INTRODUQAO A ELETROQUIMICA
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REACTES ELETROQUIMICAS "

Vamos inicialmente estudar estes sistemas para identificar
0s principios fundamentais das reacoes eletroquimicas
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REACOES ELETROQUIMICAS

Se mergulhamos a lamina de cobre no sulfato de zinco....
nada ocorre

Cu(s) + ZnSO,(aq) — nao ocorre reagao

Cu (s (:U(s
verme ['ho vormé[)ho
Tempo
ZnSO ZnSO

4(aq) 4(aq)
(incolor) (incolor)



REACOES ELETROQUIMICAS

Se mergulhamos a lamina de zinco no sulfato de cobre....
temos mudancas...

Zn, Zn,

Cinza ; Cinza

Tempo
L/ | . Deposito de um metal

avermelhado (Cobre)

A solucao deixa
de ser azul

CuSOy,,
Azul

1)

Reacao ocorridai N + CuSC34(aq) = ZnS~C)4(aq) +ACL!(S)
(lamina) (solucao) (solucao) (lamina)
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avermelhado (Cobre)

Zn, Zn,
M Cinza oo i Cinza
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U'SO i(aq) A solugao deixa
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Sofre reducao
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Zn ), causando sua oxidacao;
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, +2 z s
O ion ZN(qq) nd0 consegue arrancar elétrons do Cu

Ve +2 » Tempo /
O ion Cuggq) consegue arrancar elétrons do N | U | oo

O ion Cu(aq) apresenta maior capacidade de atrair e~ do que o ion Zn(aq)

0 Zn, possui maior capacidade de doar e~ do que o Cuy,

Cada ion metalico em solucao apresenta uma capacidade
diferente de atrair e, e esta capacidade € denominada
potencial, que em este caso € de reducao (E,.y)-

E > E
n:'-.IL_u~. | redd, oy
{2 ) ag )



REACOES ELETROQUIMICAS

Um eletrodo (que em grego significa "caminho para a
eletricidade") e formado por um metal, mergulhado numa
solucao contendo cations desse metal, assim o0s eletrodos de
Cu e Zn satisfazem a relacao:

Ered > Ered

Cu2+/Cu Zn2+/Zn

A diferenca entre os potenciais de reducao permite obter
uma ddp - diferenca de potencial entre o Cu mergulhado
numa solucao de sulfato de Cu e o Zn mergulhado numa
solucao de sulfato de zinco.

Temos uma ddp, agora soO falta ligar eles por um caminho
condutor!
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A experiéncia pode ser repetida com um oxido de prata e zinco
mergulhados em hidroxido de potassio.

Os elétrons tem uma preferéncia quimica pela prata em
detrimento do zinco.

Esta preferéncia se manifesta na forma de uma diferenca
de potencial que produz uma corrente.

Ered > Ered

Ag"'/Ag an"'/Zn



REACOES ELETROQUIMICAS

Varios fendOmenos acontecem durante uma reacao

eletroquimica:

1. As ddp (fem) sédo determinadas a partir das propriedades
termodinamicas dos materiais

2. A velocidade da reacao na interface (que € a resposta a
fem) depende de parametros cinéticos

3. Finalmente, massa deve ser transportada atraves do
eletrolito mantendo o subministro de reagentes e elétrons
devem circular pelo circuito externo.

A resisténcia total € causada pela cinética e pelos transportes
de massa e eletrons.

Termodinamica  Cinética  Transporte



DEFINICOES

Sistema eletroquimico: 2 eletrodos conectados por um
condutor eletronico separados por um eletrolito

A diferenca entre uma reacao quimica e uma eletroguimica
é que na eletroguimica as reacoes de oxidacao e reducao
estdo separadas espacialmente (na quimica acontecem no
mesmo lugar).

Por isso na eletroquimica estudamos duas reac0Oes
separadas, mas estao acopladas pela eletroneutralidade e
pelalei da conservacao da carga.

