixo da linha de corrente igual a zero corresponde à oxidação do ferro(II); essa reação cessa em um
potencial aplicado igual ao potencial de meia-onda. A porção superior da curva é decorrente da  redução
do ferro(III).

Ondas do Oxigênio

O oxigênio dissolvido é facilmente reduzido em vários eletrodos; uma solução aquosa saturada com ar
exibe duas ondas distintas para o oxigênio, conforme mostra a Figura 23-11. A primeira resulta da redução
do oxigênio para formar peróxido

O2(g) " 2H" " 2e! 8 H2O2

A segunda corresponde à redução posterior do peróxido de hidrogênio

H2O2 " 2H" " 2e! 8 2H2O

Como se poderia esperar, as duas ondas têm alturas iguais. A Figura 23-11 mostra a soma dos dois proces-
sos nas proximidades da segunda onda.

As medidas voltamétricas fornecem um método conveniente e
amplamente utilizado para determinar oxigênio dissolvido em soluções.
Na determinação de outras espécies, contudo, geralmente o oxigênio
interfere nas medidas. Geralmente a solução é desaerada por vários mi-
nutos borbulhando-se um gás inerte de elevada pureza (purga). Durante
a análise, um fluxo do mesmo gás, normalmente nitrogênio, é mantido
acima da superfície para prevenir a reentrada de oxigênio na solução.

Aplicações da Voltametria Hidrodinâmica

Atualmente, as utilizações mais importantes da voltametria hidrodinâmica incluem (1) detecção e deter-
minação de espécies químicas à medida que elas deixam colunas cromatográficas ou um sistema de fluxo
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saturada com ar. A curva inferior é para uma solução
na qual o oxigênio foi removido pelo borbulhamento
de nitrogênio através da solução.

A purga é um processo por meio 
do qual gases dissolvidos são
removidos de uma solução 
borbulhando-se um gás inerte, 
por exemplo, nitrogênio, argônio 
ou hélio, através da solução.
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Na determinação de outras espécies, contudo, geralmente o oxigênio
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na qual o oxigênio foi removido pelo borbulhamento
de nitrogênio através da solução.
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ou hélio, através da solução.
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1) Polarografia: Voltametria usando eletrodo de gota de Hg
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• Sinais de excitação: funções voltagem-tempo aplicadas ao 
eletrodo

• Gráfico: “Voltamograma”

23B VOLTAMETRIA DE VARREDURA LINEAR

No primeiro e mais simples método voltamétrico, o potencial no eletrodo
de trabalho pode ser aumentado ou diminuído a uma velocidade típica de
2 a 5 mV s!1. Então, a corrente, que geralmente está na faixa de micro-
ampères, é registrada para fornecer um voltamograma, que é um gráfico
da corrente em função do potencial aplicado.

23B-1 Instrumentos Voltamétricos
A Figura 23-2 mostra os componentes de um sistema simples utilizado
no desenvolvimento de medidas voltamétricas de varredura linear. A
célula é constituída de três eletrodos imersos em uma solução contendo
o analito e também um excesso de um eletrólito não reativo chamado
eletrólito de suporte. (Note a similaridade dessa célula com aquela da
eletrólise com potencial controlado mostrada na Figura 22-7.) Um dos
três eletrodos é o eletrodo de trabalho, cujo potencial em relação a um
eletrodo de referência varia linearmente com o tempo. As dimensões do eletrodo de trabalho são mantidas
pequenas para aumentar sua tendência em se tornar polarizado. O eletrodo de referência tem um potencial
que permanece constante durante o experimento. O terceiro eletrodo é um contra-eletrodo, que freqüente-
mente é um fio de platina enrolado ou um poço de mercúrio. Na célula, a corrente flui entre o eletrodo de
trabalho e o contra-eletrodo.4 A fonte de sinal é uma fonte cc variável que consiste em uma bateria ligada
em série com um resistor variável R. O potencial desejado é selecionado movimentando-se o contato C para
uma posição apropriada no resistor. O voltímetro digital tem uma resistência tão elevada ("1011 Æ) que
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Figura 23-1 Sinais de excitação de tensão versus tempos empregados na voltametria.

Um eletrólito de suporte é um sal
adicionado em excesso à solução do
analito. Mais comumente, é um sal de
um metal alcalino que não reage no
eletrodo de trabalho nos potenciais
que estão sendo empregados. O sal
reduz os efeitos da migração e
diminui a resistência da solução.

O eletrodo de trabalho é aquele
no qual o analito é oxidado ou
reduzido. O potencial entre o
eletrodo de trabalho e o eletrodo
de referência é controlado. 
A corrente de eletrólise flui entre 
o eletrodo de trabalho e o 
contra-eletrodo.

4No início, a voltametria era realizada com o sistema de dois eletrodos em vez de três eletrodos mostrado na Figura 23-2. Com o sistema de dois
eletrodos, o segundo tanto pode ser um eletrodo metálico grande, como um poço de mercúrio, ou um eletrodo de referência suficientemente grande
para prevenir sua polarização durante um experimento. Esse segundo eletrodo combina as funções de eletrodo de referência e de contra-eletrodo na
Figura 23-2. Aqui, considera-se que o potencial neste segundo eletrodo permaneça constante durante a varredura, assim o potencial no
microeletrodo é simplesmente a diferença entre o potencial aplicado e o potencial no segundo eletrodo. Com soluções de elevada resistência elétrica,
contudo, esta consideração não é válida porque a queda IR se torna significativa e aumenta à medida que a corrente se eleva. A conseqüência são
voltamogramas distorcidos. Atualmente, quase toda a voltametria é realizada com sistemas de três eletrodos.
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1.3 Faradaic Processes and Factors Affecting Rates of Electrode Reactions I 23

ideal nonpolarizable electrode (or ideal depolarized electrode) is thus an electrode whose
potential does not change upon passage of current, that is, an electrode of fixed potential.
Nonpolarizability is characterized by a vertical region on an i E curve (Figure 1.3.5b). An
SCE constructed with a large area mercury pool would approach ideal nonpolarizability
at small currents.

1.3.3 Factors Affecting Electrode Reaction Rate and Current
Consider an overall electrode reaction,   +  ne ^ R, composed of a series of steps that
cause the conversion of the dissolved oxidized species, O, to a reduced form, R, also in
solution (Figure 1.3.6). In general, the current (or electrode reaction rate) is governed by
the rates of processes such as (1, 2):

1. Mass transfer (e.g., of   from the bulk solution to the electrode surface).
2. Electron transfer at the electrode surface.
3. Chemical reactions preceding or following the electron transfer. These might be

homogeneous processes (e.g., protonation or dimerization) or heterogeneous
ones (e.g., catalytic decomposition) on the electrode surface.

4. Other surface reactions, such as adsorption, desorption, or crystallization (elec 
trodeposition).

The rate constants for some of these processes (e.g., electron transfer at the electrode sur 
face or adsorption) depend upon the potential.

The simplest reactions involve only mass transfer of a reactant to the electrode, het 
erogeneous electron transfer involving nonadsorbed species, and mass transfer of the
product to the bulk solution. A representative reaction of this sort is the reduction of the
aromatic hydrocarbon 9,10 diphenylanthracene (DPA) to the radical anion ( D P AT ) in an
aprotic solvent (e.g., N   dimethylformamide). More complex reaction sequences involv 
ing a series of electron transfers and protonations, branching mechanisms, parallel paths,
or modifications of the electrode surface are quite common. When a steady state current is
obtained, the rates of all reaction steps in a series are the same. The magnitude of this cur 
rent is often limited by the inherent sluggishness of one or more reactions called rate 
determining steps. The more facile reactions are held back from their maximum rates by

Electrode surface region Bulk solution

Electrode

Figure 1.3.6 Pathway of a
general electrode reaction.
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Figura 23-3 Alguns tipos comuns de eletrodos voltamétricos: (a) um eletrodo de disco; (b) um eletrodo de gota pendente de
mercúrio; (c) um eletrodo gotejante de mercúrio; (d) um eletrodo de gota estática de mercúrio.

Eletrodos de Hg
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Figura 23-3 Alguns tipos comuns de eletrodos voltamétricos: (a) um eletrodo de disco; (b) um eletrodo de gota pendente de
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0,1 mol L!1 em KCl, que serve como eletrólito de suporte. A semi-reação no eletrodo de trabalho é a
reação reversível

A " ne! P

Por conveniência, ignoramos as cargas de A e P.
Os voltamogramas de varredura linear obtidos sob condições de

baixa velocidade de varredura (de poucos milivolts por segundo) geral-
mente têm a forma de uma curva sigmoidal (forma de !) chamada de
onda voltamétrica. A corrente constante observada após o rápido
aumento (ponto Z na Figura 23-5) é chamada corrente limite il, porque
é limitada pela velocidade na qual o reagente é conduzido à superfície
do eletrodo por processos de transporte de massa. Correntes limite
geralmente são diretamente proporcionais às concentrações dos
reagentes. Portanto, podemos escrever

il # kcA

onde cA é a concentração do analito e k, uma constante. A voltametria
de varredura linear quantitativa baseia-se nessa relação.

O potencial no qual a corrente é igual à metade da corrente limite é
denominado potencial de meia-onda e tem o símbolo E1/2. O potencial
de meia-onda está aproximadamente relacionado com o potencial pa-

drão para a semi-reação, mas geralmente não é idêntico a essa constante. Algumas vezes os potenciais de
meia-onda são úteis na identificação de componentes de uma solução.

Para obter correntes limites reprodutíveis de maneira rápida, tanto (1) a solução quanto o eletrodo pre-
cisam estar sob movimento reprodutível e constante ou (2) um eletrodo gotejante de mercúrio deve ser uti-
lizado. A voltametria de varredura linear na qual a solução é agitada ou na qual o eletrodo permanece em
rotação é conhecida como voltametria hidrodinâmica. A voltametria com o eletrodo gotejante de mer-
cúrio é chamada polarografia.

No tipo de voltametria de varredura linear discutido até aqui, o potencial varia de forma suficiente-
mente vagarosa e a transferência de massa é rápida de modo que um estado estacionário possa ser alcança-
do na superfície do eletrodo. Conseqüentemente, o transporte de massa do analito A para o eletrodo apenas
balanceia sua velocidade de redução no eletrodo. De maneira análoga, o transporte de massa de P para
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Figura 23-5 Voltamograma de varredura linear
para a redução da espécie hipotética A, para formar o
produto P. A corrente limite il é proporcional à
concentração do analito e é empregada na análise
quantitativa. O potencial de meia-onda E1/2 está
relacionado ao potencial padrão para a semi-reação e
normalmente é utilizado na identificação qualitativa
da espécie. O potencial de meia-onda é aquele
aplicado no qual a corrente i é il/2.

Uma onda voltamétrica é aquela
na forma de !, obtida em gráficos
da corrente versus voltagem na
voltametria.

O potencial de meia-onda ocorre
quando a corrente é igual à metade
do valor limite.

Na voltametria, a corrente limite é
o patamar de corrente que é 
observado no topo da onda
voltamétrica. Isso ocorre porque a
concentração do analito na 
superfície cai a zero. Nesse ponto, 
a velocidade de transferência de
massa está em seu valor máximo. 
O platô da corrente limite é um
exemplo de polarização completa
de concentração.
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Skoog, D. A.; West, D. M.; Holler, F. J.; Crounch, S. R.; Fundamentos de Química Analítica; 8a Ed.;Thomson Press; 2006; 1050 p. 

As correntes voltamétricas dependem do gradiente de concentração que é estabelecido muito próxi-
mo do eletrodo durante a eletrólise. Para visualizar esses gradientes, considere os perfis de concen-
tração/distância quando a redução descrita na seção anterior for realizada em um eletrodo planar imerso
em uma solução agitada vigorosamente. Para entender esses perfis, primeiro consideramos os diferentes
tipos de fluxos de líquidos que possam existir em uma solução mantida sob agitação. Podemos identificar
dois tipos de fluxo, dependendo da velocidade média, como mostra a Figura 23-6. O fluxo laminar ocorre
a baixas velocidades e apresenta um movimento suave e regular. O fluxo turbulento, ao contrário, acon-
tece em altas velocidades e possui um movimento irregular e flutuante. Em uma célula eletroquímica agi-
tada, temos uma região de fluxo turbulento no seio da solução distante do eletrodo e também uma região
de fluxo laminar à medida que se aproxima do eletrodo. Essas regiões são ilustradas na Figura 23-7. Na
região do fluxo laminar, as camadas do líquido deslizam umas sobre as outras em uma direção paralela à
superfície do eletrodo. Na região muito próxima ao eletrodo, a uma distância d cm da superfície, forças
de atrito resultam em uma região onde a velocidade do fluxo é essencialmente zero. A fina camada de
solução nesta região é uma camada estagnada conhecida como camada de difusão de Nernst. É apenas
nos limites da camada de difusão de Nernst que as concentrações de reagentes e produtos variam em
função da distância da superfície do eletrodo e nos quais existe um gradiente de concentração. Isto é, nas
regiões de fluxo laminar e de fluxo turbulento, a convecção mantém a concentração de A em seu valor
original e a concentração de P em níveis muito baixos.
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Figura 23-6 Visualização dos padrões de fluxo
em uma corrente de fluido. O fluxo laminar,
mostrado à esquerda, torna-se um fluxo turbulento
à medida que a velocidade do fluido aumenta. No
fluxo turbulento, as moléculas se movem de uma
forma irregular, em ziguezague e existem
redemoinhos e turbilhões no movimento. No fluxo
laminar as linhas são estáveis conforme as camadas
do líquido deslizam umas sobre as outras de uma
forma regular. (De An Album of Fluid Motion,
montado por Milton Van Dyke, n. 152, fotografia de
Thomas Corke e Hassan Nagib, Parabolic Press,
Stanford, Califórnia, 1982.)

