ELETROQUIMICA

META

Apresentar as aplicagdes e os conjuntos de conceitos que envolvem os estudos de solugbes
eletroliticas e aplica-los a sistemas eletroquimicos.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno devera:

relacionar as fungbes de estado como entalpia, energia livre a sistemas eletroquimicos;
entender os desvios da Idealidade em solugdes eletroquimicas;

relacionar a energia livre de Gibbs com a constante de equilibrio de uma reagao.

PRE-REQUISITOS

Conhecimento dos 3 principios da termodinamica e propriedade de solugdes.

Madidor
Soquate do de pH
eleirodo de __— . Sequels do
relerineia aletrodo de vidio

Ponte saling

(Fonte: http://wwwaufpa.br)
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SOLUCOES IONICAS E SUAS PROPRIEDADES
TERMODINAMICAS

O ponto de partida para os estudos em eletroquimica esta no tratamento
das solu¢oes formadas por fons e suas cargas.

Em um cristal s6lido como o cloreto de sédio (NaCl), cargas elétricas
estao localizadas nos sitios que formam sua estrutura cristalina. Estes sitios
sa0 ocupados nao por atomos neutros, e sim por cloretos carregados negati-
vamente ou sédio carregados positivamente e toda essa estrutura ¢ mantida
por forgas coulombicas que existem entre espécies carregadas com cargas
opostas. Se o cristal de NaCl ¢ introduzido em agua, essas forgas coulom-
bicas serdo consideravelmente reduzidas a ponto do cristal se dissolver em
ions livres de Na+ e Cl , ou seja, dizemos que o sal se dissociou em fons.

Os compostos quimicos que sao dissociados em fons quando em solugoes
sao chamados de eletrdlitos. Toda espécie carregada positivamente (cations)
sera sempre neutralizada pelo seu contrajfon de carga oposta, ou seja, de
carga negativa (anions). Dessa maneira, a solugao eletrodica sera sempre
neutra — composta por cations e anions. Por exemplo, para o sal sulfato de
sédio (Na,SO,) quando dissolvido em 4gua produzira 2 cations Na+ para
cada anion SO, ”. Esse processo pode ser representado da seguinte maneira:

H,0
Na,SO,,,— 2 Na, + SO}, (Eq- 1)

A presenca e o valor de cargas distintas nas espécies quimicas introduz um
aspecto novo que devemos levar em consideragao: o fato de cargas opostas se
atraem e cargas iguais se repelem.Uma vez que os ions em solugao sao espécies car-
regadas, entio quando submetido a um campo elétrico (E), induzira o movimento
das espécies na dire¢ao ou contra o campo elétrico, dependendo da carga do fon:

F = zeE (Eq. 2)

te——x—— -

Figura 1
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Esse movimento i6nico leva ao transporte de cargas (q) e assim ao
fluxo de corrente elétrica através da solucao eletrédica. Esse conceito fluxo
de cargas é importantissimo na construcao de uma célula eletroquimica.

No entanto, imaginar um comportamento ideal” para solugdes ionicas,
mesmo que diluidas corresponde a uma simplificacdo. A presenca de espé-
cies carregadas em solugdo (fons), devido as interacGes entre as espécies,
ira afetar as propriedades esperadas das solugoes.

Utilizando o conceito de potencial quimico visto nas aulas anteriores,
definimos o potencial quimico pi de uma material como sendo a variagao
da energia livre de Gibbs pela quantidade molar (ni) desse material a tem-
peratura e pressao constantes.

oG
n=| & (Eq. 3
on,
i/p,T
E definimos também que o potencial quimico de um soluto em uma
solucao real esta relacionado com sua atividade (a):

”i:p:’+RTlnai (Eq. 4)

sendo o estado padrao de uma solugao hipotética com molalidade b°=1
mol kg, no qual os fons se comportam idealmente. A atividade é entao
relacionada com a molalidade (%) por:

b,
a,=v, i (Eq. 5)
onde Y € o coeficiente de atividade do fon, que ¢é fun¢ao da composi¢ao, molali-
dade e temperatura da solucao. No limite de dilui¢ao infinita, a solugao se
aproxima da idealidade (Lei de Henry) e o coeficiente de atividade tende
a unidade:

. _ b,
,{fgg)v.:lav,-%“ 4= s (Eq. 6)
do modo inverso, 2 medida que as concentragées aumentam, y, diminui, e
a atividade diminui progressivamente, ¢ consequentemente, ¢, menor que
a verdadeira concentracao molal dos fons.
Assim, considerando que todos os desvios de idealidade estao inseridos
na atividade do fon, o potencial quimico pode ser escrito:

b,
Wi =W+ RT Inc+ RT Iny, (Eq. 7)

* Caso tenha alguma duvida em relagdo ao comportamento ideal
de uma solugio, leia novamente a Aula 8.
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Se designarmos um composto i6nico univalente (XM) onde X~ ¢é o
anione M " o cation, o potencial quimico para as espécies pode ser escrita
da seguinte forma:

u, = ;,Lf+RTln%+RTlny+ (Eq. 8)

W =p°+RT ln%+ RT Iny (Anion) (Eq. 9)
E a energia livre de Gibbs molar total da solugao i6nica:

G,=1 +U, (Eq. 10)

G, =,u‘_+RTbt%+RTln ;’_+/1l+RTblZ—f+R1'bt;'_ (Eq.11)
Rearmranjando:
G.=p** +U** +RTIny.y_, (Eq.12)

sendo u™~ =,u:+R.TLn% ¥ o =[l:+R1—bl%

Todos os desvios de idealidade estio contidos no ultimo termo da
Eq.12. No entanto, ndo existem modos experimentais de separar o produto
Y.Y- em contribui¢des de cations e anions. O melhor que podemos fazer
determinar a responsabilidade da nao-idealidade da solug¢ao para ambos
os fons conjuntamente. Assim a Eq. 12 é simplificada introduzindo o co-
eficiente de atividade médio como a média geométrica de cada coeficiente
individualmente:

. =(‘-.f‘. _‘.',‘\. S (I,q. 13)

Sendo n.=n_+n_
Reescrevendo a Eq.12 utilizando o coeficiente de atividade médio:

G =% +u** +n.RTn v.v_ (Eq.14)

LEI LIMITE DE DEBYE-HUCKEL

Vimos que comparadas com solug¢oes ideais, nas solugoes de eletrolitos
ha desvios consideraveis na energia livre de Gibbs devido a fortes interagoes
entre os fons, bem como as que ocorrem entre fons ¢ moléculas de sol-
vente. Grande parte destes desvios corresponde a energia de formagao das
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atmosferas i0nicas. As dificuldades sentidas quando este assunto comegou
a ser abordado resultavam de que para calcular a energia de interagao dos
fons era preciso conhecer as posicoes relativas dos fons e, por sua vez, as
posicoes dos fons seriam condicionadas pelas energias de interagao.

Todo esse afastamento da idealidade ¢ a base da teoria de Debye-Hiickel
para solugoes i0nicas, que trata de resolver um sistema de duas equagoes
diferenciais: uma relativa a energia potencial dos fons (eletrostatica) e outra
que desse conta da distribuicao de energias dos fons. Debye e Huckel tiveram
o mérito de escolher um conjunto de simplificagdes e aproximagoes que
permitiram a resolu¢ao deste problema. Isso leva desde ja a concluir que
as expressoes obtidas sio apenas aproximadas.

1. Segundo a Teoria de Debye-Huckel, as Hipoteses podem ser resumidas em:
2. Anions sio encontrados préximos a cations e vice-versa.
3. No total a solucio ¢ eletricamente neutra
4. Mas préximo a um fon ha um excesso de seu contra-ion (fon de carga oposta)
5. Na média do tempo, contra-fons sao encontrados préximos ao fon.
6. Essa nuvem de contra-fons excedendo em numero de fons de mesma
carga do fon central, tem uma carga igual em magnitude, mas oposta em
sinal aos do fon central, essa é a atmosfera idnica.
7. A energia e portanto o seu potencial quimico de um fon central é re-
duzida como resultado de suas interacoes eletrostaticas com a atmosfera
i6nica. Esta ¢ a diferenca entre a energia de Gibbs e o valor ideal, Gideal,
da soluc¢ao, podendo ser relacionada a RTlny+