(- concentragtio
Z,- numero de oxidagdo (carga)
s, - coef. estequiométrico
M.- massa molar
m, - massa depositada ou dissolvida
n - ndmero de elétron transferidos
Lei de Faraday m; = _SiMl'It @ F - Constante de Faraday

nk | — Corrente

t - tempo

n

Eletroneutralidade zzici =0 @

1=0




DEFINICOES

Por convencao o sinal dos coeficientes estequiomeétricos e
definido de forma a poder escrever uma reacao de forma
resumida:

n

ZSiMiZi<—>=ne_ ®

=0

Por exemp|0: Zn+ 20H™ & Zn0 + 2e~ + H,0 @



TERMODINAMICA E POTENCIAL

Potencial eletroquimico

Conectando o eletrodo a uma fonte externa podemos
controlar o potencial eletroquimico dos elétrons no
eletrodo, perturbando o equilibrio e forcando uma
reacao.

Que acontece se aplicamos um potencial negativo a
um eletrodo?
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Eletrodo Solucao

Nivel
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Eletrodo Solugao

A &, T Nivel
‘ molecular

- A vacante
Potencial A+ e A

Energia
dos

L Y elétrons Nivel
molecular
ocupado

Oxidacao ou reducao?
Corrente de reducao!
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-

Eletrodo

Potencial

v

-+

Energia
dos
elétrons
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Corrente de oxidacao!
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Eletrodo Solugdo

Os potenciais nos quais acontecem
moecuar  €StES processos para T=25 °C 1 ATM de

TE pressdo sdo denominados potenciais

Y A padrao (standard potencials) E° para
A we €Ssas substancias especificas nesse
v arade  SiStema eletroquimico.

Potencial

Estes potenciais padrao determinam quem se oxida ou reduz
primeiro.



Potencial de Reacao do Eletrodo Potencial de
Oxidacao Reducio
E° (V) E’ (V)
Solugio Aquosa Acida

+3,09 32 N, + e= N, -3,09
+3,045 Li* + e = Li —3,045
+2,925 Kt+e=K -2,925
+2,925 Rb* + e = Rb -2,925
+2,89 Sr2t + 2e = Sr -2,89
+2,87 Ca** + 2e = Ca -2.87
+2,714 Na* + e =2 Na -2.714
+2,52 La*t + 3e = La —2.,52
+2,48 Ce?* + 3e = Ce -2,48
+2,37 Mg** + 2e = Mg -2,37
+2.37 Y3* +3e=Y -2.37
+2,25 1/2H, + e =H -2,25
+2,08 Sc¥* + 3e = Sc -2,08
+2,07 Pu®* + 3e = Pu -2,07
+1,85 Be?* + 2e = Be —1,85
+1,80 Ut +3e=U —1,80
+1,66 ABY + 3e = Al —1,66
+1,63 Ti*t + 2e = Ti —1,63
+1,53 Zr** + de = Zr -1,53
+1,18 Mn?** + 2e = Mn -1,18
+1,1 Nb** + 3e = Nb -1,1
+0,89 TiO** + 2H* + de =Ti + H,O -0,89
+0,81 Ta,O; + 10H* + 10e = 2Ta + SH,0 —-0,81
+0,763 Zn*t + 2e = Zn -0,763
+0,74 Cr** + 3e = Cr -0,74
+0,65 Nb,O; + 10H* + 10e = 2Nb + SH,O —(0.,65
+0,53 Ga*" + 3e = Ga —0,53
+0,440 Fe** + 2e = Fe -0,440
+0,41 Cr¥* + e = Cr?t —0.41
+0,403 Cd** + 2e = Cd —-0,403
+0,37 Ti** + e = Tizt -0,37
+0,342 In* + 3e = In -0,342
+0,3363 T + = TI

AL ATy

~ _ 24 i -~ P

—0,3363

+0 277
+0,255
+0.250
+0,2
10,136
+0,13

£ 40,126

+0,09
0,000
-0,1
-0,102
-0,13
-0,141
-0,15
0,152
—(,153
=0,16
-0,222
-0,32
-0,337

