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— ELETROQUIMICA / EQUACOES REDOX / CELULAS
GALVANICAS / ELETROLISE

= Eletroquimica = Interacao da eletricidade e
reacoes quimicas

— ELETRICIDADE <> REACOES QUIMICAS

Definicao :Eletroquimica € o ramo da quimica que
trabalha com o uso de reacdes quimicas espontaneas para
produzir eletricidade, e com o uso da eletricidade para
forcar reacdes quimicas nao espontaneas a acontecerem.
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EQUACOES REDOX
7.1 As semi-reacoes

Consideramos a oxidacao como a perda de elétrons
Ex: Mgy — Mg*?, +2e

Par redox = Ox/Red = Mg*?*/Mg

A reducao é o ganho de elétrons.
Ex: Fe*? , +le —Fe™
Par redox = Ox/Red = Fe*3 /Fe*?

“As semi-reacoes expressam as duas contribuicoes
(oxidacao e reducao) a uma reacao redox completa.”



ReacoOes de oxireducao

O Zn adicionado ao HCl produz a reacao espontanea
Zn(s) + 2H*(ag) — Zn%*(aq) + H,(g).

O numero de oxidacao do Zn aumentou de O para 2+.

O numero de oxidacao do H reduziu de 1+ para 0.

O Zn é oxidado a Zn** enquanto o H* é reduzido a H,.

O H* faz com que o Zn seja oxidado e é o agente de
oxidacao.

O Zn faz com que o H* seja reduzido e € o agente de
reducao.

Observe que o agente de reducao é oxidado e o agente
de oxidacao é reduzido.
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Sao exemplos praticos de células eletroguimicas as
“baterias” portateis.

Célula eletroquimica = € um dispositivo no qual
corrente (fluxo de elétrons fluem atraves de um
circuito) e produzida por uma reacao quimica
espontanea ou é usada para forcar a ocorréncia de
uma reacao nao espontanea.
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Ceélula galvanica = €& uma célula eletroguimica
na qual a reacao quimica espontanea € usada
para gerar corrente elétrica. Também sao
chamadas de pilhas.

A energia liberada em uma reacao de oxi-reducao
espontanea € usada para executar trabalho
elétrico.

Se uma fita de Zn é colocada em uma solucao de
CuSO,, o Cu é depositado no Zn e o Zn dissolve-
se formando Zn?*.
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« A medida que ocorre a oxidac&o, o Zn é convertido
em Zn?* e 2e-. Os elétrons fluem no sentido do
anodo onde eles sao usados na reacao de
reducao.

 Espera-se que o eletrodo de Zn perca massa e
gue o eletrodo de Cu ganhe massa.

 “Regras” para células voltaicas:
1. No anodo os elétrons sao produtos (oxidacao).
2. No catodo os elétrons séo reagentes (reducao).
3. Os elétrons nao podem nadar.
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Os eletrons fluem do anodo para o catodo.
Conseguentemente, o anodo é negativo e o catodo
é positivo.

Os eletrons nao conseguem fluir através da

solucao, eles tém gue ser transportados por um fio
externo. (Regra 3.)
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Visao molecular dos processos do eletrodo

Considere a reacao espontanea de oxi-reducao
entre o Zn(s) e o Cu?*(aq).

Durante a reacao, o Zn(s) € oxidado a Zn?*(aqg) e o
Cu?*(aq) € reduzido a Cu(s).
No nivel atbmico, um ion de Cu4*(aq) entra em

contanto com um atomo de Zn(s) na superficie do
eletrodo.

Dois elétrons sao transferidos diretamente do Zn(s)
(formando Zn?*(aq)) para o Cu?4*(aq) (formando
Cu(s)).



Células voltaicas

Visao molecular dos processos do eletrodo
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lamina de Zn  em solucao
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Células voltaicas
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Fem de pilhas
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O fluxo de elétrons do anodo para o catodo é
espontaneo.

Os eléetrons fluem do anodo para o catodo porque
0 catodo tem uma energia potencial elétrica mais
baixa do que o anodo.

A diferenca potencial: é a diferenca no potencial
elétrico. E medida em volts.

Um volt é a diferenca potencial necessaria para
conceder um joule de energia para uma carga de
um coulomb:
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« Aforca eletromotiva (fem) é a forca necessaria
para empurrar os elétrons através do circuito
externo.

« Potencial de celula: E_, é a fem de uma célula.

« Para solucoes 1 mol/L a 25 °C (condicOes padrao),
a fem padrao (potencial padrao da célula) é
denominada E°_.