Figura 23-7 Padrões de fluxo e regiões de interesse próximas ao eletrodo de trabalho na voltametria hidrodinâmica.
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A Figura 23-8a mostra os perfis de concentração de A em três potenciais denominados X, Y e Z na
Figura 23-5. A solução é dividida em duas regiões. Uma delas é o seio da solução, em que o transporte de
massa ocorre pela convecção mecânica causada pela agitação. A concentração de A nessa região é cA. A
segunda região corresponde à camada de difusão de Nernst, que está localizada imediatamente adjacente à
superfície do eletrodo e que tem uma espessura de d cm. Tipicamente, d varia de 0,01 a 0,001 cm, depen-
dendo da eficiência da agitação e da viscosidade do líquido. Na camada de difusão, o transporte de massa
tem lugar apenas por difusão. Entretanto, com a agitação, a difusão é limitada a uma camada bastante
estreita de líquido e não pode se estender indefinidamente para a solução. Como conseqüência, correntes
estáveis, controladas pela difusão, são observadas pouco tempo após a aplicação do potencial.

A Figura 23-8b fornece perfis de concentração para P nos três potenciais, X, Y e Z. Na região de
difusão de Nernst, a concentração de P diminui linearmente com o distanciamento da superfície do eletro-
do e se aproxima de zero em d.

Observe nas figuras que, sob o potencial X, a concentração de equilíbrio da espécie A na superfície do
eletrodo foi reduzida para cerca de 80% de seu valor original, enquanto a concentração de equilíbrio de P
aumentou em uma proporção equivalente (isto é, ! cA " ). Sob o potencial Y, que corresponde ao po-
tencial de meia-onda, as concentrações de equilíbrio das duas espécies na superfície do eletrodo são apro-
ximadamente as mesmas e são iguais a cA/2. Finalmente, sob o potencial Z e após este, a concentração de 
A na superfície se aproxima de zero, ao passo que a de P se aproxima do valor original da concentração 
de A, ou seja, cA. Sob potenciais mais negativos que Z, essencialmente todos os íons de A próximos à super-
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reação reversível

A " ne! P
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Na voltametria, a corrente limite é
o patamar de corrente que é 
observado no topo da onda
voltamétrica. Isso ocorre porque a
concentração do analito na 
superfície cai a zero. Nesse ponto, 
a velocidade de transferência de
massa está em seu valor máximo. 
O platô da corrente limite é um
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Skoog, D. A.; West, D. M.; Holler, F. J.; Crounch, S. R.; Fundamentos de Química Analítica; 8a Ed.;Thomson Press; 2006; 1050 p. 

fície do eletrodo são imediatamente reduzidos a P. Os íons P formados dessa maneira difundem rapida-
mente para o interior da solução, assim a concentração de P na camada superficial permanece constante e
igual em cA.

Correntes Voltamétricas

Em qualquer ponto de um experimento voltamétrico a corrente descrita na Figura 23-5 é determinada por
uma combinação da (1) velocidade de transporte de massa de A para o limite da camada de difusão de
Nernst por convecção e (2) pela velocidade de transporte de A da parte externa da camada de difusão para
a superfície do eletrodo. Como o produto P da eletrólise se difunde para regiões mais distantes da superfí-
cie do eletrodo e acaba sendo removido também pela convecção, uma corrente contínua é necessária para
manter as concentrações na superfície demandadas pela equação de Nernst. A convecção, contudo, man-
tém um suprimento constante da espécie A no limite externo da camada de difusão. Assim sendo, resulta
uma corrente de estado estacionário que é determinada pelo potencial aplicado.

Nesse experimento voltamétrico, a corrente é uma medida quantitativa de quão rápida a espécie A está
sendo conduzida à superfície do eletrodo; esta velocidade é dada por em que x é a distância, em
centímetros, da superfície do eletrodo. Para um eletrodo planar, pode-se  mostrar que a corrente é dada pela
expressão

(23-2)

em que i é a corrente em ampères, n é o número de mols de elétrons por mol de analito reduzido, F é o fara-
day, A é a área superficial do eletrodo em cm2, DA é o coeficiente de difusão de A em cm2s!1 e cA é a con-
centração de A em mol cm!3. Observe que é a inclinação da parte inicial dos perfis de concentração
exibidos na Figura 23-8a; essas inclinações podem ser aproximadas por /d. Portanto, a Equação
23-2 se reduz a

(23-3)

em que a constante kA é igual a nFADA/d.
A Equação 23-3 mostra que, à medida que diminui, como resultado de potenciais aplicados mais

elevados, a corrente aumenta até que a concentração na superfície se aproxime de zero, ponto no qual a
corrente torna-se constante e independente do potencial aplicado. Dessa forma, quando S 0, a corrente
torna-se a corrente limite il (ver Figura 23-5) e

(23-4)

Essa dedução baseia-se em uma simplificação do modelo da camada de
difusão, na qual a interface entre as camadas em movimento e esta-
cionária é vista como uma fronteira muito bem definida na qual cessa o
transporte por convecção e se inicia o transporte por difusão. Todavia,
esse modelo simplificado fornece uma boa aproximação da relação
entre a corrente e as variáveis que a afetam.6

il "
nFADA

d
cA " kAcA

c0
A

c0
A

i "
nFADA

d
AcA ! c0

AB " kA(cA ! c0
A)

AcA ! c0
AB

0cA/0x

i " nFADA a0cA

0x
b

0cA/0x
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6Para um tratamento mais rigoroso, ver A. J. Bard e L. R. Faulkner, Electrochemical Methods, 2. ed. Nova York: Wiley, p. 137-153, 2001.

! DESAFIO: Mostre que as
unidades da Equação 23-4 são
ampères se as unidades das
grandezas contidas na equação 
são as que seguem:

Grandeza Unidades
n mol de elétrons/mol do

analito
F coulomb/mol de elétrons
A cm2

DA cm2 s!1

cA mol do analito/cm3

d cm
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cie do eletrodo e acaba sendo removido também pela convecção, uma corrente contínua é necessária para
manter as concentrações na superfície demandadas pela equação de Nernst. A convecção, contudo, man-
tém um suprimento constante da espécie A no limite externo da camada de difusão. Assim sendo, resulta
uma corrente de estado estacionário que é determinada pelo potencial aplicado.

Nesse experimento voltamétrico, a corrente é uma medida quantitativa de quão rápida a espécie A está
sendo conduzida à superfície do eletrodo; esta velocidade é dada por em que x é a distância, em
centímetros, da superfície do eletrodo. Para um eletrodo planar, pode-se  mostrar que a corrente é dada pela
expressão

(23-2)

em que i é a corrente em ampères, n é o número de mols de elétrons por mol de analito reduzido, F é o fara-
day, A é a área superficial do eletrodo em cm2, DA é o coeficiente de difusão de A em cm2s!1 e cA é a con-
centração de A em mol cm!3. Observe que é a inclinação da parte inicial dos perfis de concentração
exibidos na Figura 23-8a; essas inclinações podem ser aproximadas por /d. Portanto, a Equação
23-2 se reduz a

(23-3)

em que a constante kA é igual a nFADA/d.
A Equação 23-3 mostra que, à medida que diminui, como resultado de potenciais aplicados mais

elevados, a corrente aumenta até que a concentração na superfície se aproxime de zero, ponto no qual a
corrente torna-se constante e independente do potencial aplicado. Dessa forma, quando S 0, a corrente
torna-se a corrente limite il (ver Figura 23-5) e

(23-4)

Essa dedução baseia-se em uma simplificação do modelo da camada de
difusão, na qual a interface entre as camadas em movimento e esta-
cionária é vista como uma fronteira muito bem definida na qual cessa o
transporte por convecção e se inicia o transporte por difusão. Todavia,
esse modelo simplificado fornece uma boa aproximação da relação
entre a corrente e as variáveis que a afetam.6
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! DESAFIO: Mostre que as
unidades da Equação 23-4 são
ampères se as unidades das
grandezas contidas na equação 
são as que seguem:
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analito
F coulomb/mol de elétrons
A cm2

DA cm2 s!1

cA mol do analito/cm3

d cm
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CA – Concentração de A no seio da solução

CA
0 – Concentração de A na sup. do eletrodo

d – Espessura da Camada de Difusão de Nernst

D – Coeficiente de Difusão de A
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Relações Corrente/Voltagem para Reações Reversíveis

Para deduzir uma equação para a curva sigmoidal apresentada na Figura
23-5, podemos substituir o termo il da Equação 23.4 por kAcA na
Equação 23-3 e rearranjá-la, obtendo

(23-5)

A concentração superficial de P também pode ser expressa em termos da corrente empregando-se uma
relação similar à Equação 23-3. Isto é,

(23-6)

em que o sinal negativo resulta da inclinação negativa do perfil de concentração de P. Observe que agora
DP é o coeficiente de difusão de P. Entretanto, dissemos anteriormente que, durante a eletrólise, a concen-
tração de P aproxima-se de zero na solução e, portanto, quando cP ! 0,

(23-7)

em que kP ! "nFADP/d. Rearranjando essa última equação, temos

(23-8)

Se agora substituirmos as Equações 23-5 e 23-8 na Equação 23-1, e rearranjarmos, obtemos

(23-9)

O potencial de meia-onda, E1/2, é definido como aquele aplicado quan-
do a corrente i corresponde à metade da corrente limite. Vemos, a partir
da Equação 23-9 que quando i ! il/2, o terceiro termo do lado direito
dessa equação torna-se igual a zero. Nesse ponto, Eapl ! E1/2 e

E1/2 ! " (23-10)

Se desta vez substituirmos essa expressão na Equação 23-9, obtemos uma equação para o voltamograma
mostrado na Figura 23-5;

Eapl ! E1/2 " (23-11)

Freqüentemente, a razão kA/kP contida na Equação 23-10 aproxima-se da unidade, de modo que, para a
espécie A, podemos escrever

E1/2 ! EA
0 " Eref (23-12)
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! Embora nosso modelo seja 
simplificado, ele fornece um
cenário razoavelmente exato dos
processos que ocorrem na interface
eletrodo/solução.

! O potencial de meia-onda é um
identificador do par redox e 
relaciona-se intimamente com o
potencial padrão de redução.
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! Embora nosso modelo seja 
simplificado, ele fornece um
cenário razoavelmente exato dos
processos que ocorrem na interface
eletrodo/solução.

! O potencial de meia-onda é um
identificador do par redox e 
relaciona-se intimamente com o
potencial padrão de redução.

Relações Corrente/Voltagem para Reações Irreversíveis

Muitos processos voltamétricos, particularmente aqueles associados a
sistemas orgânicos, são parcial ou totalmente irreversíveis, o que produz
curvas mal definidas. A descrição quantitativa de tais ondas requer um
termo adicional (envolvendo a energia de ativação da reação) na
Equação 23-11 para que seja levada em conta a cinética do processo
eletródico. Embora os potenciais de meia-onda para as reações irrever-
síveis mostrem geralmente alguma dependência com a concentração,
normalmente as correntes de difusão permanecem linearmente rela-
cionadas à concentração; muitos processos irreversíveis podem, portan-
to, ser adaptados às análises quantitativas.

Voltamogramas para Misturas de Reagentes

De forma geral, as espécies eletroativas presentes em uma mistura com-
portam-se de maneira independente umas das outras em um eletrodo
voltamétrico; um voltamograma para uma mistura é, então, simples-
mente a soma das ondas dos componentes individuais. A Figura 23-9
mostra os voltamogramas para um par de misturas contendo dois com-
ponentes. Os potenciais de meia-onda dos dois reagentes diferem em
cerca de 0,1 V na curva A e em cerca de 0,2 V na curva B. Observe que
um único voltamograma pode permitir a determinação quantitativa de
duas ou mais espécies desde que haja uma diferença suficiente entre os
sucessivos potenciais de meia-onda para permitir a avaliação de cor-
rentes de difusão individuais. Geralmente, alguns décimos de volts são
necessários para separar as espécies diferentes.

Voltamogramas Anódicos e Mistos Anódicos/Catódicos

As curvas anódicas, assim como as catódicas, são encontradas em
voltametria. Um exemplo de uma curva anódica é ilustrado na curva A
da Figura 23-10, na qual a reação do eletrodo envolve a oxidação de
ferro(II) para o ferro(III) na presença de íons citrato. Observe que, por
convenção, é atribuído um valor negativo para a corrente anódica. Uma
corrente limite é obtida em cerca de !0,1 V, em virtude da semi-reação

Fe2! Fe3! ! e"8
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Figura 23-9 Voltamogramas para
misturas contendo dois componentes.
Os potenciais de meia-onda diferem
em 0,1 V na curva A e em 0,2 V na
curva B.
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Figura 23-10 Comportamento voltamétrico
de ferro(II) e ferro(III) em meio contendo citrato.
Curva A: onda anódica para uma solução na qual
c # 1 $ 10"4 mol L"1. Curva B: onda
anódica/catódica para uma solução na qual 
c # c # 0,5 $ 10"4 mol L"1. Curva C:
onda catódica para uma solução na qual 
c # 1 $ 10"4 mol L"1.Fe3 !
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Um processo eletroquímico tal como
A ! ne" 8 P é dito reversível se a
equação de Nernst for obedecida
sob as condições do experimento.
Em um sistema totalmente 
irreversível, a reação direta ou a
inversa é tão lenta que pode ser
considerada completamente
desprezível. Em um sistema 
parcialmente reversível, a reação
em uma direção é muito mais lenta
que na outra, mas ela não é 
insignificante. Um processo que
parece reversível em uma escala 
de tempo lenta pode mostrar 
sinais de irreversibilidade quando 
a escala de tempo do experimento
for mais rápida.

Quando:  i = il /2

Seletividade via E1/2
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Voltamogramas mistos (catódico/anódico)
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sucessivos potenciais de meia-onda para permitir a avaliação de cor-
rentes de difusão individuais. Geralmente, alguns décimos de volts são
necessários para separar as espécies diferentes.

Voltamogramas Anódicos e Mistos Anódicos/Catódicos

As curvas anódicas, assim como as catódicas, são encontradas em
voltametria. Um exemplo de uma curva anódica é ilustrado na curva A
da Figura 23-10, na qual a reação do eletrodo envolve a oxidação de
ferro(II) para o ferro(III) na presença de íons citrato. Observe que, por
convenção, é atribuído um valor negativo para a corrente anódica. Uma
corrente limite é obtida em cerca de !0,1 V, em virtude da semi-reação

Fe2! Fe3! ! e"8
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Um processo eletroquímico tal como
A ! ne" 8 P é dito reversível se a
equação de Nernst for obedecida
sob as condições do experimento.
Em um sistema totalmente 
irreversível, a reação direta ou a
inversa é tão lenta que pode ser
considerada completamente
desprezível. Em um sistema 
parcialmente reversível, a reação
em uma direção é muito mais lenta
que na outra, mas ela não é 
insignificante. Um processo que
parece reversível em uma escala 
de tempo lenta pode mostrar 
sinais de irreversibilidade quando 
a escala de tempo do experimento
for mais rápida.