045

0,521
- =0,536
-0,564
—0,682
-0,72
-0,771
-0,789
0,799
-0.8
—0,920
—0,987
— 1,065
=1,229
=133
=1,360
=1.50
-1.5
=131
-1.63
=557

e sy

Co2+ + 2e = Co
V3t + e =V
Ni** + 2e == Ni
Mo** + 3e = Mo
Sn?* + 2e = Sn
O; + H* + e = HO,
Pb** + 2e = Pb
WO, + 6H" + 6e = W + 3H,0O
2H* + 2e = H,
TiO** + 2H* + e = Ti** + H,O
Si + 4H* + 4e = SiH,
C + 4H* + 4e = CH,
S + 2H* + 2¢e = H.S
Sn*t + 2e = Sn?t
Sb,O; + 6H* + 6e = 2Sb + 3H.,O
Cu** + e = Cut
BiOCl + 2H* + 3e = Bi + H,0 + CI”
AgCl + e = Ag + CI-
BiO* + 2H* + 3e = Bi + H,0
Cu*t + 2e = Cu
H.SO; + 4H* + 4e = S + 3H,0
Cu* + e = Cu
I, + 2e = 2I-
MnO; + e = MnO?
O, + 2ZH* + 2e = H,0,
H.O, + H* + e = OH + H,0
Fe** + e = Fe?*
Hgi* + 2e = 2Hg
Agt + e = Ag
Rh?* + 3e = Rh
2Hg?* + 2e = Hg¥'
Pd** + 2e = Pd
Br.,(1) + 2e = 2Br
O, + 4H* + 4e = 2H,0
Cr,03 + I4H* + 6e =
Cl, + 2e = 2CI-
Au*t + 3e = Au
HO, + H* + e = H,0,
MnO7 + 8H* + Se = Mn?* + 4H,0
HCIO + H* + e= 1/2 Cl, + H,0
Aut + e &= Au

2Cr** + 7 H,0

— U, 0000

—0,277
-0,255
—0,250
-0.2
-0,136
—0,13
—-0,126 |-
-0.09
0,000
+0.1
+0,102
+0,13
+0,141
+0,15
+0,152
+0,153
+0.,16
+0,222
+0,32
+0,337
+0.,45
+0,521
+0,536
+0,564 —
+0,682
+0,72
+0,771
+0,789
+0,799
+0.8
+0,920
+(),987
+1.065
+1,229
+1.33
+1,360
+1,50
+1.5
+1,51
+1.,63
+1.7
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-0,25

+0,15

+0,77 +

ot —]

EC (V vs ENH) -

Vamos supor um eletrodo de
Ni2+* 4+ 2 e-— Ni platina mergulhado em uma
solucao aquosa contendo
0,01 M de Fe*3, Sn** e Ni*?2
2H*+ 2e > H, em 1M de HCI, quem se
Sn4t 4+ 2 e = Sn2t reduz primeiro ao aumentar o
potencial?

Quem se reduz primeiro?
Fe3t + _osslEe<t

Potencial de corrente zero

Outro exemplo, com um eletrodo de ouro em
0,01M de Fe*?, Snt2em 1 M de HI
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\\

o

EC (V vs ENH)

AU+

+0,15 T

+0,54 %

+0,77 7

+ 1,255,

+1,50 T

Snit + 2 e « Sn2t

I,+2e « 2I-

Fe’t + e « Eass

Potencial de corrente zero

Quem se oxida primeiro?

O,+4H*+4e +~2H,0

Au3t+ 3 e « Au

Exercicios
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Exemplo 1
Pode o zinco deslocar o cobre de uma solugao?

Zn(s) + Cu®*(aq) - Cu(s) + Zn*t o Cu(s) + Zn**(aq) = Zn(s) + Cu?*

Cu’*t(aq) + 2e~ - Cu(s) E° =+0,337V

Zn?*t(aq) + 2e~ - Zn(s) EY=-0,76V

Zn(s) + Cu**(aq) - Cu(s) + Zn**

Pode o chumbo deslocar o (a) cobre e (b) ferro de uma
solucao?
Pode o Zn deslocar o magneésio de uma solucao?
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Exemplo 2

Vamos ver a reacao entre eletrodos de oxido de prata e zinco
mergulhados em hidroxido de potassio.

