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1. INTRODUCAO

Eletroquimica é a area da Quimica que estuda as reacdes que envolvem a transferéncia de
elétrons e a interconversao de energia quimica em energia elétrica. A eletroquimica é aplicada
para fabricagcdo de muitos aparelhos utilizados em nosso cotidiano, como pilhas, baterias,
celulares, lanternas, computadores e calculadoras.

2. REACOES DE OXIRREDUCAO

Na eletroquimica, as reacdes estudadas sédo as de reducédo e oxidacdo (chamadas também de
reacdes redox ou de oxirreducdo). Elas sao caracterizadas pela perda e ganho de elétrons por
espécies diferentes. Isso quer dizer que ocorre a transferéncia de elétrons de uma espécie
para outra. Essas reacdes irdo acontecer sempre simultaneamente.

2.1. Oxidacéao

Na oxidacdo ha perda de elétrons por uma espécie. A espécie que induz a oxidacao de outra
espécie é chamada de agente oxidante.

2.2. Reducéo

Na Reducdo ha ganho de elétrons por uma espécie. A espécie que induz a reducéo de outra
espécie € chamada de agente redutor.

/Quem se oxida reduz alguém — AGENTE REDUTOR \

= Quem se reduz oxida alguém — AGENTE OXIDANTE

Quando uma substancia recebe elétrons ela foi reduzida, pois ha uma reducédo da carga
elétrica sobre um atomo ou substéancia.

Quando uma substancia perde elétrons ou fornece elétrons, aumenta a carga positiva
em um atomo da substancia, entéo ela foi oxidada.

CARGA+
OXIDA NEUTRO REDUZ

_ y

EXEMPLO 1:

Para saber quem ganha e quem perde elétrons, deve-se conhecer os niumeros de oxidacao
(abreviado como “Nox”) dos elementos. Considere o exemplo a seguir:

Zn) + 2H @q) — Zn2+(aq) + Ho(g)


https://www.todamateria.com.br/reacoes-de-oxirreducao/
https://www.todamateria.com.br/eletron/

O elemento Zinco (Zn, Nox=0) é oxidado, pois perde dois elétrons formando a espécie Zn*?
(ion zinco, Nox=+2). Ao mesmo tempo o0 zinco (Zn), ao ser oxidado, provocou a reducgdo do ion
de hidrogénio (H*, Nox=+1). Por isso, o zinco (Zn) é chamado de agente redutor.

O ion hidrogénio (H*) ganha um elétron, obtido a partir da oxidag&o do zinco, sofrendo reducéo.
Com isso, o ion H*, para se reduzir, induziu o zinco a se oxidar e, portanto, H" é 0 agente
oxidante.

ﬁqras para determinar o numero de oxidacao \

1) Cada atomo em um elemento puro tem Nox igual a zero.

2) Nos ions constituidos por um sé a&tomo a carga do ion é o Nox do elemento.
3) O fluor tem sempre Nox -1 nos compostos com outros elementos.

4) Cloro, bromo e iodo tem sempre Nox -1, exceto quando combinados com oxigénio e
flaor.

5) Na maioria dos compostos o Nox do hidrogénio € +1 e do oxigénio -2. Excecao:
Hidretos (H Nox -1) e peréxidos (O Nox -1)

em um ion poliatdmico a soma deve ser igual a carga do ion.

QA soma algébrica dos niumeros de oxidagcdo em um composto neutro € igual a zy

EXEMPLO 2: Lamina de zinco metalico mergulhada em uma solucdo aquosa de sulfato de
cobre (CuSQa)

Zn Zn,

Cinza M Cinza

Tempo
L/ | , Deposito de um metal

avermelhado (Cobre)
)

CuSO,

i(aq) A solucao deixa
Azul de ser azul

Fonte: https://interna.coceducacao.com.br/ebook/pages/7825.htm

Reacédo ocorrida: Zni) + CuSOs@aq) — ZNSOgag) + Cugs)

(lamina) (solucao) (solucdo) (lamina)
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- O ion Cu*?“arranca” elétrons do Zns), causando sua oxidacéo, e acaba se reduzindo.

- O Zn(s) possui capacidade de doar elétrons e acaba se oxidando.

3. BALANCEAMENTO DE REACOES DE OXIRREDUCAO

As reacdes de oxirreducao também necessitam de balanceamento, porém esse ajuste deve ser
coerente com a transferéncia de elétrons. Todos os elétrons doados por um elemento devem
ser recebidos por outro elemento. A quantidade de elétrons cedida pelo agente redutor (a
espécie que oxida) deve ser igual a quantidade de elétrons recebida pelo agente oxidante (a
espécie que reduz).