A – Somente Fe(II)

B – Fe(II) / Fe(III)

C – Somente Fe(III)
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Ondas Voltamétricas de Oxigênio

- “Purga” com N2, Ar ou He

- “Interferência”

À medida que o potencial torna-se mais negativo, ocorre um decréscimo na corrente anódica; em cerca de
!0,02 V, a corrente torna-se zero em razão do término do processo de oxidação dos íons ferro(II).

A curva C representa o voltamograma para a solução de ferro(III) no mesmo meio. Aqui, uma curva
catódica resulta da redução de íons ferro(III) para o estado bivalente. O potencial de meia-onda é idêntico
àquele da curva anódica, indicando que a oxidação e a redução das duas espécies de ferro são perfeitamente
reversíveis no eletrodo de trabalho.

A curva B é o voltamograma de uma mistura equimolar de ferro(II) e ferro(III). A porção da curva
abaixo da linha de corrente igual a zero corresponde à oxidação do ferro(II); essa reação cessa em um
potencial aplicado igual ao potencial de meia-onda. A porção superior da curva é decorrente da  redução
do ferro(III).

Ondas do Oxigênio

O oxigênio dissolvido é facilmente reduzido em vários eletrodos; uma solução aquosa saturada com ar
exibe duas ondas distintas para o oxigênio, conforme mostra a Figura 23-11. A primeira resulta da redução
do oxigênio para formar peróxido

O2(g) " 2H" " 2e! 8 H2O2

A segunda corresponde à redução posterior do peróxido de hidrogênio

H2O2 " 2H" " 2e! 8 2H2O

Como se poderia esperar, as duas ondas têm alturas iguais. A Figura 23-11 mostra a soma dos dois proces-
sos nas proximidades da segunda onda.

As medidas voltamétricas fornecem um método conveniente e
amplamente utilizado para determinar oxigênio dissolvido em soluções.
Na determinação de outras espécies, contudo, geralmente o oxigênio
interfere nas medidas. Geralmente a solução é desaerada por vários mi-
nutos borbulhando-se um gás inerte de elevada pureza (purga). Durante
a análise, um fluxo do mesmo gás, normalmente nitrogênio, é mantido
acima da superfície para prevenir a reentrada de oxigênio na solução.

Aplicações da Voltametria Hidrodinâmica

Atualmente, as utilizações mais importantes da voltametria hidrodinâmica incluem (1) detecção e deter-
minação de espécies químicas à medida que elas deixam colunas cromatográficas ou um sistema de fluxo
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saturada com ar. A curva inferior é para uma solução
na qual o oxigênio foi removido pelo borbulhamento
de nitrogênio através da solução.

A purga é um processo por meio 
do qual gases dissolvidos são
removidos de uma solução 
borbulhando-se um gás inerte, 
por exemplo, nitrogênio, argônio 
ou hélio, através da solução.
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23B-5 Polarografia
A polarografia de varredura linear foi o primeiro tipo de voltametria a ser descoberto e empregado. Ela
difere da voltametria hidrodinâmica em dois aspectos. Primeiro, não há essencialmente convecção ou
migração e, segundo, um eletrodo gotejante de mercúrio (EGM), como pode ser visto na Figura 23-3c, é
empregado como eletrodo de trabalho. Como não há convecção, apenas a difusão controla as correntes

limite polarográficas. Comparada com a voltametria hidrodinâmica,
entretanto, as correntes limite polarográficas são de uma ordem de
grandeza menor, dado que a convecção está ausente na polarografia.9

Correntes Polarográficas

A corrente em uma célula contendo um eletrodo gotejante de mercúrio sofre variações periódicas corres-
pondentes em freqüência à velocidade de formação da gota. À medida que uma gota se solta do capilar, a
corrente cai para zero, como mostra a Figura 23-16. Conforme a área superficial de uma nova gota aumenta,
o mesmo ocorre com a corrente. A corrente de difusão normalmente é amostrada no máximo da variação
da corrente. Na literatura mais antiga recomendava-se a medida da corrente média porque os instrumentos
respondiam lentamente e amorteciam as oscilações. Como pode ser visto na curva A da Figura 23-16,
alguns polarógrafos modernos têm filtros eletrônicos que permitem que tanto a corrente média quanto a
máxima sejam determinadas, desde que o tempo de gota t seja reprodutível. Observe o efeito de gotas irre-
gulares na parte superior da curva A, provocado provavelmente pela vibração do sistema.

Polarogramas

A Figura 23-16 apresenta dois polarogramas – um para uma solução contendo ácido clorídrico 1,0 mol L!1

e 5,0 " 10!4 mol L!1 de cádmio (curva A) e o segundo apenas para uma solução de ácido clorídrico 1,0
mol L!1 (curva B). A onda polarográfica na curva A ocorre em decorrência da  reação

Cd2# # 2e! # Hg 8 Cd(Hg)

em que Cd(Hg) representa o cádmio elementar dissolvido no mercúrio para formar um amálgama. O rápi-
do aumento na corrente em cerca de !1 V em ambos os polarogramas é provocado pela redução dos íons

hidrogênio para formar o hidrogênio. O exame do polarograma obtido
apenas para o eletrólito de suporte revela que uma pequena corrente,
chamada corrente residual, está presente na célula mesmo na ausência
de íons cádmio.

Assim como na voltametria hidrodinâmica, as correntes limite são
observadas quando a grandeza da corrente é limitada pela velocidade na
qual o analito pode ser conduzido à superfície do eletrodo. Na polaro-
grafia, contudo, o único mecanismo de transporte de massa é a difusão.
Por essa razão, as correntes limite polarográficas são normalmente
denominadas correntes de difusão e a elas é dado o símbolo id. Como
mostrado na Figura 23-16, a corrente de difusão é a diferença entre a
corrente limite máxima (ou média) e a corrente residual. A corrente de
difusão é diretamente proporcional à concentração do analito na
solução, como evidenciado no texto.
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9Referências sobre polarografia incluem A. J. Bard e L. R. Faulkner, Electrochemical Methods, 2. ed., Capítulo 7. Nova York: Wiley, 2001; R. C.
Kapoor e B. S. Aggarwal, Principles of Polarography. Nova York: Wiley, 1991; T. Riley e A. Watson, Polarography and Other Voltammetric
Methods. Nova York: Wiley, 1987; A. M. Bond, Modern Polarographic Methods in Analytical Chemistry. Nova York: Dekker, 1980; I. M. Kolthoff
e J. J. Lingane, Polarography, 2. ed. Nova York: Wiley, 1952.

! Correntes polarográficas são
controladas somente por difusão 
e não por convecção.

Em polarografia, a corrente 
residual é a pequena corrente
observada na ausência de uma
espécie eletroativa.

A corrente de difusão é a corrente
limite observada na polarografia
quando esta é limitada apenas 
pela velocidade da difusão para a
superfície do eletrodo gotejante 
de mercúrio.

! Em polarografia a corrente 
de difusão é proporcional à 
concentração do analito.

Correntes de Difusão no Eletrodo Gotejante de Mercúrio

Para desenvolver uma equação para as correntes de difusão polarográficas, precisamos levar em conside-
ração a velocidade de crescimento do eletrodo esférico, que está relacionada com o tempo da gota em
segundos, t; a velocidade do fluxo de mercúrio por meio do capilar m em mg/s e o coeficiente de difusão
D do analito, em cm2/s. Essas variáveis são consideradas na equação de Ilkovic:

(id)máx ! 708 nD1/2m2/3t1/6c (23-13)10

onde (id)máx é a corrente de difusão máxima em mA, e c refere-se à concentração do analito, em mmol L"1.

Correntes Residuais

A Figura 23-17 mostra uma curva de corrente residual (obtida sob alta
sensibilidade) para uma solução de HCl 0,1 mol L"1. Essa corrente tem
duas fontes. A primeira é a redução de traços de impurezas que estão
quase inevitavelmente presentes na solução do branco. As contribuições
aqui incluem pequenas quantidades de oxigênio dissolvido, íons de
metais pesados existentes na água destilada e impurezas contidas no sal
empregado como eletrólito de suporte.

A segunda componente da corrente residual é a chamada corrente de carga ou capacitiva resultante
do fluxo de elétrons que carrega as gotas de mercúrio em relação à solução; essa corrente pode ser tanto
negativa quanto positiva. Sob potenciais mais negativos que cerca de "0,4 V, um excesso de elétrons da
fonte cc carrega a superfície de cada gota com uma carga negativa. Esse excesso de elétrons é levado com
a gota quando ela se destaca; como cada nova gota é carregada à medida que se forma, isso resulta em uma
corrente pequena, porém contínua. Sob potenciais menos negativos que cerca de "0,4 V, o mercúrio tende
a se tornar mais positivo que a solução. Assim sendo, a cada nova gota formada, os elétrons são repelidos
da superfície para o interior do mercúrio e como resultado uma corrente negativa é gerada. Próximo a "0,4 V
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material é utilizado com permissão de
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10Se for tomada a média da corrente de difusão, em vez da corrente máxima, a constante 708 presente na equação de Ilkovic torna-se 607 porque
(id)médio ! 6/7 (id)máx.

! Na polarografia, normalmente
as correntes são registradas em
microampères. A constante 708 na
Equação 23-13 engloba unidades
tais que a concentração c seja dada
em milimols por litro quando (id) é
dado em microampères, D é
expresso em cm2/s, m em mg/s e 
t é dado em s.
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ração a velocidade de crescimento do eletrodo esférico, que está relacionada com o tempo da gota em
segundos, t; a velocidade do fluxo de mercúrio por meio do capilar m em mg/s e o coeficiente de difusão
D do analito, em cm2/s. Essas variáveis são consideradas na equação de Ilkovic:

(id)máx ! 708 nD1/2m2/3t1/6c (23-13)10

onde (id)máx é a corrente de difusão máxima em mA, e c refere-se à concentração do analito, em mmol L"1.

Correntes Residuais

A Figura 23-17 mostra uma curva de corrente residual (obtida sob alta
sensibilidade) para uma solução de HCl 0,1 mol L"1. Essa corrente tem
duas fontes. A primeira é a redução de traços de impurezas que estão
quase inevitavelmente presentes na solução do branco. As contribuições
aqui incluem pequenas quantidades de oxigênio dissolvido, íons de
metais pesados existentes na água destilada e impurezas contidas no sal
empregado como eletrólito de suporte.

A segunda componente da corrente residual é a chamada corrente de carga ou capacitiva resultante
do fluxo de elétrons que carrega as gotas de mercúrio em relação à solução; essa corrente pode ser tanto
negativa quanto positiva. Sob potenciais mais negativos que cerca de "0,4 V, um excesso de elétrons da
fonte cc carrega a superfície de cada gota com uma carga negativa. Esse excesso de elétrons é levado com
a gota quando ela se destaca; como cada nova gota é carregada à medida que se forma, isso resulta em uma
corrente pequena, porém contínua. Sob potenciais menos negativos que cerca de "0,4 V, o mercúrio tende
a se tornar mais positivo que a solução. Assim sendo, a cada nova gota formada, os elétrons são repelidos
da superfície para o interior do mercúrio e como resultado uma corrente negativa é gerada. Próximo a "0,4 V
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Figura 23-16 Polarogramas para A,
uma solução de HCl 1,0 mol L"1

contendo 5,0 # 10-4 mol L"1 de Cd2$

e B, uma solução de HCl 1,0 mol L"1.
(De D. T. Sawyer, A. Sobkowiak e J. L.
Roberts Jr., Experimental
Electrochemistry for Chemists, 2. ed.
Nova York: Wiley, p. 59, 1995. Este
material é utilizado com permissão de
John Wiley & Sons, Inc.)

10Se for tomada a média da corrente de difusão, em vez da corrente máxima, a constante 708 presente na equação de Ilkovic torna-se 607 porque
(id)médio ! 6/7 (id)máx.

! Na polarografia, normalmente
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em milimols por litro quando (id) é
dado em microampères, D é
expresso em cm2/s, m em mg/s e 
t é dado em s.
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as correntes são registradas em
microampères. A constante 708 na
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tais que a concentração c seja dada
em milimols por litro quando (id) é
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t – tempo de formação da gota (s)

m – velocidade do fluxo de Hg (mg/s)

Polarografia (Eletrodo Gotejante de Hg)



23B-5 Polarografia
A polarografia de varredura linear foi o primeiro tipo de voltametria a ser descoberto e empregado. Ela
difere da voltametria hidrodinâmica em dois aspectos. Primeiro, não há essencialmente convecção ou
migração e, segundo, um eletrodo gotejante de mercúrio (EGM), como pode ser visto na Figura 23-3c, é
empregado como eletrodo de trabalho. Como não há convecção, apenas a difusão controla as correntes

limite polarográficas. Comparada com a voltametria hidrodinâmica,
entretanto, as correntes limite polarográficas são de uma ordem de
grandeza menor, dado que a convecção está ausente na polarografia.9

Correntes Polarográficas

A corrente em uma célula contendo um eletrodo gotejante de mercúrio sofre variações periódicas corres-
pondentes em freqüência à velocidade de formação da gota. À medida que uma gota se solta do capilar, a
corrente cai para zero, como mostra a Figura 23-16. Conforme a área superficial de uma nova gota aumenta,
o mesmo ocorre com a corrente. A corrente de difusão normalmente é amostrada no máximo da variação
da corrente. Na literatura mais antiga recomendava-se a medida da corrente média porque os instrumentos
respondiam lentamente e amorteciam as oscilações. Como pode ser visto na curva A da Figura 23-16,
alguns polarógrafos modernos têm filtros eletrônicos que permitem que tanto a corrente média quanto a
máxima sejam determinadas, desde que o tempo de gota t seja reprodutível. Observe o efeito de gotas irre-
gulares na parte superior da curva A, provocado provavelmente pela vibração do sistema.