O modelo leva a resultados que a baixas concentragdes o coeficiente
de atividade pode ser calculado pela Lei limite de Debye-Huckel:

logy . = —|z7 g |AIY? (Eq. 15)

Onde A=0,509 para solugoes aquosas a 25 °C e I ¢ a forga i0nica da
solucio:

2 bi
IZEZZ,- (FJ (Eq 16)

Onde g, ¢ o numero de carga do fon i (positivo para cations, e negativo
para anions) e 4, ¢ a molalidade.

Como se pode verificar Ileva a um valor da concentracao total de “fons
em solucao” mas com as concentragdes dos fons individuais () influenciada
por uma ponderagao de 37, o que faz com que fons de carga mais elevada
tenham uma contribui¢ao mais destacada para .
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AS CELULAS ELETROQUIMICAS

Uma célula eletroquimica ¢ o sistema onde realizamos os estudos
e aplicacao de todo o ramo da eletroquimica. Uma célula eletroquimica
consiste de dois eletrodos, ou materiais condutores, em contato com um
eletrélito. Os dois eletrodos podem estar no mesmo compartimento, ou em
compartimentos separados (como na Figura 1) quando os eletrélitos sao
diferentes. Dessa maneira, os dois compartimentos podem ser conectados
por uma ponte salina também condutora de elétrons, permitindo que fons
se movam entre os dois compartimentos.

As células eletroquimicas sao divididas segundo sua utilizagao: célula
Galvanica e célula Eletrolitica.

A CELULA GALVANICA

A energia liberada em uma rea¢ao redox espontanea pode ser usada para
realizar trabalho elétrico. Essa tarefa ¢ realizada por uma célula Galvanica,
na qual a transferéncia de elétrons ocorre por um circuito externo em vez
de modo direto entre os reagentes (veja Figura 1). Os elétrons produzidos
durante a rea¢ao quimica se “movem” através do circuito externo desde o
local da reagao de oxidagao até onde ocorre a redugio, ou seja, fluem do
ponto de maior potencial elétrico para o de menor potencial.

©

Ponte Salina

B 7150,
fag)

Cuso,
faqg)

Figura 2: Exemplo de uma célula Galvanica.

CELULAS ELETROLITICAS

Ja as células Eletroliticas sao células eletroquimicas nas quais uma
reagao nao espontanea ¢ conduzida por uma fonte externa, como uma
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bateria. Um exemplo da utilizagao desses sistemas ¢ o utilizado na ob-
tencao de soédio metalico e gas cloro a partir de cloreto de sédio, como
esta esquematizado na Figura 3:

e, 5 Fonte de __ we_
voltagem
Anodo\/ » /Catodo

(@ Na* \
// / //
S ey Nap<T
7 B

b
// ./ b /
72 / i /
S— S— = NaCl
S 4 // // // fundido
e : : e
E t ) e\

2CI" —» Cly(g) + 2¢-  2Na* + 2¢~ —> 2Na()

Figura 3: Exemplo de uma célula eletrolitica. (Fonte: Brawn....)

REACOES DE MEIA CELULA

Como mostrados nas Figura 2 a célula é constituida de dois eletrodos
metalicos: cobre e zinco, mergulhados em béqueres separados onde um deles
contém uma solugao de 1 mol ! de CuSO, e na outra solu¢ao de 1 mol L'
de ZnSO,. A conexio entre as duas solugdes ¢ feita por uma ponte salina,
que consiste em um tubo contendo a solu¢ao de um eletrélito. A fungao da
ponte salina é permitir que os anions passem do compartimento onde ha
perda de cations (excesso de anions) para o compartimento onde ha geracao
de cations (falta de anions). Quando os dois eletrodos sio conectados por
um multimetro, imediatamente se verifica que uma reagao quimica se inicia.
A placa de zinco comega a se dissolver e cobre metalico é depositado sobre
a placa de cobre. A solu¢io de Zn™ torna-se mais concentrada, e a de Cu™
mais diluida. O multimetro indica que ha uma diferenca de potencial (ddp)
entre os dois eletrodos.