Exemplo 1: Balanceamento de reacdes redox em meio neutro

Considere uma barra de zinco imersa em uma solucéo de nitrato de prata. A reacdo que ocorre
€: Znes) + ANOs@ag) — ZN(NOs)2ag) + Ags)

1°) Identificar a espécie que oxida e que reduz. Em seguida escrever as semirreacdes de
reducédo e oxidacao. Neste caso:

Reducéo: Ag*ag + 1le —> Aggs)

Oxidagdo: Znis) — Zn*2ag) + 2€°

2°) Balancear as duas semirreacdes com relacdo ao numero de elétrons trocados. Nas duas
semirreacdes esta quantidade de elétrons deve ser igual. Para isto, devemos multiplicar os
coeficientes estequiométricos de cada semirreacao por um fator (um nimero inteiro), até obter
guantidades de elétrons iguais. No exemplo apresentado, para obtermos as duas semirreacdes
com quantidades iguais de elétrons temos que multiplicar a semirreacdo de reducdo por um
fator igual a 2. Assim, obtemos as seguintes semirreacdes com o0s novos fatores
estequiométricos:

Redugéo: 2Ag%@q + 26" — 2Ag(s)

Oxidacdo: Zns) — Zn*2ag + 2e



ﬁnportante: No exemplo apresentado n&o houve a necessidade de se fazer h
multiplicacdo da semirreacdo de oxidagdo por um fator. Bastou apenas multiplicar a
semirreacédo de reducado pelo fator adequado para obtermos a mesma quantidade
de elétrons nas duas semirreacdes. No entanto, h& situagcbes em que as duas
semirreag0es necessitam ser multiplicadas e nestes casos os fatores, geralmente,
serdo numeros inteiros diferentes. O que significa que a semirreacdo de reducéo
fica com os seus coeficientes multiplicados por um nimero e a semirreacao de

Qxida(;éo fica com os seus coeficientes multiplicados por outro namero. /

3°) Uma vez que as semirreacdes de oxidacdo e de reducéo estdo balanceadas com relacéao a
guantidade de elétrons, fazer a soma das mesmas para se obter a reagéo global:

Reduc&o: 2AQ* (g +.26 — 2Ag(s)
Oxidacéao: Zne) — ZNn2ag) + /26/
Reacdao Global: 2AQ%@g) + Zns) > 2AgE) + Zn*Pag)

Como em solugéo temos o anion NOs', a reagéo fica mais bem representada por:
Reacéao Global: 2AgNO3@aq + Znis) > 2Agis) + Zn(NO3)2(ag)

- Reacdo balanceada no que se refere a massa, pois em cada lado da equacdo temos a
mesma quantidade de atomos.

- Reacéao equilibrada com relagéo as cargas, pois a soma algébrica das cargas em um membro
da equacdao € igual a soma algébrica das cargas no outro membro.

Exemplo 2: Balanceamento de reacdes redox em meio acido

Considere a reacado a seguir ocorrendo em meio acido:
VO2*(ag) + ZnNis) = VO™(ag) + ZN™2(ag) Reacéo 1
1°) Identificar a espécie que oxida e que reduz.
V™ —» V* 5 Reducdo
Zn® — Zn'? — Oxidacgéo
2°) Escrever as semirreacdes de reducédo e oxidacdo. Neste caso:
Reducgdo: VO2'ag + lew —» VO*?ug)

Oxidacdo: Zns) — Zn*%ag + 2e



3°) Balancear as duas semirreacdes com relacdo ao numero de elétrons trocados. Neste caso,
basta multiplicar a semirreacéo de redugéo pelo fator 2. Assim:

Reducdo: 2VOs*aq + 26 — 2VO™4g)

Oxidacdo: Zns) — Zn*%aq + 2e

4°) Uma vez que as semirreacdes de oxidagéo e de reducdo estdo balanceadas com relacdo a
quantidade de elétrons, fazer a soma das mesmas para se obter a reacdo global:

Reducéo: 2VOr*aq + 26 — 2V0*%a)
Oxidacéao: Zne) — ZNn2ag) + /26(
Reac&o Global: 2VO2*(ag) + ZNs) = 2VO0™%aq) + ZN*2(aq)

59 Transpor os coeficientes estequiométricos determinados no balanceamento com relacao
aos elétrons para a Reacédo 1, apresentada anteriormente. Nesta situacdo temos que verificar
guantos V*° temos na reacdo global, para levarmos esta quantidade para a reacédo 1. O mesmo
deve ser feito para as demais espécies presentes na reacao global. Assim:

a) A quantidade de V*® apresentada na reacdo global é igual a 2 mols. Logo, esta mesma
guantidade deve estar presente na reacdo 1. No entanto, na reacdo 1 temos somente 1
mol da espécie V*°. Portanto, teremos que multiplicar o coeficiente estequiométrico do
V*> na reacdo 1 pelo fator 2.