Polarogramas

A Figura 23-16 apresenta dois polarogramas – um para uma solução contendo ácido clorídrico 1,0 mol L!1

e 5,0 " 10!4 mol L!1 de cádmio (curva A) e o segundo apenas para uma solução de ácido clorídrico 1,0
mol L!1 (curva B). A onda polarográfica na curva A ocorre em decorrência da  reação

Cd2# # 2e! # Hg 8 Cd(Hg)

em que Cd(Hg) representa o cádmio elementar dissolvido no mercúrio para formar um amálgama. O rápi-
do aumento na corrente em cerca de !1 V em ambos os polarogramas é provocado pela redução dos íons

hidrogênio para formar o hidrogênio. O exame do polarograma obtido
apenas para o eletrólito de suporte revela que uma pequena corrente,
chamada corrente residual, está presente na célula mesmo na ausência
de íons cádmio.

Assim como na voltametria hidrodinâmica, as correntes limite são
observadas quando a grandeza da corrente é limitada pela velocidade na
qual o analito pode ser conduzido à superfície do eletrodo. Na polaro-
grafia, contudo, o único mecanismo de transporte de massa é a difusão.
Por essa razão, as correntes limite polarográficas são normalmente
denominadas correntes de difusão e a elas é dado o símbolo id. Como
mostrado na Figura 23-16, a corrente de difusão é a diferença entre a
corrente limite máxima (ou média) e a corrente residual. A corrente de
difusão é diretamente proporcional à concentração do analito na
solução, como evidenciado no texto.
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9Referências sobre polarografia incluem A. J. Bard e L. R. Faulkner, Electrochemical Methods, 2. ed., Capítulo 7. Nova York: Wiley, 2001; R. C.
Kapoor e B. S. Aggarwal, Principles of Polarography. Nova York: Wiley, 1991; T. Riley e A. Watson, Polarography and Other Voltammetric
Methods. Nova York: Wiley, 1987; A. M. Bond, Modern Polarographic Methods in Analytical Chemistry. Nova York: Dekker, 1980; I. M. Kolthoff
e J. J. Lingane, Polarography, 2. ed. Nova York: Wiley, 1952.

! Correntes polarográficas são
controladas somente por difusão 
e não por convecção.

Em polarografia, a corrente 
residual é a pequena corrente
observada na ausência de uma
espécie eletroativa.

A corrente de difusão é a corrente
limite observada na polarografia
quando esta é limitada apenas 
pela velocidade da difusão para a
superfície do eletrodo gotejante 
de mercúrio.

! Em polarografia a corrente 
de difusão é proporcional à 
concentração do analito.

Correntes de Difusão no Eletrodo Gotejante de Mercúrio

Para desenvolver uma equação para as correntes de difusão polarográficas, precisamos levar em conside-
ração a velocidade de crescimento do eletrodo esférico, que está relacionada com o tempo da gota em
segundos, t; a velocidade do fluxo de mercúrio por meio do capilar m em mg/s e o coeficiente de difusão
D do analito, em cm2/s. Essas variáveis são consideradas na equação de Ilkovic:

(id)máx ! 708 nD1/2m2/3t1/6c (23-13)10

onde (id)máx é a corrente de difusão máxima em mA, e c refere-se à concentração do analito, em mmol L"1.

Correntes Residuais

A Figura 23-17 mostra uma curva de corrente residual (obtida sob alta
sensibilidade) para uma solução de HCl 0,1 mol L"1. Essa corrente tem
duas fontes. A primeira é a redução de traços de impurezas que estão
quase inevitavelmente presentes na solução do branco. As contribuições
aqui incluem pequenas quantidades de oxigênio dissolvido, íons de
metais pesados existentes na água destilada e impurezas contidas no sal
empregado como eletrólito de suporte.

A segunda componente da corrente residual é a chamada corrente de carga ou capacitiva resultante
do fluxo de elétrons que carrega as gotas de mercúrio em relação à solução; essa corrente pode ser tanto
negativa quanto positiva. Sob potenciais mais negativos que cerca de "0,4 V, um excesso de elétrons da
fonte cc carrega a superfície de cada gota com uma carga negativa. Esse excesso de elétrons é levado com
a gota quando ela se destaca; como cada nova gota é carregada à medida que se forma, isso resulta em uma
corrente pequena, porém contínua. Sob potenciais menos negativos que cerca de "0,4 V, o mercúrio tende
a se tornar mais positivo que a solução. Assim sendo, a cada nova gota formada, os elétrons são repelidos
da superfície para o interior do mercúrio e como resultado uma corrente negativa é gerada. Próximo a "0,4 V
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uma solução de HCl 1,0 mol L"1

contendo 5,0 # 10-4 mol L"1 de Cd2$

e B, uma solução de HCl 1,0 mol L"1.
(De D. T. Sawyer, A. Sobkowiak e J. L.
Roberts Jr., Experimental
Electrochemistry for Chemists, 2. ed.
Nova York: Wiley, p. 59, 1995. Este
material é utilizado com permissão de
John Wiley & Sons, Inc.)

10Se for tomada a média da corrente de difusão, em vez da corrente máxima, a constante 708 presente na equação de Ilkovic torna-se 607 porque
(id)médio ! 6/7 (id)máx.

! Na polarografia, normalmente
as correntes são registradas em
microampères. A constante 708 na
Equação 23-13 engloba unidades
tais que a concentração c seja dada
em milimols por litro quando (id) é
dado em microampères, D é
expresso em cm2/s, m em mg/s e 
t é dado em s.
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10Se for tomada a média da corrente de difusão, em vez da corrente máxima, a constante 708 presente na equação de Ilkovic torna-se 607 porque
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tais que a concentração c seja dada
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a superfície do mercúrio permanece descarregada e a corrente resul-
tante é igual a zero. Esse potencial é denominado potencial de carga
zero. A corrente de carga é um tipo de corrente conhecido como 
corrente não-faradaica no sentido de que a carga é transportada na
interface eletrodo/solução sem a ocorrência de qualquer processo de
oxidação/redução.

Em última instância, a exatidão e a sensibilidade do método polaro-
gráfico dependem da grandeza da corrente residual não-faradaica e da
exatidão com a qual a correção para esse efeito pode ser realizada.

Comparação entre Eletrodos Gotejante de Mercúrio e Eletrodos Planos Estacionários

Correntes constantes não são obtidas em períodos muito longos com um eletrodo planar em uma solução
não agitada, porque os gradientes de concentração que ocorrem fora da superfície do eletrodo variam cons-
tantemente com o tempo. Em contraste, o EGM exibe correntes constantes e reprodutíveis quase instanta-
neamente após o ajuste do potencial aplicado. Esse comportamento representa uma vantagem do EGM que
é responsável pelo seu amplo emprego nos primeiros anos da voltametria.

O alcance rápido de correntes constantes advém da natureza altamente reprodutível do processo de
formação da gota e, igualmente importante, do fato de a solução presente na área do eletrodo ser homo-
geneizada cada vez que uma gota é liberada do capilar. Dessa forma, o gradiente de concentração é desen-
volvido apenas durante o breve tempo de vida da gota. Como observamos, variações na corrente em razão
do aumento da área superficial ocorrem durante cada tempo de vida da gota. As variações no gradiente de
concentração dc/dx também ocorrem durante esse período, mas essas variações são altamente repro-
dutíveis, gerando correntes que também são altamente reprodutíveis.
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Figura 23-17 Corrente residual para uma
solução de HCl 0,1 mol L!1.

Uma corrente faradaica em uma
célula eletroquímica é a corrente
que resulta de um processo redox.
Uma corrente não-faradaica é uma
corrente de carga resultante da
expansão da gota de mercúrio que
precisa ser carregada com o 
potencial do eletrodo. Carregar 
eletricamente a dupla camada é
similar a carregar um capacitor.

TABELA 23-1
Efeito da Presença de Agentes Complexantes nos Potenciais de Meia-Onda Polarográficos(E1/2, V)

Ausência de KCN
Íon Complexante 1 mol L!1 KCl 1 mol L!1 NH3, 1 mol L!1 NH4Cl 1 mol L!1

Cd2" ! 0,59 ! 1,18 ! 0,64 ! 0,81
Zn2" ! 1,00 NR* ! 1,00 ! 1,35
Pb2" ! 0,40 ! 0,72 ! 0,44 ! 0,67
Ni2" ! 1,01 ! 1,36 ! 1,20 ! 1,10
Co2" — ! 1,45 ! 1,20 ! 1,29
Cu2" " 0,02 NR* " 0,04 e ! 0,22† ! 0,24 e ! 0,51†

*Nenhuma redução ocorre antes do envolvimento do eletrólito de suporte.
†A redução ocorre em duas etapas tendo potenciais de eletrodo diferentes.

a superfície do mercúrio permanece descarregada e a corrente resul-
tante é igual a zero. Esse potencial é denominado potencial de carga
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*Nenhuma redução ocorre antes do envolvimento do eletrólito de suporte.
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t – tempo de formação da gota (s)

m – velocidade do fluxo de Hg (mg/s)

Voltametria Cíclica

23D VOLTAMETRIA CÍCLICA17

A voltametria cíclica (VC) é uma técnica eletroanalítica importante e amplamente empregada. Embora a
VC não seja utilizada com freqüência na análise quantitativa, ela encontra ampla aplicabilidade no estudo
de reações redox, na detecção de intermediários de reação e na observação e no acompanhamento de
reações envolvendo produtos formados nos eletrodos. Na VC, em primeiro lugar a varredura de potencial
é feita em uma direção e, em seguida, na outra, enquanto a corrente é medida. Um experimento envolven-
do VC pode empregar um ciclo inteiro, um ciclo parcial ou ainda vários ciclos.

Durante um experimento de VC, a resposta de corrente de um pequeno eletrodo estacionário em uma
solução mantida em repouso é excitada na forma de uma onda triangular, como aquela mostrada na Figura
23-23. A onda triangular produz a varredura no sentido direto e depois no sentido inverso. No exemplo da
Figura 23-23, primeiramente o potencial varia linearmente de !0,8 V a "0,15 V, em relação ao eletrodo
saturado de calomelano, ponto no qual a direção da varredura é invertida e o potencial retorna ao seu valor
original de !0,8 V. Em ambas as direções a velocidade de varredura, nesse exemplo, é de 50 mV/s.
Normalmente o ciclo é repetido diversas vezes. Os potenciais nos quais a reversão ocorre (nesse caso
"0,15 V e !0,8 V) são chamados potenciais de inversão. Para um dado experimento, os potenciais de
inversão são escolhidos de maneira que possamos observar a oxidação ou redução, controlada por difusão,
de uma ou mais espécies. A direção da varredura inicial pode tanto ser negativa, como mostra a figura,
quanto positiva, dependendo da composição da amostra. Uma varredura na direção de potenciais mais
negativos é denominada varredura direta, enquanto uma varredura na direção oposta é chamada varredu-
ra inversa. Geralmente os tempos de ciclo variam de 1 ms, ou menos, a 100 s ou mais. Nesse exemplo, o
tempo de ciclo é de 40 s.

A Figura 23-24 fornece a resposta de corrente quando uma solução de K3Fe(CN)6 6 mmol L"1 em
KNO3 1 mol L"1 é sujeita a um sinal de excitação cíclico como exposto na Figura 23-23. O eletrodo de
trabalho é um eletrodo estacionário de platina cuidadosamente polido e o eletrodo de referência é um
eletrodo saturado de calomelano. Observa-se a ocorrência de uma pequena corrente anódica no potencial
inicial de !0,8 V, que decai imediatamente para zero à medida que a varredura prossegue. Essa corrente
inicial negativa surge da oxidação da água para formar o oxigênio. (Em potenciais mais positivos, essa cor-
rente aumenta rapidamente e torna-se muito elevada em cerca de !0,9 V.) Nenhuma corrente é observada
entre um potencial de !0,7 e !0,4 V, pois não há espécie possível de ser oxidada ou reduzida nessa faixa
de potencial. Quando o potencial se torna menos positivo que aproximadamente !0,4 V, tem início o
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Figura 23-23 Sinal de excitação
em voltametria cíclica.
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desenvolvimento de uma corrente catódica (ponto B) em virtude da redução do íon ferricianeto a ferro-
cianato. A reação catódica é

! e"

Então, ocorre um rápido aumento na corrente nessa região de B a D, à medida que a concentração de
torna-se cada vez menor. No pico, a corrente tem duas componentes. Uma componente é a varia-

ção de corrente inicial abrupta necessária para ajustar a concentração na superfície do reagente ao seu valor
de equilíbrio dado pela equação de Nernst. A segunda é a corrente normal controlada pela difusão. A
primeira corrente decai rapidamente (pontos D a F), à medida que a camada de difusão se estende para as
regiões mais e mais distantes da superfície do eletrodo (ver também a Figura 23-7a). No ponto F ("0,15 V),
a direção da varredura é invertida. A corrente, todavia, continua a ser catódica, embora a varredura seja
realizada na direção de potenciais mais positivos, porque os potenciais ainda são suficientemente negativos
para provocar a redução do . À medida que o potencial caminha para a direção positiva, a redução
do finalmente deixa de ocorrer e a corrente vai para zero e então se torna anódica. A correnteFe(CN)3"
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Figura 23-24 (a) Curva potencial
vs. tempo e (b) voltamograma cíclico
para uma solução de K3Fe(CN)6
6 mmol L"1 e KNO3 1 mol L"1.
(Utilizado com permissão de P. T.
Kissinger e W. H. Heinemann, J. Chem.
Educ., v. 60, p. 702, 1983. Copyright 
de 1983; Divisão de Educação em
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regiões mais e mais distantes da superfície do eletrodo (ver também a Figura 23-7a). No ponto F ("0,15 V),
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Figura 23-24 (a) Curva potencial
vs. tempo e (b) voltamograma cíclico
para uma solução de K3Fe(CN)6
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anódica resulta da reoxidação do , que se acumulou próximo à superfície durante a realização da
varredura no sentido direto. Essa corrente anódica atinge um pico e então diminui conforme o 
acumulado é utilizado na reação anódica.

