EXERCICIOS DE ELETROQUIMICA

Apresentar os conceitos relacionados a misturas de substancias simples através da resolucao de
exercicios comentados.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno devera:
fixar os conceitos abordados na aula anterior (Aula 13).

PRE-REQUISITOS

Ter conhecimento dos 3 principios da termodinamica e equilibrio quimico e Eletroquimica.

(Fonte: http://3.bp.blogspot.com)



Termodinamica Quimica

ATIVIDADES
Solugbes Ionicas e suas propriedades termodinamicas

L 1. (a) Calcule as forcas ionicas de solucoes de 0,1 mol Kg' de NaCl,

Na SO, e Ca,(PO,),. (b) Que molalidade de Na SO, ¢ necessaria para
se ter a mesma forga ionica que 0,1 mol Kg' de Ca,(PO),. ?

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

(a) usando a Eq. 16 da Aula 13 temos:
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Observe quanto aumenta a for¢a i6nica a medida que as cargas dos fons

individuais aumentam.

(b) Neste caso arranjamos a Eq. 16 daaula 13 de modo a ter a molalidade
0 5 . -1

como uma incognita, fixando [ Na,50, em 1,5 mol kg .
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mol
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kg

Portanto precisamos de uma solugao de Na,SO, com molalidade cinco
vezes maior que a de Ca,(PO,), para se ter a mesma forga i6nica.

Da mesma maneira calcule a molalidade de NaCl necessaria para se ter
a mesma forga i6nica.

2. Calcule o coeficiente de atividade médio de uma solucao de 0,005 mol
kg a 25 °C:
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COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES
Primeiramente temos que encontrar a forga idnica dessa solugao:

Partindo da Eq.16 da Aula 13: 1 :lz z} (%}
2 b

\.

1 . mol . mol mol
IM,=E|:(0,003 o ! W+1) +(0,005 e )(—1)2}=0,005 »
Agora substituindo os valores na Eq. 15 da aula 13: fogy  =—|z. -zA|AIm, temos:

logy. =—|(~1) -(+1 )| (0,509)(0,005 )"> = 0,036

V. =U, 7%z

CELULAS ELETROQUIMICAS

ATIVIDADES

1. Considere uma pilha formada de dois compartimentos conectados por
uma ponte salina. O compartimento A ¢ formado por um eletrodo de Ni
mergulhado em uma solucdo de Ni(NO,), ., ¢ no outro compartimento
tem-se um eletrodo de Cd | mergulhado em uma solucio de Cd(NO,), o
A Reacao Global da célula é:

o+2 2+ .
Cd s, +Nii, , f Cdi +Ni

(a) Escreva as semirea¢des da pilha formada por esses dois eletrodos;
(b) Indique qual ¢ a rea¢do anddica e qual a catddica.
(c) Qual a direcao do fluxo de elétrons que percorre o circuito externo.

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

(a) a reacao global nos mostra que o Cd(s) ¢ a espécie que sofre uma
reacao de oxidacao, e o Nif;q) a reducao. Entao as semi-reacoes
que compoem a célula sao:

Reducio: Cd,,, — Cd,,, + 2e (Reagdo 1)

- P ;2 = T 5 )
Oxidacao: ]Vl(m” +2e—> Ni, (Reacao 2)

(b) por sofrer um processo de reducio, a reagao 1 € a reacdo catodica
e portanto ocorre no catodo, e a Reagao 2 ¢ um processo de oxidagao,
e portanto ¢ a reagao anodica.

201



Termodinamica Quimica

202

(c) Os elétrons fluem pelo circuito externo pelo eletrodo onde ocorre
a oxidacao em dire¢ao ao catodo (processo de reducio).

Relacio entre E° e A,G°

1. Estime o potencial esperado para uma célula onde o A,Gda reagio é
-100 k] mol" e o nimero de elétrons gerados durante a reacio é 1 (V=1).

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

A relagao entre E° ¢ A,G’ ¢ ¢é dado por:
AG’ = -0 FE"’
Substituindo os valores:
CAG  (—100x10°T mol ')
T 0F  1-(96500C mol™)
Neste caso usamos: [ J =1V -C

~1JC'=1V

2. Use os potenciais padrao de redugio listados na Tabela 1 da Aula 13 para
calcular a variagao da Energia livre de Gibbs padrio para a seguinte reagao:

4A48;s,+ 0, +4H,,, [ 44g.,,+H.0,,

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

Inicialmente temos que determinar o potencial padriao da reacao
divididindo a equagdo em duas semireagoes:

Redugio: 4A4g,,, +4e > 4 Ag,,, E, =180V
Oxidacdo: O, ,,+4H,  +4e [ 2H,0,, E, =+123V
Pela equagio: E), =E; —E} =E7, . —E}., ., €mos:

E%, =(1,23)-(0,8)=043V

E apartir da equagio que relaciona E" com A G": AG" =—uwFE’, basta
substituirmos os valores:

AG® =—(4 mol )- (96500 C mol™" )-(0,43 V )=—170 kJ mol™
Este resultado nos mostra que um valor positivo da diferenca de

potencial gerado pela reagao global leva a um valor de energia livre
de Gibbs para a rea¢ao negativo.
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A EQUACAO DE NERNST

ATIVIDADES

1. Uma das rea¢des importantes em corrosio em meio acido é:

, 1 . . |
Fe  + Eoz(g) + ZH,WI) bi f’e(m,,\ +H,0,,
s - . 2+
A constante de equilibtio dessa reacio favorece a formagio de Fe,,, ?
Discuta.