b) A quantidade de Zn na reacao global € de 1 mol. Esta mesma quantidade de Zn esta
presente na reacdo 1. Logo, ndo ha a necessidade de se multiplicar o coeficiente
estequiométrico do Zn por algum fator.

c) A quantidade de V** na reacdo global é de 2 mols. Na reacédo 1 temos somente 1 mols
de V**. Logo, temos que multiplicar o coeficiente estequiométrico da espécie V** da
reacdo 1 por fator igual a 2.

d) A quantidade de Zn*? na reacdo global é de 1 mol. Esta mesma quantidade de Zn*? esta
presente na reacdo 1. Logo, ndo ha a necessidade de se multiplicar o coeficiente
estequiométrico do Zn*? por algum fator.

Apds a analise acima, reescrevemos a Reacdo 1 com os coeficientes estequiométricos
apropriados:

2V02+(aq) +Zn(s) - 2VO+2(aq) + Zn+2(aq) Reagéo 2

6°) Balancear a Reacgdo 2 com relacdo a quantidade de atomos e com relacéo a carga. Como a
reacdo esta sendo realizada em meio acido, adiciona-se as espécies H" e H,0.



a) Primeiro vamos balancear a reacdo com relagdo ao numero de &tomos. Observando a
reacao obtemos:

2VO2*(ag) + ZnNgs) - 2VO*™2(aq) + ZN2(ag)
2V,17Zn, 40 2V,17Zn,20

Observa-se que no lado dos reagentes temos 2 oxigénios a mais que no lado dos produtos da
reacdo. Logo, para balancear com relacdo ao numero de oxigénios vamos acrescentar o
namero de moléculas de agua apropriada no lado deficiente de oxigénios, até obtermos a
mesma quantidade nos dois lados da reacdo. Assim, verifica-se que precisamos acrescentar
duas moléculas de 4gua no lado dos produtos.

2VO2*(ag) + ZnNgs) - 2VO*2(ag) + ZN*g + 2H,0)
2V,17Zn, 40, 2 cargas + 2V,17n,40,4H,6cargas +

b) Ao balancearmos a reacdo com relacdo ao numero de oxigénios, percebe-se que agora
o lado dos produtos possui 4 H e 0 o lado dos reagentes ndo possui nenhum H. Além
disso, também observa-se que a quantidade de cargas positivas nos dois lados da
equacao ndo sao iguais. Isto pode ser resolvido adicionando-se uma quantidade
apropriada de ions H+ no lado dos reagentes. Para balancear com relacdo a quantidade
de H e com relacdo as cargas positivas, observa-se que precisamos acrescentar 4 ions
H+ no lado dos reagentes. Assim:

2VO2*@q) + Znis) + 4H o) - 2VO+2(aq) + Zn+2(aq) + 2H,0,

2V,172n,40,4H, 6 cargas + 2V,127n,40,4H,6 cargas +

Logo, a reagdo redox balanceada é: 2VO:* g + Znes) + 4H  (aq) = 2VO*2(ag) + Zn*?(aq) + 2H20y

Exemplo 3: Balanceamento de reacdes redox em meio basico

Considere a reacado a seguir ocorrendo em meio basico:
Cr¥*ag + ClO3 agg — CrOs2 g + Cl(ag) Reacéao 1
1°) Identificar a espécie que oxida e que reduz.
Cr* » Cr® — Oxidacgéo
CI*® —» CIt —» Reducéo

2°) Escrever as semirreacdes de reducédo e oxidacdo. Neste caso:
Reducgéo: Cl*5ag + 66 — Clag)

Oxidagéo: Cr*3ag) — Cr*bag + 3e



3°) Balancear as duas semirrea¢des com relacdo ao numero de elétrons trocados. Neste caso,
basta multiplicar a semirreacéo de oxidagao pelo fator 2. Assim:
Redugdo: Cl*%ag + 66° — Cllag)

Oxidagdo: 2Cr3ng — 2Cr*8aq) + 66

4°) Uma vez que as semirreagOes de oxidacéo e de reducdo estao balanceadas com relacdo a
quantidade de elétrons, fazer a soma das mesmas para se obter a reacao global:

Reducao: Cl*%aq) + 66/ — Clag)
Oxidacao: 2Cr3aq — 2Cr*duqg) + ﬁe/
Reac&o Global: Cl*ag) + 2Cr*3ag — Cllag + 2Creag

59 Transpor os coeficientes estequiométricos determinados no balanceamento com relacao
aos elétrons para a Reacédo 1, apresentada anteriormente. Nesta situacdo temos que verificar
guantos CI*™ temos na reacdo global, para levarmos esta quantidade para a reagdo 1. O
mesmo deve ser feito para as demais espécies presentes na reacao global. Assim:
a) A guantidade de CI*® apresentada na reacdo global é igual a 1 mol. Esta mesma
guantidade esta presente na reacdo 1. Logo, ndo ha a necessidade de se multiplicar o
coeficiente estequiométrico do CI*° por algum fator.