Os parâmetros importantes em um voltamograma cíclico são o potencial de pico catódico, Epc, o poten-
cial de pico anódico, Epa, a corrente de pico catódica, ipc, e a corrente de pico anódica, ipa. As definições e
medidas desses parâmetros são ilustradas na Figura 23-24. Para uma reação eletródica reversível, os picos
de corrente catódico e anódico são aproximadamente iguais em valores absolutos, mas com sinais opostos.
Para uma reação eletródica reversível, a 25 °C, a diferença entre os potenciais de pico, ¢Ep, deve ser

¢Ep ! Epa " Epc ! 0,059/n (23-15)

onde n é o número de elétrons envolvido na semi-reação. A irreversibilidade causada por cinéticas lentas
de transferência de elétrons resulta em valores de ¢Ep que excedem os valores previstos. Embora uma
reação de transferência de elétrons possa parecer reversível sob baixas velocidades de varredura, o aumen-
to dessa velocidade pode levar ao acréscimo dos valores de ¢Ep, o que representa um sinal seguro de irre-
versibilidade. Dessa forma, para detectar as cinéticas lentas de transferência de elétrons e para obter as
constantes de velocidade, ¢Ep é medido em diferentes velocidades de varredura.

As informações quantitativas são obtidas a partir da equação de Randles-Sevcik, que a 25 °C é

ip ! 2,686 # 105n3/2 AcD1/2v1/2 (23-16)

onde ip é a corrente de pico em A, A corresponde à área do eletrodo em cm2, D refere-se ao coeficiente de
difusão em cm2/s, c equivale à concentração em mol/cm3 e v é a velocidade de varredura em V/s. A volta-
metria cíclica oferece uma forma de determinação de coeficientes de difusão se a concentração, a área do
eletrodo e a velocidade de varredura forem conhecidas.

A principal utilização da voltametria cíclica se dá no
sentido de gerar informações qualitativas sobre processos
eletroquímicos sob diferentes condições. Como um exemp-
lo, considere o voltamograma cíclico do inseticida
parathion, que é mostrado na Figura 23-25. Aqui, os poten-
ciais de inversão são aproximadamente "1,2 V e $0,3 V. A
varredura direta inicial, contudo, teve início em 0,0 V e não
em $0,3 V. Três picos são observados. O primeiro pico
catódico (A) resulta da redução envolvendo quatro elétrons
do parathion para formar um derivado da hidroxilamina.

fNO2 $ 4e" $ 4H$ S fNHOH $ H2O

O pico anódico B provém da oxidação da hidroxilamina a
um derivado nitroso durante a varredura no sentido oposto.
A reação eletródica é

fNHOH S fNO $ 2H$ $ 2e"

O pico catódico em C resulta da redução do grupo nitroso
para formar hidroxilamina como mostrado pela equação

£NO $ 2H$ $ 2e" S £NHOH

Os voltamogramas cíclicos para amostras contendo os dois
intermediários puros confirmam as identidades dos produ-
tos responsáveis pelos picos B e C.
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Figura 23-25 Voltamograma cíclico do inseticida
parathion em uma solução tampão acetato 0,5 mol L"1

e pH 5 em etanol 50%. Eletrodo de gota pendente de
mercúrio. Velocidade de varredura: 200 mV/s. (De W.
R. Heinemann e P. J. Kissinger, Amer. Lab., n. 11, p. 34,
1982. Copyright de 1982, da International Scientific
Communications, Inc. Reimpresso com permissão.)
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catódico (A) resulta da redução envolvendo quatro elétrons
do parathion para formar um derivado da hidroxilamina.
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Figura 23-25 Voltamograma cíclico do inseticida
parathion em uma solução tampão acetato 0,5 mol L"1

e pH 5 em etanol 50%. Eletrodo de gota pendente de
mercúrio. Velocidade de varredura: 200 mV/s. (De W.
R. Heinemann e P. J. Kissinger, Amer. Lab., n. 11, p. 34,
1982. Copyright de 1982, da International Scientific
Communications, Inc. Reimpresso com permissão.)
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um derivado nitroso durante a varredura no sentido oposto.
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Figura 23-25 Voltamograma cíclico do inseticida
parathion em uma solução tampão acetato 0,5 mol L"1

e pH 5 em etanol 50%. Eletrodo de gota pendente de
mercúrio. Velocidade de varredura: 200 mV/s. (De W.
R. Heinemann e P. J. Kissinger, Amer. Lab., n. 11, p. 34,
1982. Copyright de 1982, da International Scientific
Communications, Inc. Reimpresso com permissão.)
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anódica resulta da reoxidação do , que se acumulou próximo à superfície durante a realização da
varredura no sentido direto. Essa corrente anódica atinge um pico e então diminui conforme o 
acumulado é utilizado na reação anódica.

Os parâmetros importantes em um voltamograma cíclico são o potencial de pico catódico, Epc, o poten-
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de corrente catódico e anódico são aproximadamente iguais em valores absolutos, mas com sinais opostos.
Para uma reação eletródica reversível, a 25 °C, a diferença entre os potenciais de pico, ¢Ep, deve ser

¢Ep ! Epa " Epc ! 0,059/n (23-15)

onde n é o número de elétrons envolvido na semi-reação. A irreversibilidade causada por cinéticas lentas
de transferência de elétrons resulta em valores de ¢Ep que excedem os valores previstos. Embora uma
reação de transferência de elétrons possa parecer reversível sob baixas velocidades de varredura, o aumen-
to dessa velocidade pode levar ao acréscimo dos valores de ¢Ep, o que representa um sinal seguro de irre-
versibilidade. Dessa forma, para detectar as cinéticas lentas de transferência de elétrons e para obter as
constantes de velocidade, ¢Ep é medido em diferentes velocidades de varredura.

As informações quantitativas são obtidas a partir da equação de Randles-Sevcik, que a 25 °C é

ip ! 2,686 # 105n3/2 AcD1/2v1/2 (23-16)

onde ip é a corrente de pico em A, A corresponde à área do eletrodo em cm2, D refere-se ao coeficiente de
difusão em cm2/s, c equivale à concentração em mol/cm3 e v é a velocidade de varredura em V/s. A volta-
metria cíclica oferece uma forma de determinação de coeficientes de difusão se a concentração, a área do
eletrodo e a velocidade de varredura forem conhecidas.

A principal utilização da voltametria cíclica se dá no
sentido de gerar informações qualitativas sobre processos
eletroquímicos sob diferentes condições. Como um exemp-
lo, considere o voltamograma cíclico do inseticida
parathion, que é mostrado na Figura 23-25. Aqui, os poten-
ciais de inversão são aproximadamente "1,2 V e $0,3 V. A
varredura direta inicial, contudo, teve início em 0,0 V e não
em $0,3 V. Três picos são observados. O primeiro pico
catódico (A) resulta da redução envolvendo quatro elétrons
do parathion para formar um derivado da hidroxilamina.

fNO2 $ 4e" $ 4H$ S fNHOH $ H2O

O pico anódico B provém da oxidação da hidroxilamina a
um derivado nitroso durante a varredura no sentido oposto.
A reação eletródica é

fNHOH S fNO $ 2H$ $ 2e"

O pico catódico em C resulta da redução do grupo nitroso
para formar hidroxilamina como mostrado pela equação

£NO $ 2H$ $ 2e" S £NHOH

Os voltamogramas cíclicos para amostras contendo os dois
intermediários puros confirmam as identidades dos produ-
tos responsáveis pelos picos B e C.

ƒƒ

Fe(CN)4"
6

Fe(CN)4"
6

CAPÍTULO 23 Voltametria 657

Figura 23-25 Voltamograma cíclico do inseticida
parathion em uma solução tampão acetato 0,5 mol L"1

e pH 5 em etanol 50%. Eletrodo de gota pendente de
mercúrio. Velocidade de varredura: 200 mV/s. (De W.
R. Heinemann e P. J. Kissinger, Amer. Lab., n. 11, p. 34,
1982. Copyright de 1982, da International Scientific
Communications, Inc. Reimpresso com permissão.)
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Parathion

anódica resulta da reoxidação do , que se acumulou próximo à superfície durante a realização da
varredura no sentido direto. Essa corrente anódica atinge um pico e então diminui conforme o 
acumulado é utilizado na reação anódica.

Os parâmetros importantes em um voltamograma cíclico são o potencial de pico catódico, Epc, o poten-
cial de pico anódico, Epa, a corrente de pico catódica, ipc, e a corrente de pico anódica, ipa. As definições e
medidas desses parâmetros são ilustradas na Figura 23-24. Para uma reação eletródica reversível, os picos
de corrente catódico e anódico são aproximadamente iguais em valores absolutos, mas com sinais opostos.
Para uma reação eletródica reversível, a 25 °C, a diferença entre os potenciais de pico, ¢Ep, deve ser

¢Ep ! Epa " Epc ! 0,059/n (23-15)

onde n é o número de elétrons envolvido na semi-reação. A irreversibilidade causada por cinéticas lentas
de transferência de elétrons resulta em valores de ¢Ep que excedem os valores previstos. Embora uma
reação de transferência de elétrons possa parecer reversível sob baixas velocidades de varredura, o aumen-
to dessa velocidade pode levar ao acréscimo dos valores de ¢Ep, o que representa um sinal seguro de irre-
versibilidade. Dessa forma, para detectar as cinéticas lentas de transferência de elétrons e para obter as
constantes de velocidade, ¢Ep é medido em diferentes velocidades de varredura.

As informações quantitativas são obtidas a partir da equação de Randles-Sevcik, que a 25 °C é

ip ! 2,686 # 105n3/2 AcD1/2v1/2 (23-16)

onde ip é a corrente de pico em A, A corresponde à área do eletrodo em cm2, D refere-se ao coeficiente de
difusão em cm2/s, c equivale à concentração em mol/cm3 e v é a velocidade de varredura em V/s. A volta-
metria cíclica oferece uma forma de determinação de coeficientes de difusão se a concentração, a área do
eletrodo e a velocidade de varredura forem conhecidas.

A principal utilização da voltametria cíclica se dá no
sentido de gerar informações qualitativas sobre processos
eletroquímicos sob diferentes condições. Como um exemp-
lo, considere o voltamograma cíclico do inseticida
parathion, que é mostrado na Figura 23-25. Aqui, os poten-
ciais de inversão são aproximadamente "1,2 V e $0,3 V. A
varredura direta inicial, contudo, teve início em 0,0 V e não
em $0,3 V. Três picos são observados. O primeiro pico
catódico (A) resulta da redução envolvendo quatro elétrons
do parathion para formar um derivado da hidroxilamina.

fNO2 $ 4e" $ 4H$ S fNHOH $ H2O

O pico anódico B provém da oxidação da hidroxilamina a
um derivado nitroso durante a varredura no sentido oposto.
A reação eletródica é

fNHOH S fNO $ 2H$ $ 2e"

O pico catódico em C resulta da redução do grupo nitroso
para formar hidroxilamina como mostrado pela equação

£NO $ 2H$ $ 2e" S £NHOH

Os voltamogramas cíclicos para amostras contendo os dois
intermediários puros confirmam as identidades dos produ-
tos responsáveis pelos picos B e C.
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Figura 23-25 Voltamograma cíclico do inseticida
parathion em uma solução tampão acetato 0,5 mol L"1

e pH 5 em etanol 50%. Eletrodo de gota pendente de
mercúrio. Velocidade de varredura: 200 mV/s. (De W.
R. Heinemann e P. J. Kissinger, Amer. Lab., n. 11, p. 34,
1982. Copyright de 1982, da International Scientific
Communications, Inc. Reimpresso com permissão.)
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(C)

anódica resulta da reoxidação do , que se acumulou próximo à superfície durante a realização da
varredura no sentido direto. Essa corrente anódica atinge um pico e então diminui conforme o 
acumulado é utilizado na reação anódica.

Os parâmetros importantes em um voltamograma cíclico são o potencial de pico catódico, Epc, o poten-
cial de pico anódico, Epa, a corrente de pico catódica, ipc, e a corrente de pico anódica, ipa. As definições e
medidas desses parâmetros são ilustradas na Figura 23-24. Para uma reação eletródica reversível, os picos
de corrente catódico e anódico são aproximadamente iguais em valores absolutos, mas com sinais opostos.
Para uma reação eletródica reversível, a 25 °C, a diferença entre os potenciais de pico, ¢Ep, deve ser

¢Ep ! Epa " Epc ! 0,059/n (23-15)

onde n é o número de elétrons envolvido na semi-reação. A irreversibilidade causada por cinéticas lentas
de transferência de elétrons resulta em valores de ¢Ep que excedem os valores previstos. Embora uma
reação de transferência de elétrons possa parecer reversível sob baixas velocidades de varredura, o aumen-
to dessa velocidade pode levar ao acréscimo dos valores de ¢Ep, o que representa um sinal seguro de irre-
versibilidade. Dessa forma, para detectar as cinéticas lentas de transferência de elétrons e para obter as
constantes de velocidade, ¢Ep é medido em diferentes velocidades de varredura.

As informações quantitativas são obtidas a partir da equação de Randles-Sevcik, que a 25 °C é

ip ! 2,686 # 105n3/2 AcD1/2v1/2 (23-16)

onde ip é a corrente de pico em A, A corresponde à área do eletrodo em cm2, D refere-se ao coeficiente de
difusão em cm2/s, c equivale à concentração em mol/cm3 e v é a velocidade de varredura em V/s. A volta-
metria cíclica oferece uma forma de determinação de coeficientes de difusão se a concentração, a área do
eletrodo e a velocidade de varredura forem conhecidas.

A principal utilização da voltametria cíclica se dá no
sentido de gerar informações qualitativas sobre processos
eletroquímicos sob diferentes condições. Como um exemp-
lo, considere o voltamograma cíclico do inseticida
parathion, que é mostrado na Figura 23-25. Aqui, os poten-
ciais de inversão são aproximadamente "1,2 V e $0,3 V. A
varredura direta inicial, contudo, teve início em 0,0 V e não
em $0,3 V. Três picos são observados. O primeiro pico
catódico (A) resulta da redução envolvendo quatro elétrons
do parathion para formar um derivado da hidroxilamina.

fNO2 $ 4e" $ 4H$ S fNHOH $ H2O

O pico anódico B provém da oxidação da hidroxilamina a
um derivado nitroso durante a varredura no sentido oposto.
A reação eletródica é

fNHOH S fNO $ 2H$ $ 2e"

O pico catódico em C resulta da redução do grupo nitroso
para formar hidroxilamina como mostrado pela equação

£NO $ 2H$ $ 2e" S £NHOH

Os voltamogramas cíclicos para amostras contendo os dois
intermediários puros confirmam as identidades dos produ-
tos responsáveis pelos picos B e C.
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Figura 23-25 Voltamograma cíclico do inseticida
parathion em uma solução tampão acetato 0,5 mol L"1

e pH 5 em etanol 50%. Eletrodo de gota pendente de
mercúrio. Velocidade de varredura: 200 mV/s. (De W.
R. Heinemann e P. J. Kissinger, Amer. Lab., n. 11, p. 34,
1982. Copyright de 1982, da International Scientific
Communications, Inc. Reimpresso com permissão.)
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Informações Qualitativas

anódica resulta da reoxidação do , que se acumulou próximo à superfície durante a realização da
varredura no sentido direto. Essa corrente anódica atinge um pico e então diminui conforme o 
acumulado é utilizado na reação anódica.