Balanceamento de equacoes

_ilﬂ= 'n' Ill—‘iilulm‘ -Ii_
Lei da conservagéo de massa: a quantidade de cada

elemento presente no inicio da reacao deve estar
presente no final.

Conservacdo da carga: os elétrons nao sao perdidos em
uma reacao quimica.

Semi-reacoes
As semi-reacdes sao0 um meio conveniente de separar
reacoes de oxidacao e de reducao.

“A equacao quimica de uma semi-reacao de reducao é
adicionada a de uma semi-reacao de oxidacao para obter
uma equacao quimica balanceada para a reacao redox.”
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Potenciais-padrao de reducao (semi-celula)

* Os dados eletroquimicos sao convenientemente
colocados em uma tabela.

* Os potencials padrao de reducao, E° 4 sao
medidos em relacao ao eletrodo padrao de
hidrogénio (EPH).




Potenciais-padréao de reducao (semi-célula)

Para o circuito externo
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.

Potenciais-padrao de reducao (semi-céelula)

e O EPH e um catodo. Ele consiste de um eletrodo
de Pt em um tubo colocado em uma solucao 1
mol/L de H*. O H, é borbulhado através do tubo.

e Para o EPH, determinamos
2H*(ag, 1 mol/L) + 2e- — H,(g, 1 atm)
« OE°,4de zero.

A fem de uma célula pode ser calculada a patir de

potenciais padrao de reducao:
° =E°, (catodo) —E?, (anodo)

cel



Anodo
de Zn

Compartimento
do anodo

Zn(s) —> Zn*"(ag) +2e
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Os~ Na*wY
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TABELA 20.1 Potenciais-padrao de reducdo em agua a 25 °C

Potencial (V) Semi-reacio de redugao

+2,87 F,(g) + 26" —> 2F (aq)

+1,51 MnO, (aq) + 8H'(ag) + 5¢° ——> Mn**(aq) + 4H,0(l)
+1,36 Cly(g) + 26 ——> 2Cl(aq)

+1,33 Cr,0,7 (aq) + 14H'(ag) + 66" —— 2Cr’*(aq) + 7H,O(l)
+1,23 O,(g) + 4H'(ag) + 4 —— 2H,0())

+1,06 Br,(l) + 260 —— 2Br (aq)

+0,96 NO, (aq) + 4H'(ag) + 3¢ —— NO(g) + 2H,0()
+0,80 Ag'(ag) + e —— Ag(s)

+0,77 Fe™(ag) + € — Fe™'(aq)

+0,68 O,(g) + 2H'(ag) + 2 —— H,0,(aq)

+0,59 MnO, (ag) + 2H,0(l) + 3¢ ——> MnO,(s) + 4OH (aq)
+0,54 L(s) + 2¢° —> 2 (aq)

+0,40 O,(g) + 2H,0(]) + 4¢° —— 40H (ag)

+0,34 Cu®*(ag) + 26 —> Cu(s)

0 2H'(aq) + 26 —> H(g) |

-0,28 Ni*'(aq) + 2¢° — Ni(s)

-0,44 Fe*'(ag) + 26 — Fe(s)

-0,76 Zn*(aq) + 26 —> Zn(s)

-0,83 2H,O() + 2e- —— H,(g) + 20H (aq)

-1,66 Al*(ag) + 3¢ ——> Al(s)

-2,71 Na*(ag) + & —— Na(s)

-3,05 Li*(aq) + e — Li(s)
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Potenciais-padréao de reducao (semi-célula)

Considere Zn(s) — Zn?*(aq) + 2e". Podemos medir
o E.,, em relagcao ao EPH (catodo):

EoceII — Eored(CatOdO) ) Eored(anOdO)
0,76 V=0V - E°4(anodo).
Consequentemente, o E°,4(anodo) = -0,76 V.

Os potenciais padrao de reducao devem ser
escritos como as reacoes de reducao:

Zn%*(aq) + 2e- — Zn(s), E°, 4 =-0,76 V.
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Potenciais-padréao de reducao (semi-célula)

Uma vez que o E°, 4 = -0,76 V, concluimos que a
reducao do Zn?* na presenca do EPH néo é
espontanea.

A oxidacao do Zn com o EPH é espontanea.

A variacao do coeficiente estequiometrico ndo afeta
0O Eored'

Portanto,
2Zn’*(aq) + 4e- — 2Zn(s), E°, .4 =-0,76 V.

As reacoes com E°,_, > 0 sao reducgoes
espontaneas em relacao ao EPH.
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Potenciais-padréao de reducao (semi-célula)

* Asreacoes com E°,_4 < 0 sao oxidacoes
espontaneas em relacao ao EPH.