Analisando o que acontece em cada béquer podemos notar que deve
haver um fluxo de elétrons proveniente da placa de zinco, e que ions zinco
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sao produzidos a medida que a placa se dissolve. Podemos escrever essa
observacdo por meio da seguinte reagao:

Zn,, —Zn’ +2¢ (Eq. 17)
s aq)

O fluxo de elétrons para a placa de cobre é acompanhado pela
deposic¢ao de cobre metalico sobre a mesma e pela diminuigdo da con-
centracio da solu¢io de Cu™. Podemos escrever essa observa¢io pot
meio da seguinte reagao:

+2 =
Cu, +2¢ —>Cu,, (Eq. 18)

Uma maneira mais ilustrativa de representar as reagoes redox é es-
crever a reagao global da célula eletroquimica como duas semi-reagdes de
oxirredu¢ao. Podemos entao representar como:

Reagio de Oxidagdo: Zn  , — Zn;;q ,t+2e

Reagdo de Redugdo: Cu;  +2& — Cu,,,

Reacdo Global: Zn, +Cu;? — Cu,  +Zn. (Eq. 19)

Neste caso, o eletrodo de zinco metalico (Zn) imerso na solugao de
sulfato de zinco se dissolve em fons zinco(I), Zn*? e fons cobre(IT), Cu™?,
se depositam no eletrodo de cobre metalico. O que fizemos foi dividir essa
reacdo em duas partes: zinco metalico se dissolve em fon Zn*2. Nesta rea-
¢ao cada atomo de Zn libera dois elétrons, como mostrado na Eq.17. Ao
mesmo tempo, fons cobre (IT), Cu™, forma Cu metilico. Dizemos entdo
que o reagente que libera elétrons, Zn, foi oxidado, e o que ganha elétrons,
Cu*?, diz-se que foi reduzido.

Podemos entao dizer de uma maneira geral que as espécies oxidadas e
reduzidas formam um par redox , simbolizado por Ox/Red, que no nosso
exemplo setia entio formado por Zn**/Zn e Cu*?/Cu.

De um modo geral representamos as reagoes de meia-célula para um
par redox (Ox/Red):

Reacdo de Oxidacdo: Ox +ve — Red (Eq. 20)
Reagdo de Redugdo: Red — Ox +ve (Eq. 21)

Sendo v o coeficiente estequiométrico da reagao.

O que ¢é importante ressaltar ¢ que na célula eletroquimica os proces-
sos de redugdo e oxidagdo responsaveis pela reagdo global ocorrem em
sitios diferentes, ou seja, a reacao de oxidag¢ao acontece em um eletrodo e
a reducao em outro. Por convencio, o eletrodo onde ocorre a reacio de
reducao é chamado de catodo, e onde ocorre a oxidacao de anodo.
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A ORIGEM DOS POTENCIAIS DE ELETRODO

Para uma rea¢ao espontanea como ilustrada na célula voltaica da Figura
2, os elétrons gerados durante a oxidagao de Zinco metélico (anodo) sao
“impelidos” para o catodo por uma forca eletromotriz, que se deve a dife-
renga de energia potencial elétrica de um elétron entre os dois eletrodos. A
quantidade de trabalho elétrico é proporcional ao numero de elétrons que
passam de um ponto de energia potencial mais elevado para um menos
elevado. Assim os elétrons fluem do anodo para o catodo devido a diferenca
na energia potencial.

A diferenga na energia potencial por carga elétrica (diferenca de poten-
cial — ddp) entre os dois eletrodos ¢ a medida em unidade de volts. E um
volt (V) ¢é a diferenca de potencial necessaria para fornecer 1 | de energia
para uma carga de 1 Coulomb (C).

1 joule (J )
I coulomb (C)

1 V(Volt )= (Eq. 22)

A diferenca de potencial entre os dois eletrodos em uma célula voltaica
fornece a forca diretora que empurra os elétrons por um circuito externo.
Essa diferenca de potencial chamamos de forga eletromotriz (fem) ou po-
tencial da célula ¢ denominada pelo simbolo: E . Para o caso de uma célula
galvanica a fem depende das reagdes especificas que ocorrem no catodo
e no anodo, das concentragoes dos reagente e produtos e da temperatura.