Os parâmetros importantes em um voltamograma cíclico são o potencial de pico catódico, Epc, o poten-
cial de pico anódico, Epa, a corrente de pico catódica, ipc, e a corrente de pico anódica, ipa. As definições e
medidas desses parâmetros são ilustradas na Figura 23-24. Para uma reação eletródica reversível, os picos
de corrente catódico e anódico são aproximadamente iguais em valores absolutos, mas com sinais opostos.
Para uma reação eletródica reversível, a 25 °C, a diferença entre os potenciais de pico, ¢Ep, deve ser

¢Ep ! Epa " Epc ! 0,059/n (23-15)

onde n é o número de elétrons envolvido na semi-reação. A irreversibilidade causada por cinéticas lentas
de transferência de elétrons resulta em valores de ¢Ep que excedem os valores previstos. Embora uma
reação de transferência de elétrons possa parecer reversível sob baixas velocidades de varredura, o aumen-
to dessa velocidade pode levar ao acréscimo dos valores de ¢Ep, o que representa um sinal seguro de irre-
versibilidade. Dessa forma, para detectar as cinéticas lentas de transferência de elétrons e para obter as
constantes de velocidade, ¢Ep é medido em diferentes velocidades de varredura.

As informações quantitativas são obtidas a partir da equação de Randles-Sevcik, que a 25 °C é

ip ! 2,686 # 105n3/2 AcD1/2v1/2 (23-16)

onde ip é a corrente de pico em A, A corresponde à área do eletrodo em cm2, D refere-se ao coeficiente de
difusão em cm2/s, c equivale à concentração em mol/cm3 e v é a velocidade de varredura em V/s. A volta-
metria cíclica oferece uma forma de determinação de coeficientes de difusão se a concentração, a área do
eletrodo e a velocidade de varredura forem conhecidas.

A principal utilização da voltametria cíclica se dá no
sentido de gerar informações qualitativas sobre processos
eletroquímicos sob diferentes condições. Como um exemp-
lo, considere o voltamograma cíclico do inseticida
parathion, que é mostrado na Figura 23-25. Aqui, os poten-
ciais de inversão são aproximadamente "1,2 V e $0,3 V. A
varredura direta inicial, contudo, teve início em 0,0 V e não
em $0,3 V. Três picos são observados. O primeiro pico
catódico (A) resulta da redução envolvendo quatro elétrons
do parathion para formar um derivado da hidroxilamina.

fNO2 $ 4e" $ 4H$ S fNHOH $ H2O

O pico anódico B provém da oxidação da hidroxilamina a
um derivado nitroso durante a varredura no sentido oposto.
A reação eletródica é

fNHOH S fNO $ 2H$ $ 2e"

O pico catódico em C resulta da redução do grupo nitroso
para formar hidroxilamina como mostrado pela equação

£NO $ 2H$ $ 2e" S £NHOH

Os voltamogramas cíclicos para amostras contendo os dois
intermediários puros confirmam as identidades dos produ-
tos responsáveis pelos picos B e C.
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Figura 23-25 Voltamograma cíclico do inseticida
parathion em uma solução tampão acetato 0,5 mol L"1

e pH 5 em etanol 50%. Eletrodo de gota pendente de
mercúrio. Velocidade de varredura: 200 mV/s. (De W.
R. Heinemann e P. J. Kissinger, Amer. Lab., n. 11, p. 34,
1982. Copyright de 1982, da International Scientific
Communications, Inc. Reimpresso com permissão.)
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Voltametria de Pulso Diferencial

Informações Quantitativas

23C-1 Polarografia de Pulso Diferencial
A Figura 23-18 exibe os dois sinais de excitação mais comuns empre-
gados em instrumentos comerciais de polarografia de pulso diferencial.
Instrumentos analógicos utilizam a forma de onda mostrada na Figura
23-18a, que é obtida pela sobreposição de um pulso periódico em uma
varredura linear. Os instrumentos digitais normalmente empregam a
forma de onda exposta na Figura 23-18b, que envolve a combinação da
aplicação de um pulso sobre uma varredura em forma de escada. Em
ambos os casos, um pequeno pulso, tipicamente de 50 mV, é aplicado
durante os últimos 50 ms de vida da gota de mercúrio. Novamente, aqui,
para sincronizar o pulso com a gota, esta é destacada após um intervalo
de tempo apropriado por meio de um dispositivo eletromecânico.

Como pode ser visto na Figura 23-18, duas medidas de corrente são
feitas alternadamente – uma em S1 logo antes da aplicação do pulso, e
outra em S2, imediatamente após o final do pulso. A diferença de cor-
rente por pulso ¢i é registrada em função do aumento linear da volta-
gem. Como resultado, temos uma curva diferencial com um pico, como
mostra a Figura 23-19. A altura do pico é diretamente proporcional à
concentração. Para uma reação reversível, o potencial de pico é aproxi-
madamente igual ao potencial padrão para a semi-reação. Uma vantagem do polarograma em forma de
derivada é que os picos máximos individuais podem ser observados para substâncias com potenciais 
de meia-onda que diferem entre 0,04 e 0,05 V; em contraste, a polarografia clássica requer uma diferen-
ça de potencial de cerca de 0,2 V para uma boa resolução das curvas.

Outra vantagem é que a polarografia de pulso diferencial geralmente é mais sensível quando com-
parada com a polarografia normal e apresenta limites de detecção significativamente menores. Essa me-
lhora é ilustrada na Figura 23-20. Note que um polarograma clássico para uma solução contendo 180 mg
L!1 do antibiótico tetraciclina fornece duas ondas de difícil distinção; a polarografia de pulso diferencial,
todavia, gera picos bem definidos em um nível de concentração que é
500 vezes menor que aquele para a curva clássica. Observe também que
a escala de corrente para ∆i está em nanoampères. Geralmente os lim-
ites de detecção com a polarografia de pulso diferencial são duas ou três
ordens de grandeza menores que aqueles obtidos com a polarografia
clássica e estão na faixa entre 10!7 e 10!8 mol L!1.

A maior sensibilidade da polarografia de pulso diferencial pode ser atribuída a duas fontes: uma me-
lhora da corrente faradaica ou uma diminuição na corrente de carga não-faradaica. Para a primeira, con-
sidere os eventos que ocorrem na camada superficial em torno do eletrodo à medida que o potencial é
repentinamente aumentado em 50 mV. Se uma espécie reativa está presente nessa camada, haverá um pico
de corrente que diminui a concentração do reagente ao valor demandado pelo novo potencial. À medida
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23C-1 Polarografia de Pulso Diferencial
A Figura 23-18 exibe os dois sinais de excitação mais comuns empre-
gados em instrumentos comerciais de polarografia de pulso diferencial.
Instrumentos analógicos utilizam a forma de onda mostrada na Figura
23-18a, que é obtida pela sobreposição de um pulso periódico em uma
varredura linear. Os instrumentos digitais normalmente empregam a
forma de onda exposta na Figura 23-18b, que envolve a combinação da
aplicação de um pulso sobre uma varredura em forma de escada. Em
ambos os casos, um pequeno pulso, tipicamente de 50 mV, é aplicado
durante os últimos 50 ms de vida da gota de mercúrio. Novamente, aqui,
para sincronizar o pulso com a gota, esta é destacada após um intervalo
de tempo apropriado por meio de um dispositivo eletromecânico.

Como pode ser visto na Figura 23-18, duas medidas de corrente são
feitas alternadamente – uma em S1 logo antes da aplicação do pulso, e
outra em S2, imediatamente após o final do pulso. A diferença de cor-
rente por pulso ¢i é registrada em função do aumento linear da volta-
gem. Como resultado, temos uma curva diferencial com um pico, como
mostra a Figura 23-19. A altura do pico é diretamente proporcional à
concentração. Para uma reação reversível, o potencial de pico é aproxi-
madamente igual ao potencial padrão para a semi-reação. Uma vantagem do polarograma em forma de
derivada é que os picos máximos individuais podem ser observados para substâncias com potenciais 
de meia-onda que diferem entre 0,04 e 0,05 V; em contraste, a polarografia clássica requer uma diferen-
ça de potencial de cerca de 0,2 V para uma boa resolução das curvas.

Outra vantagem é que a polarografia de pulso diferencial geralmente é mais sensível quando com-
parada com a polarografia normal e apresenta limites de detecção significativamente menores. Essa me-
lhora é ilustrada na Figura 23-20. Note que um polarograma clássico para uma solução contendo 180 mg
L!1 do antibiótico tetraciclina fornece duas ondas de difícil distinção; a polarografia de pulso diferencial,
todavia, gera picos bem definidos em um nível de concentração que é
500 vezes menor que aquele para a curva clássica. Observe também que
a escala de corrente para ∆i está em nanoampères. Geralmente os lim-
ites de detecção com a polarografia de pulso diferencial são duas ou três
ordens de grandeza menores que aqueles obtidos com a polarografia
clássica e estão na faixa entre 10!7 e 10!8 mol L!1.

A maior sensibilidade da polarografia de pulso diferencial pode ser atribuída a duas fontes: uma me-
lhora da corrente faradaica ou uma diminuição na corrente de carga não-faradaica. Para a primeira, con-
sidere os eventos que ocorrem na camada superficial em torno do eletrodo à medida que o potencial é
repentinamente aumentado em 50 mV. Se uma espécie reativa está presente nessa camada, haverá um pico
de corrente que diminui a concentração do reagente ao valor demandado pelo novo potencial. À medida
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Voltametria de Pulso Diferencial

(b) Tetraciclina.HCl 0,36 mg/L em tampão acetato 0,1 mol/L (pH= 4)

(a) Tetraciclina.HCl 180 mg/L em tampão acetato 0,1 mol/L (pH= 4)

que a concentração de equilíbrio para aquele potencial é alcançada, entretanto, a corrente decai para um
nível suficiente para compensar a difusão (isto é, decai para a corrente controlada pela difusão). 

Na polarografia clássica, o pico inicial de corrente não é observado, pois a escala de tempo da medi-
da é longa em relação ao tempo de vida da corrente momentânea. Na polarografia de pulso, todavia, a
medida da corrente é feita antes que o pico tenha decaído completamente. Assim, a corrente medida con-
tém tanto a componente controlada pela difusão quanto uma componente que tem a ver com a redução da
camada superficial à concentração requerida pela expressão de Nernst; a corrente total é tipicamente várias
vezes maior que a corrente de difusão. Quando a gota se destaca, novamente a solução torna-se homogênea
em relação ao analito. Dessa forma, em qualquer voltagem, um pico idêntico de corrente acompanha cada
pulso de voltagem.

Quando o pulso de potencial é aplicado pela primeira vez ao eletrodo, também ocorre um pico na cor-
rente não-faradaica à medida que a carga na gota aumenta. No entanto, essa corrente decai exponencial-
mente com o tempo e aproxima-se de zero próximo do final de vida da gota quando sua área superficial
está se alterando apenas levemente. Assim, medindo-se as correntes apenas neste momento, a corrente
residual não-faradaica é grandemente reduzida e a razão sinal-ruído torna-se maior. O resultado é uma me-
lhora na sensibilidade.

Instrumentos confiáveis para a polarografia de pulso diferencial estão atualmente disponíveis no mer-
cado a preços razoáveis. Esse método tem-se tornado o procedimento polarográfico mais amplamente uti-
lizado.

23C-2 Polarografia e Voltametria de Onda Quadrada13

A polarografia de onda quadrada é um tipo de polarografia de pulso que oferece as vantagens de grande
velocidade e elevada sensibilidade. Um voltamograma inteiro é obtido em menos de 10 ms. Com um EGM,
a varredura é realizada durante os últimos milissegundos do tempo de vida da gota quando a corrente de
carga é essencialmente constante. A voltametria de onda quadrada também tem sido utilizada com eletro-
dos de gota pendente e em detectores para cromatografia líquida.
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13Para informações adicionais sobre voltametria de onda quadrada, ver J. Osteryoung, Accts. Chem. Res., v. 26, p. 77, 1993; J. Osteryoung e J. J.
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Voltametria de Onda Quadrada

Informações Quantitativas

- Limites de detecção: 10-7 a 10-8 Mol/L

- Minimiza a corrente capacitiva

A Figura 23-21c mostra o sinal de excitação na voltametria de onda
quadrada, o qual é obtido pela superposição da seqüência de pulsos
exibida na parte (b) sobre o sinal na forma de escada exposto em (a). A
largura de cada degrau da escada e o período dos pulsos (t) são idênti-
cos e, usualmente, de cerca de 5 ms. O potencial de cada degrau da esca-
da ¢ES é tipicamente de 10 mV. A grandeza do pulso 2EOQ geralmente
é de 50 mV. Operando sob essas condições, que correspondem a uma
freqüência de pulso de 200 Hz, uma varredura de 1 V requer 0,5 s. Para
uma reação reversível de redução, o tamanho de um pulso é suficiente-
mente elevado para que a oxidação do produto formado no pulso direto
ocorra durante o pulso inverso. Assim, como mostrado na Figura 23-22,
o pulso no sentido direto produz uma corrente catódica i1, enquanto o
pulso no sentido inverso gera uma corrente i2. Normalmente a diferença
nessas correntes ¢i é colocada em um gráfico para dar origem aos volta-
mogramas. Essa diferença é diretamente proporcional à concentração. O
potencial de pico corresponde àquele de meia-onda polarográfico. Em
virtude da velocidade da medida, é possível e viável aumentar a precisão
da análise tomando-se a média dos resultados de várias varreduras
voltamétricas. Os limites de detecção para a voltametria de onda quadra-
da são relatados como entre 10!7 e 10!8 mol L!1.