b) A quantidade de Cr*3 na reacéo global é de 2 mols. Na reacéo 1 temos somente 1 mol
de Cr*3. Logo, temos que multiplicar o coeficiente estequiométrico da espécie Cr*® da
reacdo 1 por um fator igual a 2.

c) A quantidade de CI' na reacédo global é de 1 mol. Esta mesma quantidade temos
presente na reacdo 1. Logo, ndo ha a necessidade de se multiplicar o coeficiente
estequiométrico do CI por algum fator.

d) A quantidade de Cr*® na reagéo global é de 2 mols. Na reacdo 1 temos somente 1 mol
de Cr*8. Logo, temos que multiplicar o coeficiente estequiométrico da espécie Cr*® da
reacdo 1 por um fator igual a 2.

Apds a anadlise acima, reescrevemos a Reacdo 1 com os coeficientes estequiométricos
apropriados:

2cr3+(aq) + C|O3 _(aq) —> 2CI‘O4 2 (aqg) + Cl _(aq) Rea(;é.o 2

6°) Balancear a Reacdo 2 com relacdo a quantidade de atomos e com relacdo a carga. Como a
reacao esta sendo realizada em meio basico, adiciona-se as espécies OH e H,0.

a) Primeiro vamos balancear a reagdo com relagdo ao numero de &tomos. Observando a
reacao obtemos:



2cr3+(aq) + C|O3 “(aq) —> 2CrOq4 2 (aq) + CI “(aq)
2Cr,1Cl, 30, 5cargas + 2Cr,1Cl, 80,5 cargas -

Observa-se que no lado dos produtos temos 5 oxigénios a mais que no lado dos reagentes.
Além disso, a quantidade de cargas néo é igual nos dois lados da reacdo. Logo, para balancear
com relacdo ao numero de oxigénios temos antes que balancear com relagdo as cargas
negativas (uma vez que o meio em que a reacdo se processa é basico). Assim, devemos
acrescentar uma determinada quantidade de OH™ no lado que estd deficiente em cargas
negativas. Na reacdo apresentada, para balancear com relagéo as cargas, devemos adicionar
10 OH" no lado dos reagentes.

2Cr¥* g + ClO37(ag) + 100H (o - 2Cr04? (ag) + Cl (ag)

2Cr,1Cl, 130, 10H, 5 cargas - 2Cr,1Cl, 80,5 cargas —

b) Ao balancearmos a reacdo com relacdo as cargas, percebe-se que agora o lado dos
reagentes possui 13 oxigénios e 10 H. O lado dos produtos ndo possui nenhum H e 8
oxigénios. Isto pode ser resolvido adicionando-se uma quantidade apropriada de
moléculas de H>O no lado dos produtos. Para balancear com relacédo a quantidade de H
e O, observa-se que precisamos acrescentar 5 moléculas de H20O nos produtos. Assim:

2Cr¥*(ag) + ClO3 (aq) + 100H () - 2CrO4% (aq) + Cl '@ + 5H20)

2Cr,1Cl, 130, 10 H, 5 cargas - 2Cr,1Cl, 130, 10 H, 5 cargas —

Logo, a reacdo redox balanceada é: 2Cr3*(ag)+ClO3 (ag)+ 100H (aq) = 2CrO4 % (aq + Cl (aq) + 5H20)

Para as reacdes redox que ocorrem em meio acido: balancear com relagéo a carga
positiva e com relacdo a massa adicionando a reacdo H* e H,O

Para as reacfes redox que ocorrem em meio basico: balancear com relacdo a carga
negativa e com relacdo a massa adicionando a reacao OH e H,O

4. PILHAS

O estudo da eletroquimica compreende as pilhas e a eletrolise. A diferenca entre os dois
processos € a transformacédo de energia.

A pilha converte energia quimica em energia elétrica, de modo espontaneo. A eletrélise
converte energia elétrica em energia quimica, de modo ndo espontaneo.



A pilha, também chamada de célula Galvanica, € um sistema em que ocorre a reacao de
oxirredugdo. A composicdo da pilha é apresentada na Figura 1. Se conectarmos duas ou mais
pilhas forma-se uma bateria.

O eletrodo € a superficie sdélida condutora que possibilita a troca de elétrons. O eletrodo no
qual ocorre a oxidacdo é chamado de ANODO, representa o polo negativo da pilha. O eletrodo
no qual ocorre a reducdo € o CATODO, representa o polo positivo da pilha.