As condigbes padroes para as medigdes eletroquimicas sao:

- 298 K de temperatura,

- 1 atm para todos os gases envolvidos,

- atividade unitaria para todos reagentes liquidos (normalmente usa-se 1
mol L")

- forma mais estavel ou comumente encontrada nos solidos.

A diferenca de potencial medida nestas condi¢oes é denominada de
potencial padrio da célula, e é representada por Egy . O potencial padrio
da célula é uma medida muito 1til e importante. Em primeiro lugar E.,
determina, em parte, a quantidade de trabalho que uma célula galvanica
pode realizar, quando estiver operando nas condi¢bes padrao.

POTENCIAIS PADRAO (SEMICELULA)

O aspecto mais importante do potencial padrio de uma célula é que
este representa uma medida quantitativa da tendéncia dos reagentes, em seus
estados padrao, de formar os produtos, também em seus estados padrio,
ou seja, ¢ a for¢a motriz da reacdo quimica. Consequentemente. a forga
eletromotriz de uma célula galvanica depende das reagdes que ocorrem no
anodo e no catodo, e nio é possivel determinar um valor absoluto indi-
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vidualmente para cada um dos eletrodos. Por isso definimos as condi¢oes
padrdes (assim como fizemos para os calores de formagao de diferentes
substancias — Aula 6) como sendo um valor zero. As convengoes para definir
os potenciais padrio sdo as seguintes:

* considera-se as semi-reagdes separadas.

¢ refere-se sempre a0 potencial de uma semi-rea¢ao escrita como rea-
¢ao de redugao. Quando combinada duas ou mais semi-reacoes, inverte-se
pelo menos uma para ser escrita como semi-reagao de oxidagao. E assim,
o sinal do potencial padrao troca de sinal.

* Os potenciais padrao sao definidos nas condigoes termodinamicas
padrao de pressdao e concentragao.

* E por fim, o ponto de referéncia para os potenciais padrao de
reducido ¢ 0,0V e foi arbitrariamente designado para fons hidronio (H,O%)
em solugdo aquosa sendo reduzido a gas hidrogénio (H,).

2H,0

(agq,Imol ')

+2¢ > H, , 1y, +2H,0,, E’, =000V (Eq.23)

Esta ¢ a reagdao do eletrodo padriao de hidrogénio (EPH), e todos
os outros potenciais padrao sao definidos em relagdo a esta semi-reagao.
Observe que os subscritos de cada componente da reagao indicam entre
parénteses as condi¢oes em que se encontram.

Assim, para se medir o potencial de qualquer reagao eletrédica (meia-
reacao de uma pilha), constréi-se uma pilha eletroquimica com o eletrodo
padrao de hidrogénio em um lado e no outro a meia reagao desejada, como
mostrada na Figura 4 para a meia-reagao de oxidacao de zinco metalico.

0,76 V
Ponte Salina

Eletrodo Padrao
de Hidrogénio
(Catodo)

(— <+ Ha(g)

D (1 atm)

Zinco
(Anodo)

Ni(s) =Ni**(ag) + 2 & 2 H*(aq) + 2 & =Ha(g)

Figura 4: Célula eletroquimica para determinacio do potencial padrio de redugio.
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Com o auxilio de um multimetro conectado a cada eletrodo, mede-se a
diferenca de potencial entre esses dois eletrodos. Neste caso, um eletrodo
de zinco estd imerso em uma solugao de sulfato de zinco (ZnSO,) 1 mol
L' o que nos leva a uma medida de 0,76 V.