Instrumentos comerciais de diferentes fabricantes estão disponí-
veis, atualmente, para análises envolvendo a voltametria de onda qua-
drada e, como conseqüência, parece que essa técnica deverá ganhar uma
utilização considerável na análise de espécies inorgânicas e orgânicas. A
voltametria de onda quadrada também tem sido empregada como detec-
tor em cromatografia líquida.14

23C-3 Aplicações da Polarografia de Pulso
No passado, a polarografia de varredura linear foi utilizada na determi-
nação quantitativa de ampla variedade de espécies inorgânicas e orgâni-
cas, incluindo moléculas de interesse biológico e bioquímico.
Atualmente, os métodos de pulso têm superado quase completamente o
método clássico em razão de sua maior sensibilidade, conveniência e
seletividade. Geralmente as aplicações quantitativas baseiam-se em cur-
vas de calibração nas quais as alturas, ou áreas, dos picos são exibidas
em um gráfico em função da concentração do analito. Em alguns casos,
o método da adição de padrão (ver Seção 8C-3) é empregado no lugar
das curvas de calibração. Em ambos os casos, é essencial que a com-
posição dos padrões represente da maneira mais próxima possível a
composição da amostra, tanto em termos da concentração de eletrólitos
quanto do pH. Quando isso é feito, os desvios padrão relativos e
exatidões na faixa de 1% a 3% podem ser freqüentemente alcançados.

Aplicações Inorgânicas

O método polarográfico é amplamente aplicável na análise de substâncias inorgânicas. A maioria dos
cátions metálicos, por exemplo, é reduzida no EGM. Mesmo os metais alcalinos e alcalinoterrosos são
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14Ver, por exemplo, W. LaCourse, Pulsed Electrochemical Detection in High-Performance Liquid Chromatography. Nova York: Wiley, 1997; S. M.
Lunte, C. E. Lunte, e P. T. Kissinger, em Laboratory Techniques in Electroanalytical Chemistry, 2. ed., P. T. Kissinger e W. R. Heinemann, Eds.,
Capítulo 27. Nova York: Marcel Dekker, 1996.
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o pulso no sentido direto produz uma corrente catódica i1, enquanto o
pulso no sentido inverso gera uma corrente i2. Normalmente a diferença
nessas correntes ¢i é colocada em um gráfico para dar origem aos volta-
mogramas. Essa diferença é diretamente proporcional à concentração. O
potencial de pico corresponde àquele de meia-onda polarográfico. Em
virtude da velocidade da medida, é possível e viável aumentar a precisão
da análise tomando-se a média dos resultados de várias varreduras
voltamétricas. Os limites de detecção para a voltametria de onda quadra-
da são relatados como entre 10!7 e 10!8 mol L!1.

Instrumentos comerciais de diferentes fabricantes estão disponí-
veis, atualmente, para análises envolvendo a voltametria de onda qua-
drada e, como conseqüência, parece que essa técnica deverá ganhar uma
utilização considerável na análise de espécies inorgânicas e orgânicas. A
voltametria de onda quadrada também tem sido empregada como detec-
tor em cromatografia líquida.14
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No passado, a polarografia de varredura linear foi utilizada na determi-
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cas, incluindo moléculas de interesse biológico e bioquímico.
Atualmente, os métodos de pulso têm superado quase completamente o
método clássico em razão de sua maior sensibilidade, conveniência e
seletividade. Geralmente as aplicações quantitativas baseiam-se em cur-
vas de calibração nas quais as alturas, ou áreas, dos picos são exibidas
em um gráfico em função da concentração do analito. Em alguns casos,
o método da adição de padrão (ver Seção 8C-3) é empregado no lugar
das curvas de calibração. Em ambos os casos, é essencial que a com-
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composição da amostra, tanto em termos da concentração de eletrólitos
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Redissolução Anódica

Informações Quantitativas

descontinuada, a agitação é interrompida e o analito depositado é deter-
minado por um dos procedimentos voltamétricos descritos nas seções
anteriores. Durante essa segunda etapa da análise, o analito é redis-
solvido ou retirado do eletrodo; daí o nome associado a esses métodos.
Nos métodos de redissolução anódica, o eletrodo de trabalho fun-
ciona como um cátodo durante a etapa de deposição e como um ânodo,
na etapa de redissolução, com o analito sendo oxidado de volta à sua
forma original. Em um método de redissolução catódica, o eletrodo
funciona como um ânodo durante a etapa de deposição e como um
cátodo, na de redissolução. Como o material é depositado em um vol-
ume muito inferior ao de toda a solução, o analito pode ser concentra-
do por fatores de 100 a 1.000 vezes na etapa de deposição.

A Figura 23-26a exibe o programa para a voltagem de excitação que
é seguido em um método de redissolução anódica para a determinação de
cádmio e cobre em uma solução aquosa desses íons. Um método volta-
métrico de varredura linear é empregado para completar a análise. Inicial-
mente, um potencial catódico de cerca de !1 V é aplicado ao eletrodo, o

que provoca a redução de ambos os íons, cádmio e cobre, que são depositados na forma de amálgamas metáli-
cos. O eletrodo é mantido nesse potencial por vários minutos, até que uma quantidade significativa dos dois
metais tenha se acumulado no eletrodo. Então a agitação é interrompida por cerca de 30 s enquanto o eletro-
do é mantido a !1 V. Em seguida, o potencial do eletrodo é diminuído linearmente para valores menos ne-
gativos enquanto a corrente na célula é registrada em função do tempo. Em um potencial menos negativo 
que !0,6 V, o cádmio começa a ser oxidado, provocando um rápido aumento na corrente. À medida que o
cádmio depositado é consumido, a corrente atinge um máximo e então decresce para os níveis originais. Um
segundo pico, representando a oxidação do cobre, é observado quando o potencial é diminuído para cerca de
!0,1 V. As alturas dos dois picos são proporcionais às massas dos metais depositados.
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Nos métodos de redissolução
anódicos, o analito é depositado
por redução e posteriormente 
analisado por oxidação a partir de
um filme ou gota de mercúrio de
pequeno volume.

Nos métodos de redissolução
catódicos, o analito é eletrolizado
em um pequeno volume de 
mercúrio por oxidação e depois
redissolvido por redução.

! Uma das principais vantagens
da análise envolvendo a 
redissolução é a capacidade de 
pré-concentrar eletroquimicamente
o analito antes da etapa de medida.
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Muitas outras variações da técnica de redissolução têm sido desenvolvidas. Por exemplo, vários

cátions têm sido determinados pela eletrodeposição em um cátodo de platina. A quantidade de eletricidade
requerida para remover o depósito é então medida coulometricamente. Aqui, novamente, o método é par-
ticularmente vantajoso na análise de traços. Os métodos de redissolução catódicos também têm sido desen-
volvidos para a determinação de haletos, que são primeiramente depositados na forma de sais de mer-
cúrio(I) em um ânodo de mercúrio. Então a redissolução é realizada por meio de uma corrente catódica.

23E-3 Métodos de Redissolução Adsortivos
Os métodos de redissolução adsortivos são bastante similares aos de redissolução anódicos e catódicos que
foram considerados há pouco. Aqui, um eletrodo pequeno, mais comumente o de gota pendente de mer-

cúrio, é imerso em uma solução contendo o analito mantida sob agi-
tação por vários minutos. Então a deposição do analito ocorre pela
adsorção física na superfície do eletrodo, e não pela deposição
eletrolítica. Após o acúmulo de uma quantidade suficiente do anali-
to, a agitação é interrompida e o material depositado é determinado
por medidas voltamétricas de pulso ou de varredura linear. A infor-
mação quantitativa baseia-se na calibração com soluções padrão
que são tratadas da mesma forma que as amostras.

Muitas moléculas orgânicas de interesse clínico e farmacêutico
apresentam uma forte tendência a ser adsorvidas em superfícies de
mercúrio a partir de soluções aquosas, particularmente se a superfí-
cie for mantida em cerca de !0,4 V (vs. ESC) quando a carga no
mercúrio for zero (ver a página 686). Com boa agitação, a adsorção
é rápida e são requeridos apenas de 1 a 5 min para se acumular quan-
tidades suficientes de analito para a análise de soluções com con-
centração de 10!7 mol L!1 10 a 20 min para soluções 10!9 mol L!1.
A Figura 23-28 ilustra a sensibilidade da voltametria de redissolução
adsortiva de pulso diferencial quando aplicada à determinação de
riboflavina em uma solução 5 " 10!10 mol L!1. Muitos outros
exemplos desse tipo podem ser encontrados na literatura recente.

A voltametria de redissolução adsortiva também tem sido aplica-
da em determinações de uma variedade de cátions inorgânicos em
concentrações muito baixas. Nessas aplicações, geralmente os cátions
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Cyclic voltammetry (CV) is a very useful modern elec- 
troanalytical technique; its principles and theories have been 
discussed by Kissinger and Heineman (I). Despite the  ad- 
vantages of the technique a n d  its widespread use, there is a 
lack of CV experiments in the  literature for students. Thus,  
this experiment has been designed specifically for introducing 
CV to students who are a t  the  advanced undergraduate or 
earlv maduate level. There are three oarts to this exueriment, -- " - 
each of which may be performed independently. 

P a r t  I uses t h e  Fel1I(CN)c3-/Fe11(CN)s4- couule a s  an  ex- 
ample of a well-behaveb e ~ e i t r o c h e m i c a ~ i ~  reversible system 
in aoueous solution. This  exoeriment demonstrates deter- 
minition of the  following: the  formal reduction potential 
(E"'): the number of electrons transferred in the redox process 
in); the diffusion coefficient (D); electrochemical reveriibility; 
and the  effects of varying concentration and scan rate. 

P a r t  I1 investigates the  electrochemical behavior of acet- 
aminophen, a n  ingredient in many over-the-counter phar- 
maceuticals (e.g., Tylenol*, Excedrin*, Nyquil*, etc.). Th is  
organic system is more complex, involving chemical a s  well 
a s  electrochemical reactions. Principles t h a t  are illustrated 
include: effect of a coupled chemical reaction on the  appear- 
ance of the  CV; effect of p H  on the appearance of the CV and 
o n  the  mechanism of reaction; use of scan rate for elucidating 
mechanistic information; and quantitative determinationof 
acetaminophen in a l'ylenolm tnhlet. 

P a r t  111-is designedto introduce t h e  s tudent  to  practical 
considerations in a cyclic voltammetry experiment. Instead 
of followine recommended conditions the  s tudent  now is - 
persuaded to  investigate factors ~ u c h  as: the  effect of 02 on 
the C'Y: choosinr the aoorooriate electrode: ~srabl ishina PO- ~ ~~ ~ .. . 
tential $can lim& and studying Pt electrode surface waves. 
It is honed that.  uoon comoletion of this section, the  s tudent  
can effktively design a n  eiectrochemical experiment for any  
particular chemical system of interest. 

Part I-Fundamentals of Cyclic Voltammetry 
T h e  Fe111(CN)6"-/Fe"(CN)$L- couple is known t o  be well- 

behaved both chemically and electrochemically (2). As such, 
i t  is often used a s  a model system in electrochemical experi- 
ments. I t  can be used to  determine electrode areas a n d  to 
diagnose problems associated with new electrochemical cell 
designs. In this experiment, the  couple is used t o  clearly 
demonstrate some~impor tan t  principles of cyclic voltam- 
metry. 

Experimental 
Reagents. All chemicals are reagent grade and are used assuch. A 

10O-ml stock solution of apprnximateiy 10 mM K3Fe(CNk is prepared 
in 1 M KN03. From this, 25 ml each of approximately 2,4,6, and 8 
mM solutions in 1 M KN03 are made. In addition, a 25-ml K3Fe(CN)6 
solution of approximately 4 mM is prepared in 1 M NazS04. All so- 
lution concentrations must be accurately known. An unknown 
KsFe(CN)fi solution should be provided by the instructor. 

Apparatus. The cyclic voltammetry apparatus consists of a po- 
tentiastat with potential sean capability, a voltmeter (optional), a 
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recorder, and an electrochemical cell ( I ) .  The potentiostat used is a 
Bioanalyticsl Systems, Inc. CV-1R. Alternatively, any number of 
commercially available instruments, or a homebuilt model con- 
structed from conventional operational amplifiers can be used (3 .4) .  
The current versus potential curves are recorded on a Hewlett- 
Packard model 7015B XY recorder, As mentioned in reference ( 1  ), 
the ootential scan varies linearlv with time. thus it is feasible to use 

~ .~ 
a rrrip chart recorder, even tho&h 11 is not ns wnvenienr as an X ) ' .  
I f  an <,rcill~mcope ia nvailahlr, i t  can be used in place of the rerorder. 
The p~trntial output is fi~lhwed independently wwlth n Keithley model 
178 digital voltmeter. 

A three-electrode system is used for the CV experiment (I) .  The 
electrodes reauired are a Pt warkinc electrode (area = 2.5 mm2), a Pt 
auxiliary electrode, and either a A ~ I A ~ C I  or a saturated calomel 
electrode (SCEI reference electrode. All ootentials in this exoeriment ~~~~ ~ 

are referenced veraur. %'E The cell used la a H~mnalytical Systems. 
In,. \'('-2 ylaw wal wi th  a t i t m l  top. The u,p ha., iour hdes machmed 
to nerommudate the three rlectn~des and a t u h  for detrxygenating 
by bubbling with a stream of Ns. 

Procedure. Pretreatment of the platinum working electrode surface 
may be required. Simply polishing the surface with powdered alumina 
and rinsing thoroughly with distilled water should suffice. The elec- 
trode can be sonicated in an ultrasonic bath if available. 

The cell, as shown in reference ( I ) ,  is assembled and filled with 1 
M KNOJ just until the ends of the electrodes are immersed (Note: 
avoid tilting the SCE; this may disturb the HgIHgnCln and result in 
incorrect potentialsl. The system is deoxygenated by purging with 
Nz for approximately 10 mi". Following this, N2 is allowed to flow over 
the solution to prevent 0 2  from re-entering the eell for the remainder 
of the experiment. 