Os elétrons sao liberados no anodo e seguem por um fio condutor até o catodo, onde ocorre a
reducdo. Assim, o fluxo de elétrons segue de anodo para o catodo.

Em 1836, John Fredric Daniell construiu um sistema que ficou conhecido como Pilha de
Daniell.

Para visualizar uma animacdo da Pilha de Daniell acessar a pagina
https://interna.coceducacao.com.br/ebook/animation.htm#2002-61-132-44-a002

Figura 1 — Pilha de Daniell

Yoltimetro

ponte

i y salina
Eglugao Solugdo
sulfato de ™ //de sulfato
cobre de zinco

Fonte: https://mundoeducacao.bol.uol.com.br/quimica/pilha-daniell.htm - acesso em 21/05/2019

Ele interligou, com um fio metalico, dois eletrodos. Um eletrodo consistia em uma placa de
zinco metalico, mergulhado em uma solucdo aquosa de sulfato de zinco (ZnSOy),
representando o anodo.

O outro eletrodo consistia em uma placa de cobre metalico (Cu), imerso em uma solucéo de
sulfato de cobre (CuSOs), representando o catodo.

Ligando os dois eletrodos tem-se um fio condutor, que permite a transferéncia de elétrons do
anodo para o catodo.

Ligando as duas solugdes tem-se um circuito elétrico externo chamado de Ponte Salina.


https://interna.coceducacao.com.br/ebook/animation.htm#2002-61-132-44-a002
https://mundoeducacao.bol.uol.com.br/quimica/pilha-daniell.htm

Ponte Salina: tubo que contém um eletrdlito gelatinoso e que faz o contato elétrico entre
as duas solucdes da célula. A ponte permite o fluxo de ions, mas impede a mistura das
solucdes, 0 que provocaria a reagao direta.

No catodo ocorre a reducdo dos ions Cu*? (presentes na solucdo) a cobre metélico (Cu).
Enquanto, no anodo acontece a oxidac&o do zinco metalico (presente no eletrodo) a ions Zn*?,
de acordo com as seguintes reacdes quimicas:

Semirreacdo no catodo: Cu?*(aq) e — Cu’(s)
Semirreacdo no anodo: Zn°%(s) — Zn*(aq) +Re’
Equacéo Geral (ou global): Zn%(s) + Cu?*(aq) — Cu®(s) + Zn?*(aq)

e Com o passar do tempo, a solucdo de CuSOs, que tem uma
— F-ﬂ) coloracdo azul intensa, comeca a ficar mais clara, pois os ions
Cu*? que estavam em solucdo (e que dao cor) foram
reduzidos a cobre metalico e se depositaram sobre a chapa de

» cobre.

pad 2+
e Cu/

Fonte: https://interna.coceducacao.com.br/ebook/pages/7827.htm

Ja a placa de zinco diminui de tamanho, isso porque o zinco
metalico que constituia a placa foi oxidado a Zn?* e esse ficou
em solucéo.

Fonte: https://interna.coceducacao.com.br/ebook/pages/7827.htm

Como a reacdo de oxidacdo que ocorre no anodo forma ions Zn?*, a solucdo de ZnSO: fica
com excesso de cargas positivas. Como a reacdo que ocorre no catodo consome ions Cu?* da
solucdo de sulfato de cobre, esta fica carregada negativamente (por conta dos ions sulfato

10



livres em solucdo). Este fato causaria rapidamente a interrupcdo das reacdes, pois haveria
enorme gasto de energia pelo sistema para manter cargas de mesmo sinal separadas (pois
cargas de mesmo sinal se repelem!).

Para manter uma célula galvanica funcionando & necessario que as solugfes permanecam
eletricamente neutras (nUmero de cargas positivas = nUmero de cargas negativas). Por isso,
utiliza-se a ponte salina (tubo de vidro contendo uma solucdo saturada de nitrato de potassio
ou cloreto de potéassio, fechado nas pontas com algoddo ou placa porosa), pois permite a
passagem de ions equilibrando as cargas.

A funcao da ponte salina € manter o equilibrio elétrico de cargas positivas e negativas nas
solucdes dos eletrodos. Assim, K* migra da ponte para o eletrodo de cobre e CI- migra
para o eletrodo de zinco.

Como séo os elétrons que estdo se movimentando através do fio condutor e eles sdo cargas
negativas, por convencéao foi adotado que saem do polo negativo em dire¢cao ao polo positivo.
Entdo, do eletrodo que sofre oxidacéo (nesse caso 0 zinco) estao saindo os elétrons, e este é 0
polo negativo, também chamado de &nodo. Ja no eletrodo que sofre reducdo (nesse caso o
cobre), os elétrons estdo chegando, por isso este € o0 polo positivo, também chamado de
catodo.