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

Primeiramente precisamos decidir se o potencial padrio para a reagao
como esta escrito € positivos, se sim, o valor implicaem A,G“< 0 e entdo
K > 1. O sinal do potencial da célula é encontrado pela identificag¢ao
das semirreacdes que compdem a rea¢ao global, e buscando os valores
dos potenciais padroes presente na Tabela 1 da Aula 13.

As duas semi-reacoes sao:

Reducio: Fe;,, , + 2 — Fe,,, El =-04V

(ag )

7
Oxidagao: EO +2H,, ,+2 f 2H,0,, E’ =+123V

2(g) fag )
Pela equagdo: EZ, = E} sz —E migo- €NCONramos o potencial padrio da
reacdo Global:
0 ‘ o
E°, =(1,23)-(-0,44)=1,67 ¥

Fem-o-é() +2I;,  f Fe, +H,0,, E"=+167V

2(g) (g ) firg)
Assim, se o potencial padrio da reaclio ¢ positivo (AE” >0), pela relagio:

E: = ﬂln K . a constante de equilibrio dessa reacio também sera positiva( K>0).

vF

2. Calcule a forga eletromotriz gerada por uma célula de dois comparti-
mentos conectados por uma ponte salina de iodeto de potassio (KI), onde
no compartimento A possui solu¢do K Cr,O, . e no compartimento B,
H2804(aq), e em ambos os compartimentos ¢ mergulhado um eletrodo
inerte, ou seja, nao reagira com nenhuma das solucées. Considere a concen-
tragdo de [Cr,0.%|=2mol L', [H']= 1 mol L' e [Ct"’]= mol L' . 1A célula
voltaica resultante desse arranjo produz corrente elétrica pela reagao global:

-2 - - +3 o —
CrO2 +14H  +6l —3C? +31, +7HO, E° =0,79

14
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COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

Primeiramente temos que determinar o quociente da reacao:
0= [CrT] _ (1x107)* g0
[CrOZ ]-[H]J¥-[T]° (2)(1)"-(1)°
Usando a equacao que relaciona_Q com o potencial da célula:

RT
Ecel = E:gf _E hf Q

Substituindos os valores:

314-
E, =0, 79—%&«&104) =0,89V
6-96500

Como a concentracio do Cr,0.° (reagente) é maior que 1 mol L | e
a concentra¢ao do produto Ct™ é muito menor que 1 mol L', a fem

¢ maior que E7,.
APLICACOES DOS POTENCIAIS PADRAO

ATIVIDADES

1. Calcule a constante de solubilidade a 25 °C do AgCl(s) a partir dos dados

presentes na Tabela 1 da Aula 13.
Primeiramente temos que escrever a equacao quimica que representa a

Opotencialacélula e E!, = 0,58 V ev=1

A constante de Equilibrio da solubilidade do AgCl:

Vimos que essa reacdo pode ser reescrita como uma combinagao de duas
semi-reacoes encontradas na Tabela 1 da Aula 13.
AgCl g, +e” [ Ag,,+Cl,, E’ =+022V
Ag;,,, e [ Ag,, E° =+080V
O potencial a célula ¢ E' = -0,58V e v=1
A constante de Equilibrio da solubilidade do AgCl:

v FE’ -
InK = ﬁi , substituindo os valores:

L(058V) .

mK=————+—+—=
2,5693x 107V

K=ix10"
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2. Considere uma célula voltaica formada por dois eletrodos de hidrogénio.
O eletrodo A esta sob pressio de 1 atm e uma concentra¢io descon-
hecida de fons H,,,,. O eletrodo B é um eletrodo padriao de hidrogénio
([H]=1 mol L, p,.=1 atm). A 298 K a diferenca de potencial medida entre
esses dois eletrodos é de 0,211 V, e observa-se que corrente elétrica flui do
eletrodo A para o eletrodo B. Calcule a concentragao dos {ons no eletrodo
H;,, A. Qual é o seu pH?

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

Usamos a equagiao de Nernst para calcular Q e entdo determinar
a concentragao de H,,,. Como essa ¢ uma pilha de concentragao
potencial padrio é zero, AE.,=0:

cel

E ZEﬁd—f—;bﬁQ

- 3
0,21V =9-22"10"V 10

InQ=—-7,13
0=7,4x10""

Como a corrente flui do eletrodo A para o eletrodo B, o eletrodo A4 é
o anodo e o B ¢ o catodo. As reacbes entre os dois eletrodos podem
entao ser escritas da seguinte formal.

Eletrodo A: H f 2H, +2e E’,=10,00V

2(¢g.1 atm ) (ag;x mol/L)

Eletrodo B: 2H!

(ag:1 mol /L)

+2 f H

2¢g. 1 atm }

o _ .
E°,=+0,00V
Podemos entio escrever o quociente da reagao, Q-

Q — [H} lelelmdo A — x_l
[H* lelerrudu B ]2
x’=7,4x10"

x=2,7x10"

=7,4x107°

Portanto no eletrodo A a concentragdo de Hfaq ;€ 2,7x1 0 mol/L.
E o pH da solugio ¢&:
pH =—log/[H | =—log(2,7x10" )=3,57
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CONCLUSAO

Os exercicios resolvidos nessa aula mostram aplicacdes dos conceitos
fundamentais da termodinamica aplicados a solu¢oes eletroliticas e como
a presenca de espécies carregadas leva a um comportamento todo especial,
como o abordado pela teoria de Debye-Huckel. A relacdo entre a energia
livre de Gibbs e a diferenca de potencial gerada entre os eletrodos que
compdem uma célula eletroquimica nos é permitem determinar importantes
propriedades de reagbes quimicas como a constante de equilibrio, potenciais
padroes, entalpia, entre outras.
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