Catodo: Zn, K — Zn,.:';. +2e E, =2V (Eq.24)

:i’IOdO: :H-"Or'*a: 1mol L7 ) +2e > H.’v'g.a‘am:v +:H.’Ov'i- Efsd :0?00\. 'Eq 25 )

Global: Zn.,,+2H,0" = . —>Zn, +H,, ., +2H,0,, (Eq. 26)
;IabaI: +0,76V

O sinal positivo mostra que a reagao global favorece a formagao de
produtos, ji que o zinco reage facilmente com o acido para formar H.,.
(Lembrem-se da Aula 2, onde usamos a reatividade do zinco em meio
acido para a formacao de hidrogénio molecular).Uma vez que o potencial
do anodo ¢ 0,00 V, o potencial do catodo deve ser + 0,76 V. Como regra
geral, o potencial da pilha ¢ soma do potencial de oxida¢ao com o potencial
de reducio. Dessa maneira, podemos encontrar o potencial padrao de uma
reacao de oxirreducao construindo células eletroquimicas combinando a
meia-reacao de interesse com o eletrodo padrio de redugio do hidrogénio.

Para ilustrar como a Tabela 1 prediz a espontaneidade de uma reagao de
oxirreducao, vamos avaliar o que acontece quando colocamos um pedaco de
cobre metélico em uma solu¢ao de nitrato de prata (AgNO,) em condi¢oes
padrao. Primeiramente precisamos determinar se os atomos de cobre do-
arao elétrons para o fon Ag" como parte de uma reagao de oxirredugao
espontanea. A semi reacio de reducdo do fon Ag" ¢ mostrada na Eq. 9 e
o potencial padrao de reducao para o Ag™ ¢ +0,80V, como mostrado na
Tabela 1.

Ag:aq) +e > Ag(s) E.,=+0,80V (Eq. 27)
A oxidac¢do da semi-reagao de cobre € escrita por:
Cu,, —)Cuf;q)+25 E’.=-034V (Eq.28)

Para obter a reagao global, adicionamos as duas semi-reac¢oes: Eq.
9 e 10. Para igualar o nimero de elétrons em cada semireagao, devemos
multiplicar a Eq. 9 por dois. Note que essa manipulagdo nao modifica o
valor do potencial padrio de reducdo da reagdo. A reagdo global pode ser

vista na Eq. 11:
AE’ =+046V  (Eq.29)

cel

Uma vez que o potencial padrao da reacao global é a soma dos potenci-
ais padrao de reducao e oxidagao das semireagdes que compoem o sistema,
podemos dizer que a reagao ocorrera espontaneamente, ja que a variagao de
potencial da reagao global é positiva (AE,,, = + 0,46 V). De fato, um pedago
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de cobre se dissolve espontaneamente em uma solugio de nitrato de prata,
resultando em deposito de prata no pedaco de cobre.

Por fim, testando diferentes combinagdes de metais e solu¢dao aquosas
de sais metalicos, podemos organizar os fons metalicos em ordem de seus
potenciais relativos de reducdo. A Tabela 1 apresenta o potencial padrao
de reducio (ELs) determinado sobre condigdes padrio de 25 °C, 1 atm
e 1 mol L'! de concentragio do fon. Ej, é medido em volts (V), que
nos fornece a medida quantitativa da tendéncia dos fons dos metais
aceitaram elétrons.

Tabela 1: Potenciais padrio de reducdo em solucdo aquosa.

Semi-Reagdo de Reducao E° (V)
Li'aqy+ € = Liy -3.04
K+(+aq) +e — Ky -2.92
Na I +e¢ — Na, -2.71
Mg o +2¢ — Mgy -2.38
Al g +3e — Al -1.66
Zn;*(aq) +2¢ — Zny -0.76
Fe™ oy T 2¢ = Fey -0.41
Ni” g +2¢ — Nig -0.23
Pb”' .y +2¢ — Phy -0.13
Fe'ug + 3¢ — Fey -0.04
2H;aq) +2¢ — H(g) 0.00
Cuz +(aQ) te > Cqu(aq) 0.16
Cu+ aq T2 > Cuyg 0.34
Cu' g ¢ = Cuy 0.52
Iz(ss)++ 2¢" — ZI(aq)+ 0.54
Fe aq T e — Fé (aq) 0.77
Ag g Te — Agy 0.80
By +2¢” — 2Big 1.07
Oz(g) + 4H+(aq) +4e — 230(1) 1.23
Cly(g) +2¢” — 2Cl,qg 1.36
Ce4+(aq) te ™ Cé+(aq) 1.44
Fy(g) +2¢" = 2Fy 2.87