A convencao mundial de representacéo das pilhas (ou células galvanicas) é feita com base na
ordem apresentada na Figura 2.

Figura 2 — Convencao mundial de representacéo das pilhas

Anodo Catodo
Substancia metalica /Cationque /; Cationque , Substancia metalica
que sofre oxidagao // se forma ,/ sofre reducao / que se forma
x4+

A / / Ax+ : / /I B // B

Fonte: https://mundoeducacao.bol.uol.com.br/quimica/pilha-daniell.htm - acesso em 21/05/2019

Assim, a representacao da pilha de Daniell € dada conforme Figura 3.

Figura 3 — Representac¢éo da pilha de Daniell de acordo com a convencgdo mundial.
Representa a PONTE SALINA

.'—‘—\||I )
Zn / Zn** / Cu® / Cu
(s) / “ag) / () / (s)
Metal que fon metdlico fon metdlico Metal
sofre formado que sofre formado
oxidacio redugan
ks A A
A L .
Lado esquerdo Lado direito
Anodo Catodo
Polo = Polo+
Oxidacao Reducao

Fonte: https://interna.coceducacao.com.br/ebook/pages/7831.htm. ACESSO EM 21/05/2019
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A quantidade de elétrons que passam de um lado para o outro é a corrente elétrica da pilha,
gue vai depender dos materiais que a constituem. Ja a voltagem da pilha — também chamada
de Forca Eletromotriz (FEM) — é a diferenca de potencial (ddp) entre os polos. Para saber essa
diferenca podemos inserir um voltimetro ao sistema ou calcular a diferenca entre os potenciais
padrdes dos eletrodos.

/OBSERVAC;OES: Células galvanicas é a reacdo de oxirreducado espontanea que\
gera corrente elétrica.

No fio condutor existe uma corrente de elétrons.

KNa ponte salina existe uma corrente de ions. /

Resumindo:
N/—\l
‘ /
/
e

120000000 QQQCE@’X&))QEQQQD@[

— Menor E

BT — Maior E_
— Eletrodo que — Eletrodo que
cede e” recebe e”
— Polo= — Polo+
Anodo Catodo
— Oxidagao — Reducao

Fonte: https://interna.coceducacao.com.br/ebook/pages/7827.htm

5. ELETRODO PADRAO DE HIDROGENIO

Para saber a ddp que uma pilha pode nos fornecer, nés precisamos saber o potencial de cada
eletrodo, que € medido em relacéo ao eletrodo padrao de hidrogénio (EPH).

Esse eletrodo € constituido de uma placa de platina porosa, onde fica retido o gas hidrogénio
(H2) imerso em uma solucdo de acido sulfarico (H2SO4) numa concentracdo que libera uma
guantidade exata de cations H*. A semirreacdo que acontece é a seguinte:

Ha) + 2€" > 2H"(aq)
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Figura 4 — Eletrodo de hidrogénio.

solucédo de HSO4aq)
1 mol/L em relacdo aos
ions H;Oa).

Fonte: https://mundoeducacao.bol.uol.com.br/quimica/potencialpadrao-reducao-das-pilhas.htm acesso em:
21/05/2019

Para ver uma animagdo sobre o funcionamento do EPH acessar o link
https://interna.coceducacao.com.br/ebook/animation.htm#2002-61-132-45-a001

Quando esse eletrodo esta submetido a 1 atm, 25°C e 1mol/L de H*, convencionou-se que

possui potencial zero e, a partir dele, sdo medidos os potenciais dos outros eletrodos que
podemos ter.

Exemplo:

Em uma pilha formada por um eletrodo de zinco e outro de hidrogénio, temos que o valor
medido no voltimetro é igual a - 0,76 V.

Figura 5 — Pilha de zinco e hidrogénio.

Voltimetro
- ¢
Zn o *2'2()9)
Z ; +
(én(o)do) ponte salina (cétodo)

Fonte: https://mundoeducacao.bol.uol.com.br/quimica/potencialpadrao-reducao-das-pilhas.htm acesso em:
21/05/2019

O fato de ter dado um valor negativo indica que a corrente esta fluindo do eletrodo de zinco
para o eletrodo de hidrogénio. Isso significa que nesse caso o zinco € o anodo (polo negativo,
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onde o zinco metdlico sofre oxidacdo, perdendo elétrons), e o hidrogénio é o catodo (polo
positivo, onde os cétions de hidrogénio sofrem reducéo, ganhando elétrons).