 Quanto maior a diferenca entre os valores de E°
maior é o E°_.

Em uma célula (espontanea) voltaica (galvanica) o
E°,.4(catodo) é mais positivo do que E°,.4(anodo).

Lembre-se

red:

E>, = E., (catodo) - E. (anodo) =1,33V-0,54V=0,79 V
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Agentes oxidantes e redutores

Quanto mais positivo o E°,,,c mais forte & o agente
oxidante a esquerda.

Quanto mais negativo o E°,,, mais forte € o agente
redutor a direita.

Uma espécie na parte esquerda superior da tabela
de potenciais padrao de reducao oxidara
espontaneamente uma especie gue esta na parte
direita inferior da tabela.

Isto €, o F, oxidara o H, ou o Li; o Ni** oxidara o
Al(s).
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“Um metal com potencial padrao negativo tem uma
tendéncia termodinamica de reduzir ions hidrogénio
em solucao; os ions de um metal, que potencial
padrao positivo, tém a tendéncia de serem reduzidos
pelo gas hidrogénio.”

Na pratica esta tendéncia termodinamica nem
sempre se realiza, freqientemente a reacao € muito
lenta ou por que uma camada protetora de oxido é
formada.



Fem de pilhas
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. Exemplo, o aluminio AI*3/Al = E° =-1,66V,
deveria produzir hidrogénio gasoso com acido. O
aluminio pode ser oxidado com HCI, no entanto nao
reage com acido nitrico (+ oxidante), pois 0os atomos
formados de Al*3 imediatamente formam uma camada
de oxido insoluvel sobre a superficie do metal. Esta
camada previne futuras reacoes = Dizemos que 0
metal foi PASSIVADO.

e Os metais Zn e Cr sao depositados sobre o ferro
para protege-lo, mesmo tendo um potencial-padrao
mais negativo que o ferro. Formam Oxidos
protetores.



Espontaneidade de

« Em uma célula (espontanea) voltaica (galvanica) o
E° .4 (catodo) é mais positivo do que o E°,4(anodo)
uma vez que

e Um E° positivo indica um processo espontaneo
(celula galvanica).

« Um E° negativo indica um processo nao-
espontaneo.



Espontaneldade de

Fem e variacao de energia livre
Podemos demonstrar que

O AG é a variacao da energia livre, n e a
guantidade de materia de elétrons transferidos, F é
a constante de Faraday e E € a fem da célula.

Podemos definir

Ja que n e F sao positivos, se AG >0 logo E < 0.
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e Uma bateria € um
recipiente contendo
uma fonte de forca
eletroguimica com uma
ou mais celulas
voltaicas.

MNiinnAdn Alrilaec o3
\(ual |UU GlO bCIUIOLo S CL

conectadas em série,
maiores FEMs podem
ser alcancadas.

N
|\
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Bateria de chumbo e acido

 Uma bateria de carro de 12 V consiste de 6 pares
de catodo/anodo, cada um produzindo 2 V.

» Catodo: PbO, em uma grade de metal em acido
sulfurico:

PbO,(s) + SO, (aq) + 4H*(aq) + 2e- —»> PbSO,(s) +
2H,0()
* Anodo: Pb:
Pb(s) + SO,%(aq) — PbSO,(s) + 2e-



Baterias ou pilhas

/ Grade de chumbo

Eletrolito i
hid
H,SO, Grade de chumbo 11;%%12(: (;at?)cclggn

preenchida com
chumbo esponjoso (anodo)
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Bateria de chumbo e acido
A reacao eletroquimica global é

PhO,(s) + Pb(s) + 2S0,2(aq) + 4H*(aq) — 2PbSO,(s)
+ 2H,0()

para a qual
E°..i = E°4(catodo) - E° _4(anodo)
= (+1,685 V) - (-0,356 V)
=+2,041 V.

Espacadores de madeira ou fibra de vidro sao
usados para evitar que os eletrodos se toquem.

cell
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Pilhas alcalinas
 Anodo: tampa de Zn:
Zn(s) — Zn%*(aq) + 2e-
« Catodo: pasta de MnO,, NH,Cl e C:
2NH,*(aq) + 2MnO,(s) + 2e- - Mn,04(s) + 2NH;(aq)
+ 2H,0(l)
* O bastao de grafite no centro € um catodo inerte.

 Em uma bateria alcalina, o NH,CI é substituido por
KOH.



Baterias ou pilhas

Pilhas alcalinas
 Anodo: o0 po de Zn € misturado em um gel:
Zn(s) — Zn%*(aq) + 2e-
« Catodo: reducao do MnO.,.
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Células de combustivel

A producao direta de eletricidade a partir de
combustivels ocorre em uma célula de combustivel.