A Tabela 1 mostra os valores dos potenciais padrao de redugao de algu-
mas semireagoes. Quanto maior o potencial de redu¢ao, maior a tendéncia
da espécie em receber elétrons. As semireagdes que representam a oxida-
¢ao de metais na Tabela 1 para a formacao de seus respectivos fons sao as
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mesmas semireagoes no sentido inverso. O potencial padrao de oxidagao
de uma reac¢ao de oxidagao possui 0 mesmo valor numérico, mas com sinal
oposto da reacdo padrao de redugao.

Por exemplo, o potencial padrio de reducio do fon magnésio (II), Mg ™,
¢ —2,37V, 0 que nos leva a concluir que o potencial padrio de oxidagao de
magnésio metalico ¢ +2,37 V. Este valor positivo relativamente alto indica
que Mg ¢ um metal bastante reativo (ou ativo), uma vez que ele possui grande
tendéncia a doar elétrons numa reacio de oxirreducao. Em contraste a esse
comportamento a prata, Ag, na forma metalica, nao ¢ especialmente ativa,
como indicado pelo potencial padrio de reducao de -0.80 V.

NOTACAO

Quando descrevemos uma célula eletroquimica usamos uma notac¢ao
simplificada para a qual se convencionaram um conjunto de regras, a saber:

e Uma barra vertical “|” representa uma interface, que pode ser
sélido/solido, solido/liquido, sélido/gas, liquido/gas ou liquido/liquido
para o caso de dois liquidos imisciveis.

e Duas barras verticais “| | ” representam uma ponte salina que separa
as duas solucdes.

¢ Asvirgulas servem para separar componente de uma mesma fase

Uma célula eletroquimica é sempre constituida de pelo menos dois
eletrodos e uma solucio, logo uma célula mais simples é:

Eletrodo A | Solucio | Eletrodo B (Eq. 30)
Se tivermos duas solugoes separadas por uma ponte salina tem-se:
Eletrodo A | Solucao I || Solucdo II | Eletrodo B (Eq. 31)

- As atividades escrevem-se em parénteses a frente da respectiva espécie;
- A esquerda escreve-se a célula onde se da a semi-reacao de oxidagao;
- A direita escreve-se a célula onde se da a semireacdo de reducio;

O potencial da célula ¢ dado pela diferenca entre o potencial padrio
de redugio da reagiao do catodo e o potencial padriao da redugio da reagao
no anodo:

ES,=ES —E° =E. —E° (Eq. 32)

cel esq redugdo oxidagio

Ou, considerando as reagdes que ocorrem no catodo e no anodo:
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E°, =ES —E° =E°,. —E°

esq cdtodo danodo

(Eq. 33)

Quando queremos calcular o potencial da célula é importante usar
sempre os valores tabelados tal como estao. Nesta convengao nao se trocam
os sinais dos potenciais quando se calculam os valores dos potenciais das
células eletroquimicas.

As tabelas de potenciais padrao sao bastante uteis pois permitem cal-
cular o valor do potencial de qualquer célula formada por qualquer par de
semicélulas.

RELACAO ENTRE E‘e AG’

Vimos que a variacao da energia livre de Gibbs ( A G“) de uma reagio
¢ considerado a medida da espontancidade de um processo que ocorre a
temperatura e pressao constantes. Uma vez que a fem de uma reagio redox
indica se a reacdo ¢ espntanea, a fem e o A G°devem ter alguma relagao, e
sao descritas pela equacdo 34:

(Eq. 34)
AG’ = -0 FE’ E

Onde L ¢ o numero de mols de elétrons transferidos durante o processo
redox, I é a constante de Faraday (1 F = 96500 C mol-1).