Sabendo que o potencial padrdo do hidrogénio é igual a zero, podemos descobrir o potencial
padrao do zinco:

Semirreagdo do anodo: Zn(s) <> Zn% (e + 2 €

Semirreacao do catodo: 2 H3O*@ag) + 2 € <> Hyg) + 2 H20(aq)

0 — o0 0
€ célula— € reducao (catodo) ~ € reducdo (anodo)

- 0,76 = €red H2 -~ €red Zn2+
- 0,76 =0 - &red Zn2+

€red Zn2+: -0,76V

Assim, descobrimos que o potencial-padrao de reducéo do zinco € — 0,76 V. O seu potencial
padrdo de oxidacdo é numericamente igual, mas com sinal contrario, isto €, +0,76 V. Agora
considere uma pilha formada entre o eletrodo de cobre e o de hidrogénio:

Figura 6 — pilha de cobre e hidrogénio.

Voltimetro
& e
Cu © H2(g)
(+) ponte salina ()
(catodo) - (@anodo)

Fonte:https://mundoeducacao.bol.uol.com.br/quimica/potencialpadrao-reducao-das-pilhas.htm acesso em:
21/05/2019

Dessa vez, o voltimetro marcou um valor positivo, igual a + 0,36. Isso quer dizer que agora
ocorre o contrario da pilha anterior, a corrente esta fluindo do eletrodo de hidrogénio para o

7

eletrodo de cobre. O hidrogénio € o anodo (polo negativo, onde o gas hidrogénio sofre
oxidacdo, perdendo elétrons) e o cobre é o catodo (polo positivo, onde os cations de cobre
sofrem reducéo, ganhando elétrons).

Seguindo o mesmo raciocinio da pilha anterior, temos:
Semirreacdo do anodo: Hag) + 2 HoO@2) <> 2 H3O%(aq) + 2 €

Semirreagdo do catodo: Cu?* g+ 2 e« Cu(s)
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+ 0,36 = gred Cu2+ - Ered H2
+ 0,36 = €red Cu2+ -0

€red Cu2+ =+0,36V

SOCéIuIa: SOred (catodo) - 80red (anodo)

O potencial-padrdo de reducdo do cobre é igual a + 0,36 V e o0 seu potencial padrédo de

oxidacao é - 0,36 V.

Desse modo foi possivel obter experimentalmente os valores de potenciais padrdes de reducdo
de vérios metais e os de oxidacdo dos seus cations. Também foram obtidos os potenciais
padrdes de oxidacdo de alguns ametais e de reducdo de seus anions. Esses valores estdo no

Quadro 2.

Quadro 2 — Potenciais de Reducao (Ered) expressos em volts (Solucdo aquosa 1M a 25 °C e 1 atm).

-3,04

-292
-2,90
-2,89
-2,87
-2,71
-2,37
- 1,66
-1,18
-0,83
-0,76
-0,74
-0,48
- 0,44
-0,28
-0,23
-0,13

0,00
+0,15
+ 0,34
+ 0,40
+0,52
+ 0,54
+0,77
+ 0,80
+0,85
+1,09
+1,23
+1,36
+ 2,87

~
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Fonte: https://interna.coceducacao.com.br/ebook/pages/7827.htm

Li
K
Ba
Sr
Ca
Na
Mg
Al
Mn
H, +2(OH)"
Zn

Cr
S
Fe
Co
Ni
Pb
H,
Cu*
Cu

2 (OH)~
Cu
21-
Fe?*
Ag
Hg
2Br
H,0
2CI-
2F

00 0 0 0 A A A O

Li*+e”

K +e-

Ba?* +2¢"
Sr2t+2e”
Ca?t +2e
Na'+e”
Mg? +2e”
AP +3e”
Mn?* + 2"
2H,0+2¢"
Zn* +2e
Cr*+3e
S+2e

Fe?* +2e”
Co* +2e"
Ni** +2 e~
Pb% +2e"
2H* +2e
Cu® +e°
Cu® +2¢
H,0+1/20,+2¢"
Cu*+e
L+2e

Fe* + e
Ag'+e
Hg? +2e”
Br, +2e”
2H'+1/20,+2e"
Cl +2e
F,+2e”

+ 3,04
+2,92
+2,90
+ 2,89
+2,87
+2,71
+2,37
+ 1,66
+1,18
+0,83
+0,76
+0,74
+0,48
+ 0,44
+0,28
+0,23
+0,13

0,00
-0,15
-0,34
- 0,40
- 0,52
-0,54
-0,77
- 0,80
-0,85
-1,09
-1,23
-1,36
-2,87
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Potencial de reducéo: E a capacidade de um elemento de sofrer redugéo: quanto maior
o potencial de reducéo, maior a capacidade do elemento de reduzir. Quanto maior o
potencial de redugc&o, maior a capacidade oxidante (ou seja, tem maior capacidade de
oxidar outros compostos). O potencial de redugcdo é muito utilizado na previsdo de qual
espécie ira sofrer reducao e qual ira sofrer oxidacao.

IMPORTANTE: O potencial de reducdo ndo depende da quantidade de matéria do
elemento. Se multiplicarmos uma reacdo por dois, dobrando seus coeficientes, néo
dobramos o As também.