While the system is beingdeoxygenated, the scan parameters can 
be set. The working electrode should be disconnected or switched off 
during this procedure. The initial potential is set at 0.80 V, and the 
scan limits at 0.80 V and -0.12 V using the recorder as a monitor. All 
scans are initiated in the negative direction with a scan rate of 20 
mV/s. These settings will be used unless otherwise specified. 

When deoxygenation is complete, the working electrade is switched 
on. After allowing the current to attainaeonstant value (in about 10 
s), the potential sean is initiated and a background CV of the sup- 
porting electrolyte solution is obtained. 

After turning off the working electrode, the eell is cleaned and re- 
filled with 4 mM KaFe(CNI6 in 1 M KNOs. Following the same pro- 
cedure as above, a CV of the Fe'1L(CN)i"/Fe1'(CN)8- couple is ob- 
tained. 

The effect of the sweep rate ( u )  on the voltammoprams is observed 
by using this same soiutionand recording CV's at the following rates: 
20,50,75,100,125,150,115,and 200mV/s. Retweeneach scan, initial 
conditions at the electrode surface are restored by moving the working 
electrode gently up and down without actually removing it from so- 
lution. Care should be taken that no buhbles remain on the elec- 
trodes. 

('wwenrration likewiseaffrcts the magnrtudr of thr penkcurrent. 
This i seen by uhtainmg +cans of 2.6.8. and I d  m A f  K ,l.'t.tC'Fi~fi uang 
nswwo rate uf 20 mV,s A \r,ltarnmoeram of tne unkn<,wn K8nCN)a ~~~ ~~ .~ ~~~ ~ 

solution should be ru'n as well. 
The affect of the supporting electrolyte on the appearance of the 

CV isdemonstrated by recordingvoltammogramsof (1) 4 mM ferri- 
cyanide in 1 M KNOs and (2) 4 mM ferricyanide in 1 M Na2S01. 

Results and Discussion 
Using the data  obtained, a number of simple calculations 

can he done that  will yield considerable information about the 
ferri-ferrocyanide system. Anodic peak current (i,), cathodic 
peak current (iw), E"', and n can be determined as described 
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Figure 1. (A) Cyclic voltammograms of 4 mMKsFe(CN)s in 1 MKNOJ. Pi elec- 
bade. Scan rate ( 4  = 20. 50. 75. 100. 125. 150. 175. end 200 mVls. (8) Plot 
01 iw YBTSUI v ' ' ~  and 1, versus uU2 horn voltammogams in (A). 

in reference ( I )  using the voltammogram of 4 m M  
K3Fe"'(CN)6 in 1 M KN03. 

The effect of the scan rate, v, on the appearance of the CV 
can be seen in Figure 1A. As described by the Randles-Sevcik 
equation (I), i, and ip, increm as u"~. A plot of this equation 
(Fig. 1B) yields a straight line, the slope of which can be used 
to determine the diffusion coefficient (D in cm2/s) of the 
system. The area of the working electrode will either have to 
be provided by the instructor or experimentally deter- 
mined. 

Evidence indicating that  the system is electrochemically 
reversible (discussed in reference ( I ) )  can he seen in Figure 
1A as well. The separation of the peak potentials (AEJ is 
inde~endent  of v. This can he discussed bv the student. 

The Kandlrs-Sevcik equation ( 1 )  also indicates that i,, and 
i... are d i r e d v  oro~urtional to concentration. The effect of .. . 
increasing concentration on the appearance of the CV can be 
seen in Figure 2A. A calibration curve (Fig. 2B) can be con- 
structed and used to determine the concentration of the un- 
known ferricvanide solution. 

A formal potential as reported in the literature is a working 
number that is dependent on the conditions of the experiment 
(5). The effect ofthe particular supporting electrolyte used 
is demonstrated by comparing CV's of K3Fen1(CN)6 in KN03 
and Na2SOa. 

Part ll-Effect of Coupled Chemlcal Reactions 
Acetaminophen (N-acetyl-p-aminophenol, APAP), the 

active ineredient in Tvlenol". is commonlv used as an a s ~ i r i n  - 
substitute. However, unlike aspirin, it is known to cause liver 
and kidnev damaee when administered in laree amounts. I t  
is suspectld that :metabolite of APAP is the actual hepato- 
toxic agent, thus APAP and its metabolites have been ex- 
tensively investigated (6). 

Voltammetric studies in aqueous solution have revealed 
chemical as well as electrochemical steps (7). The APAP 
system therefore is useful in demonstrating the mechanistic 
information that can he obtained from CV's. 

Experimental 
Reagents. All chemicals are reagent grade and are used as such. The 

fallowing supporting electrolyte solutions are needed: 500 ml of pH 
2.2 and 200 mlof DH 6 Mcllvaine buffer with an ionicstrenethof 0.6 
M (8);  200 ml of i.8 M HSSO~. 

A stock solution of approximately 0.070MAPAP is prepared in0.05 
M perehlaric acid. This should be kept in the refrigerator when not 
in use. Using the stock solution, 10-25 ml of an APAP solution is 
prepared in each of the three supporting electrolyte solutions. The 
concentration of these APAP solutions should be approximately 3 

~ ~ 

mM. 
For the purpose of establishing a calibration curve, four additional 

APAP solutions in pH 2.2 buffer are needed. These four concentra- 

" 
0.8 0 4  0 0  ;-loL ' I 

WTENTIAL V vr SCE 2.0 4.0 6.0 6.0 100 
CONCENTRATION mM 

F i a r e  2. IAl Cvcllc voltammmam of KIF~CN). In 1 MKNO*. Scan rate = 20 . .  . - . .. 
mVls. PL elechade. Concentration = 2. 4, 6. 8, and 10 mM. (8) Plot of i, versus 
concentration and i, vsrsus concentration horn voltammograms in (A). 

tions should span the range of 0.10 to 5.0 mM; 10-25 ml of each are 
needed. 

An unknown solution is prepared by dissolving a Tylenolm tablet 
in 250 ml of pH 2.2 buffer. A workable concentration is obtained by 
diluting a 5-ml aliquot of this solution to 50 ml. 

All APAP solution concentrations need to be accurately known. 
Apparatus. The apparatus used in this experiment is identical to 

that in Part I with the exception of the carbon paste workii electrode 
(area = 9.1 mm2). 

Procedure. The carbon oaste electrode is ~renared as described in ~ ~~~ ~ ~ . . 
the Hiuanalytirnl Sysrems. Inc. manual. Thw elrrtrc,dt must he 
carefully parked tu avoid erroneous resulu and rare ;lhould c,e mken 
not to gauge it once it is ready for use. 

Using the 3 m M  APAP solution in pH 2.2 buffer, scan limits are 
established at 1.0 V and -0.2 V. Scans are initiated in the positive 
direction at 0.0 V. Cvclic voltammomams of the 3 mM APAP solution 
in each of the 3 buffers are then obcined at a scan rate of 40 mV/s and 
250 mV1s. The solution should be stirred between each run. 

As was demonstrated in Part I, CV's can be used for quantitative 
analysis. A standard curve can be constructed using the series of 5 
APAP solutions in pH 2.2 buffer. From this, the concentration of 
APAP in the Tylenol solution is determined. 

Results and Discussion 
The oxidation mechanism of APAP is as follows 

OH 
I 

APAP 

11 111 
NAPQI 

APAP is electrochemically oxidized in a pH-dependent, 2- 
electron. 2-proton Drocess to N-acetvl-D-~uinoneimine . .  . 
(NAPQI') (step 1). ~ i e  occurrence of follow-up chemical re- 
actions involving NAPQl is pH dependent. Bv varving the pH . . . . - .  
of the media and the scan rate ofthe cyclic voltammetry ex- 
periment, chemical reactions involving NAPQI can be 
"mapped-out." At pH values 26, NAPQI exists in the stable 
unprotonated form (11). Cyclic voltammograms recorded for 
N A P  at  pH 6 are shown in Figure 3. Reasonably well-defined 
anodic and cathodic waves are evident. The anodic current 
represents step 1 in the mechanism detailed above while the 
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solution should be ru'n as well. 
The affect of the supporting electrolyte on the appearance of the 

CV isdemonstrated by recordingvoltammogramsof (1) 4 mM ferri- 
cyanide in 1 M KNOs and (2) 4 mM ferricyanide in 1 M Na2S01. 

Results and Discussion 
Using the data  obtained, a number of simple calculations 

can he done that  will yield considerable information about the 
ferri-ferrocyanide system. Anodic peak current (i,), cathodic 
peak current (iw), E"', and n can be determined as described 
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POTMTIAL. V rr 5CE 
Figure 1. (A) Cyclic voltammograms of 4 mMKsFe(CN)s in 1 MKNOJ. Pi elec- 
bade. Scan rate ( 4  = 20. 50. 75. 100. 125. 150. 175. end 200 mVls. (8) Plot 
01 iw YBTSUI v ' ' ~  and 1, versus uU2 horn voltammogams in (A). 

in reference ( I )  using the voltammogram of 4 m M  
K3Fe"'(CN)6 in 1 M KN03. 

The effect of the scan rate, v, on the appearance of the CV 
can be seen in Figure 1A. As described by the Randles-Sevcik 
equation (I), i, and ip, increm as u"~. A plot of this equation 
(Fig. 1B) yields a straight line, the slope of which can be used 
to determine the diffusion coefficient (D in cm2/s) of the 
system. The area of the working electrode will either have to 
be provided by the instructor or experimentally deter- 
mined. 

Evidence indicating that  the system is electrochemically 
reversible (discussed in reference ( I ) )  can he seen in Figure 
1A as well. The separation of the peak potentials (AEJ is 
inde~endent  of v. This can he discussed bv the student. 

The Kandlrs-Sevcik equation ( 1 )  also indicates that i,, and 
i... are d i r e d v  oro~urtional to concentration. The effect of .. . 
increasing concentration on the appearance of the CV can be 
seen in Figure 2A. A calibration curve (Fig. 2B) can be con- 
structed and used to determine the concentration of the un- 
known ferricvanide solution. 

A formal potential as reported in the literature is a working 
number that is dependent on the conditions of the experiment 
(5). The effect ofthe particular supporting electrolyte used 
is demonstrated by comparing CV's of K3Fen1(CN)6 in KN03 
and Na2SOa. 

Part ll-Effect of Coupled Chemlcal Reactions 
Acetaminophen (N-acetyl-p-aminophenol, APAP), the 

active ineredient in Tvlenol". is commonlv used as an a s ~ i r i n  - 
substitute. However, unlike aspirin, it is known to cause liver 
and kidnev damaee when administered in laree amounts. I t  
is suspectld that :metabolite of APAP is the actual hepato- 
toxic agent, thus APAP and its metabolites have been ex- 
tensively investigated (6). 

Voltammetric studies in aqueous solution have revealed 
chemical as well as electrochemical steps (7). The APAP 
system therefore is useful in demonstrating the mechanistic 
information that can he obtained from CV's. 

Experimental 
Reagents. All chemicals are reagent grade and are used as such. The 

fallowing supporting electrolyte solutions are needed: 500 ml of pH 
2.2 and 200 mlof DH 6 Mcllvaine buffer with an ionicstrenethof 0.6 
M (8);  200 ml of i.8 M HSSO~. 

A stock solution of approximately 0.070MAPAP is prepared in0.05 
M perehlaric acid. This should be kept in the refrigerator when not 
in use. Using the stock solution, 10-25 ml of an APAP solution is 
prepared in each of the three supporting electrolyte solutions. The 
concentration of these APAP solutions should be approximately 3 

~ ~ 

mM. 
For the purpose of establishing a calibration curve, four additional 

APAP solutions in pH 2.2 buffer are needed. These four concentra- 

" 
0.8 0 4  0 0  ;-loL ' I 

WTENTIAL V vr SCE 2.0 4.0 6.0 6.0 100 
CONCENTRATION mM 

F i a r e  2. IAl Cvcllc voltammmam of KIF~CN). In 1 MKNO*. Scan rate = 20 . .  . - . .. 
mVls. PL elechade. Concentration = 2. 4, 6. 8, and 10 mM. (8) Plot of i, versus 
concentration and i, vsrsus concentration horn voltammograms in (A). 

tions should span the range of 0.10 to 5.0 mM; 10-25 ml of each are 
needed. 

An unknown solution is prepared by dissolving a Tylenolm tablet 
in 250 ml of pH 2.2 buffer. A workable concentration is obtained by 
diluting a 5-ml aliquot of this solution to 50 ml. 

All APAP solution concentrations need to be accurately known. 
Apparatus. The apparatus used in this experiment is identical to 

that in Part I with the exception of the carbon paste workii electrode 
(area = 9.1 mm2). 

Procedure. The carbon oaste electrode is ~renared as described in ~ ~~~ ~ ~ . . 
the Hiuanalytirnl Sysrems. Inc. manual. Thw elrrtrc,dt must he 
carefully parked tu avoid erroneous resulu and rare ;lhould c,e mken 
not to gauge it once it is ready for use. 

Using the 3 m M  APAP solution in pH 2.2 buffer, scan limits are 
established at 1.0 V and -0.2 V. Scans are initiated in the positive 
direction at 0.0 V. Cvclic voltammomams of the 3 mM APAP solution 
in each of the 3 buffers are then obcined at a scan rate of 40 mV/s and 
250 mV1s. The solution should be stirred between each run. 

As was demonstrated in Part I, CV's can be used for quantitative 
analysis. A standard curve can be constructed using the series of 5 
APAP solutions in pH 2.2 buffer. From this, the concentration of 
APAP in the Tylenol solution is determined. 

Results and Discussion 
The oxidation mechanism of APAP is as follows 

OH 
I 

APAP 

11 111 
NAPQI 

APAP is electrochemically oxidized in a pH-dependent, 2- 
electron. 2-proton Drocess to N-acetvl-D-~uinoneimine . .  . 
(NAPQI') (step 1). ~ i e  occurrence of follow-up chemical re- 
actions involving NAPQl is pH dependent. Bv varving the pH . . . . - .  
of the media and the scan rate ofthe cyclic voltammetry ex- 
periment, chemical reactions involving NAPQI can be 
"mapped-out." At pH values 26, NAPQI exists in the stable 
unprotonated form (11). Cyclic voltammograms recorded for 
N A P  at  pH 6 are shown in Figure 3. Reasonably well-defined 
anodic and cathodic waves are evident. The anodic current 
represents step 1 in the mechanism detailed above while the 
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