Nos voos a lua da Apollo a célula de combustivel
H,-O, era a fonte primaria de eletricidade.

Catodo: reducao de oxigénio:

2H,0(l) + O,(g) + 4e- —> 40H(aq)
Anodo:

2H,(g) + 40H(aq) —» 4H,0(l) + 4e-
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. A corrosao é a oxidacao de um metal.

— Conseguentemente diminui sua vida util do
produto. E um processo eletroquimico.

2H2 O(|) + 26 > H2' (g) + Z(OH)_(aq) EO — 'O,41V

E° = -0,41V e pH =7 = qualquer metal com
potencial padrdo mais negativo, pode reduzir a agua.

Fe *2 . +26" — Fe, E°=-0,44V

(aq)

Nestas condicoes o ferro tem uma pequena
tendéncia a ser oxidado pela agua (pH=7).
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No entanto quando o ferro é exposto ao ar umido (O,
da agua e do ar)

« Uma vez que E°4(Fe?*) < E°4(0,), o ferro pode
ser oxidado pelo oxigénio.

e Catodo: O,(g) + 4H*(aq) + 4e- — 2H,0O(]).

 Anodo: Fe(s) — Fe?*(aq) + 2e-.

e O oxigénio dissolvido em agua normalmente
provoca a oxidacao de ferro.

e O Fe?* inicialmente formado pode ser ainda mais
oxidado a Fe3*, que forma a ferrugem, Fe,Oy
XH,O(s).
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e A oxidacao ocorre no local com a maior
concentracao de O..

« Se 0 ambiente for umido e salino = solucéo mais

condutora = mals agressiva = COrrosao mais

agressiva.
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Ar

Depésito de ferrugem e 4
(Fe,O5* xH,0) ” S pEA

(Catodo) ‘Q_/ (Anodo)

O, + 4H' + 4 ——>2H,0 Fe——>Fe? "+ 2™
ou
O, + 2H,O + 4e"—>40H"

Ferro



Protecao

— Forma mais simples = eletroquimica

—=Pintura = protege a superficie do metal a
exposicao do ar e agua.

= Galvanizacao = cobrir com um filme de zinco.



Prevenindo a corrosao do ferro

e O zinco protege o ferro uma vez que 0 Zn € O
anodo e Fe e o catodo:

Zn’*(aq) +2e- — Zn(s), E°, 4 =-0,76 V
Fe?*(aq) + 2e- - Fe(s), E® .4 =-0,44 V

« Com o0s potenciais padrao de reducao acima, o Zn
é mais facilmente oxidavel do que o Fe.

 E fortemente redutor, logo com uma exposi¢do da
superficie do ferro (risco) o Zn libera e~ e é oxidado
em detrimento do ferro. O zinco sobrevive num
ambiente com ar e agua pela formacéo do 6oxido
protetor. (Como o aluminio citado anteriormente).
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(anodo) (catodo)

Zn—>7Zn*" + 2 | O, + 4H' + 4e~ — 2H,0




Prevenindo a Corrosao do Ferro
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« = Protecao catddica = ¢ utilizada em tubulacdes
e pontes. (tubulacdes enterradas)

e Para a protecao do encanamento subterraneo, um
anodo de sacrificio é adicionado.

O tubo de agua e transformado no catodo e um
metal ativo € usado como o anodo.

* Frequentemente, o Mg é usado como o anodo de
sacrificio:
Mg?*(aq) +2e- — Mg(s), E® 4y =-2,37 V
Fe?*(aq) + 2e- - Fe(s), E® .4 =-0,44V



Corrosao

3 Eletrolito )
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Eletrolise de solucdes aquosas

As reacdes nao espontaneas necessitam de uma corrente externa para fazer
com gue a reacao ocorra.

As reacoes de eletrdlise sdo nao espontaneas.
Nas células voltaicas e eletroliticas:

— areducao ocorre no catodo e

— aoxidacéo ocorre no anodo.

— No entanto, em células eletroliticas, os elétrons sao forcados a fluir do
anodo para o catodo.
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A energia liberada em uma reacao de oxi-reducao
espontanea é usada para executar trabalho elétrico.

Céluas voltaicas ou galvanicas sao aparelhos nos quais a
transferéncia de elétrons ocorre através de um circuito
externo.

As células voltaicas sao espontaneas.

Se uma fita de Zn é colocada em uma solugao de CuSO,,
o Cu é depositado no Zn e o Zn dissolve-se formando
Zn%*.