Quando colocados em contato para onde vao fluir os elétrons?
Zn*t + 2e” 5 Zn —0,763V
Agt+e” S Ag +0,799 V

Quais as reacdes nas interfaces e como se fecha o circuito
pela solucao?

Zn(s) + 20H (aq) - Zn0O(s) + 2e~ + H,0
Ag,0(s) +2e (aq) +H, O — 2Ag(s) + 20H™

Zn(s) + Ag,0(s) —» Zn0(s) + Ag(s)
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A equacao de Nernst

produtos

RT msH
U=U‘9 ——F lTl<H fsl)
n Hmi

reagentes
R = 8,315 J K1 mol: .
T = 298,2 K (25°C);
F =96485 C mol+?

0 RT p 0,0257 p 0,0592
U=U" —— =l — InQ =U" —
nkF n n

log Q
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Exemplo 4
Vamos analisar a pilha de Daniell, a 25 °C.
Temos gue a reacao global é:

Zn(s) + Cu?*(aq) — Zn?*(aq) + Cu(s) ; AU° =11V
Utilizando a equacao de Nernst, temos:

s
0,0592 log 0= 1,1 0,0592 log([z ]

n d Cu?t] )

U= AU"

Obs. 1: se a concentracdo de Zn?* e de Cu?* forem iguais a
1M, temos:

P
log({iZH}) =log(1) =0 U=U0%=11V
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Exemplo 3

Obs. 2: conforme a pilha é descarregada, temos que [Zn?*] aumenta e que [Cu?*] diminui, fazendo [Zn?*]/[Cu®*] aumentar.
Assim, temos que a ddp da pilha tende a diminuir. Podemos notar no grdfico abaixo como a ddp de uma pilha de Daniell, com
concentracto inicial dos ions 1M varia enquanto a pilha se descarrega.

Descarregamento de uma pilha

ddp
11}

1075}

1.05¢

1 cagagasia
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Exem p | @) 3 Descarregamento de uma pilha

ddp
11—

1075 e
1.05
1025
1

0975

0.95

a2 04 0& 04 1 9a=ts

Quando AU é zero, temos que a reacto atinge o estado de equilibrio. NGo teremos mais corrente
pelo circuito externo e a pilha esta descarregada. Poderiamos iniciar a reagto com quaisquer
concentracoes. Por exemplo, utilizemos [Zn?*] = 1M e [Cu?*] = 0,1M, qual o potencial inicial?.

U =1’1_ 0,0592

1g( ) = 1,07
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Exercicio 1

Calcular a ddp da reagGo abaixo, utilizando a equacto de Nernst.
In(s) | Zn** (0,024 M) | | Zn?* (2,4 M) | In(s)

R:0,0592V
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Exercicio 2

Determine a ddp de uma pilha que utiliza as reagdes:
Mg | Mg™* | | Ag* | Ag
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Exercicio 3

Dada a ddp padrdo da reacio Fe + Zn?* — In + Fe?* igual a —0,353V. Se um pedaco de
ferro é colocado em uma solugio mantida a uma concentragto constante de 1 molar de Zn?*,
qual seria a concentragdo de equilibrio de Fe?*?
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Exercicio 4

Escreva a equagio de Nernst e calcule AU para as sequintes reagoes (utilize a tabela de
potenciais e log2 = 0,301):

a) Cu?*(0,IM) + Zn — Cu + Zn**(1,0M)

b) Sn?*(0,5M) + Zn — Cu + Zn**(0,01M)

0 2 Al + 3 NiZ+(0,8M) —> 2 AI**(0,02M) + 3 Ni

d) Cu*(0,05M) + Zn — Cu + Zn**(0,01M)

e) Ph0,+ S0,%(0,01M) + 4 H*(0,1M) +Cu — PbSO, + 2 H,0 + Cu?*(0,001M)



TERMODINAMICA E POTENCIAL

Exercicio 5

Calcule a ddp da pilha Cr,Cr3*(0,1M) | Sn?*(0,001M),Sn, Dados os potenciais padréo de
redugtio. (U°Sn=-0,14Ve U° Cr =-0,74V)