Para a reacao global abordada na Figura 2, a reacao entre o

+2 .
Zn,,e0 Cug,,):

Zn,,, +Cu;,,, — Cu,, + Zn/,,, E,=+110V (Eq. 35)

A EQUACAO DE NERNST
Considere uma reagao geral como:
(Eq. 36)

Sabemos que a energia livre de Gibbs para essa reagao esta relacionada
com a composicao da mistura reacional por:

.37
AG =AG’+RTInQ (B 37)

Sendo Q o quociente da reagio dado por:

Q—[{C}T{D}BJ (Eq. 38)
\fAar¢BY
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Dividindo ambos os lados da Eq. por —u F' temos:
AG . AG _RTan
vF ~ oF VUF (Eq. 39)

Substituindo a Eq. 34 na Eq. 39, temos:

E_ =E —-——InQ (Eq. 40)

vF

Onde o primeiro termo do lado direito da Eq.40 é chamado de po-
tencial padrao da célula, que ¢ a variagdao de energia livre de Gibbs padrao
expresso em volts. Esta equagao relaciona o potencial da célula em termos
da composi¢ao das espécies que constituem o sistema eletroquimico é
chamada de Equagao de Nernst;

Para um sistema em equilibrio, Q=K sendo K a constante de equili-
brio para a reagao. No entanto, no equilibrio uma célula eletroquimica nao
produz trabalho, e dessa forma gera uma diferenca de potencial nula (E=0;
A G°=0), e a equagio 40 se torna:

L FE:',H (Eq. 4‘1)
RT

InK =

Em rigor, a equagao de Nernst relaciona o potencial da célula com a
atividade do(s) analito(s) e ndo com a concentracao. O conceito de atividade
surgiu porque a equacao de Nernst nao consegue descrever adequadamente
a relagdo entre o potencial da célula e a concentragdo dos componentes
redox que para ele contribuem. Por definicio:

a=y 2 (Eq. 42)
b
com o coeficiente de atividade compreendido entre 0<y<1. Ambos,
atividade e coeficiente de atividade, sao adimensionais; daf a concentraciao
real, b, vir dividida por /° (= 1 mol.dm™) garantindo que as grandezas ficam
adimensionais.

Para uma célula formada por
M|M*(aq,L) [ [M"(aq,R) |M (Eq. 43)
E a concetracao das solucoes L e R de diferentes molalidades, a reacao

da célula é:
M (aq,R) > M "(aq,L) (Eq. 44)
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E o quociente da reagao:
a,
0=— (Eq. 45)
aR

Neste caso o potencial padrio é zero ja que a célula nao pode produzir
corrente elétrica quando os dois eletrodos e a composi¢ao dos dois compar-
timentos sao iguais; entdo o potencial da célula quando os compartimentos
da célula tiver concentra¢oes diferentes é:

E,-0-BLp % RT 0 (5 46)
F a, F b,

Podemos analisar entao a Eq.46 da seguinte maneira:

Se a concentragao da solugao R for a mais concentrada, o logaritmo
tera sinal negativo e E > 0.

RESUMO

Nesta aula vimos que o comportamento de uma solugio eletrolitica deve
ser abordado de modo especial considerando as interagdes coulombicas
entres as espécies carregadas que a compoe. Em especial a responsabilidade
do desvio da idealidade das solugoes eletroliticas ¢ em grande parte por
essas interagoes, que foram designadas por um termo conhecido como
coeficiente de atividade média.

Em seguida vimos que as propriedades condutoras das solu¢oes podem
ser combinadas para gerar energia através de reagoes combinadas em sistemas
que chamamos de células eletroquimicas. A partir daf analisamos as reagdes
que compoem uma célula eletroquimica (reagdes catddicas e anddicas).

Estudamos o potencial padrao dos eletrodos e sua relagio com a
variacdo da energia livre de Gibbs,e que as rea¢Oes favoraveis a formacao
dos produtos sio propiciadas por pilhas com E_,, positivo, e as favoraveis
ao reagente, E[,; negativo.

Definimos o eletrodo padrao de hidrogénio como E“=0,00V, o qual é
o eletrodo que se calcula todos os outros potenciais de reagoes eletrodicas.

E por fim vimos a Equacdo de Nernsto para calcular o potencial de
uma pilha que nio esteja nas condi¢oes padrao.

PROXIMA AULA

Na proxima aula veremos os conceitos basicos que envolvem a Ter-
modinamica estatistica.
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