Comparando o potencial padrdo de reducdo de duas substancias podemos dizer quem se
oxida e quem se reduz:

T e°reducdio — espécie reduz

J g° reducdo — espécie oxida

Em uma célula Galvanica o potencial padrédo da célula (e%e«uia) para a reacdo espontanea deve
ser sempre um valor positivo. Se o resultado for um potencial padrdo de célula negativo a
reacao sera espontanea no sentido inverso.

6. ELETROQUIMICA E TERMODINAMICA

A energia livre de Gibbs indica, além da espontaneidade da reacdo, o maximo trabalho de néo
expansao. Ela é util para a eletroquimica, pois fornece uma férmula de grande importancia:

AG = Wmax
Da fisica, o trabalho elétrico realizado por cargas em

AG=qU ——

movimento é a carga vezes a diferenca de potencial.

AG = -nFUU ———> A carga € o nimero de mols de elétrons envolvidos na reacio vezes a
constante de Faraday, que indica a carga de um mol de elétrons. O menos
AG =-nF & indica que estamos falando de elétrons, de carga negativa.

|

Simples mudanga de nome da variavel, para que a diferenca de potencial

tenha a mesma nomenclatura que estavamos utilizando.

Fonte: http://www.cmr.poli.usp.br/resumos/QFL2129%20-%20Eletroqu%C3%ADmica.pdf.

Portanto:

AG = -nFe

Em que n = nimero de mols de elétrons envolvidos na reagéo
F = constante de Faraday (carga de um mol de elétrons)
¢ = potencial da reagéo
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A equacédo apresentada explica porque o potencial padrdo de célula de uma pilha € sempre
positivo: como ela € um processo espontaneo, o valor de AG é menor que zero. Portanto, de
acordo com a equacédo, seu potencial tem que ser sempre positivo para termos uma reagao
redox espontanea.

IMPORTANTE: A medida que ocorre a reagdo redox na pilha, ela tende ao equilibrio (AG
tende a zero). Portanto, o potencial da célula também tende a zero. Assim, a voltagem
gerada pela pilha diminui com o tempo até que ela atinja o equilibrio, situacdo na qual
deixa de gerar potencial (popularmente se diz que a “bateria esta descarregada”).

7.EQUACAO DE NERST

A Equacédo de Nerst é utilizada para se obter o potencial padrédo de uma célula quando esta
opera fora das condi¢des padrdes (25°C, 1 atm, [1,0 mol/L]).

€célula = €°célula— RT an
nk

Em que ¢ = potencial da reacéo fora das condi¢des padrao
€° = potencial da reacao nas condi¢des padréao

R = constante universal dos gases (8,314 J/mol.K)

T = temperatura (em kelvin)

n = numero de mols de elétrons transferidos na reacao

F = constante de Faraday (96.500 C/mol)

Q = quociente reacional

A Equacédo de Nerst também pode ser utilizada para se determinar o kps de um sal pouco
soluvel: Q = kps

8. ELETROLISE

A eletrdlise é a reacao de oxirreducdo que ocorre de modo ndo espontaneo, provocada pela
passagem de corrente elétrica vinda de fonte externa. Uma eletrélise € um sistema formado por
dois eletrodos imersos em um liquido (chamado de eletrdlito) e ligados a um gerador, que
fornecera um potencial para o sistema, permitindo que ocorra a reducdo e a oxidacao de
substancias do liquido nos eletrodos. Na eletrélise temos:

e Céatodo: E o eletrodo negativo, que atrai os cations do eletrolito para a reducdo. E quem
recebe os elétrons do gerador e do anodo.

e Anodo: E o eletrodo positivo, que atrai os anions do eletrélito para a oxidacdo. E quem
manda elétrons para gerador e para o catodo.

A eletrélise pode ser ignea ou aquosa. A eletrélise ignea € aquela que se processa a partir de
um eletrdlito fundido, ou seja, pelo processo de fusdo. Na eletrélise aquosa, o solvente
ionizante utilizado é a 4gua. Em solucdo aquosa, a eletrdlise pode ser realizada com eletrodos
inertes ou eletrodos ativos (ou reativos).
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Para que ocorra a eletrolise, € necessaria a
presenca de ions livres.

Observagdo — A reacao que OCorTe em uma
eletrolise € o inverso da reaciao de uma
pilha. Assim, para que ocorra uma
eletrolise, € necessario que o gerador for-
neca uma ddp superior a reacao da pilha
(espontanea). Se isto nao ocorrer, a
eletrolise ndo se realiza.

Fonte: https://interna.coceducacao.com.br/ebook/pages/7836.htm

a) Exemplo de eletrélise ignea

Como exemplo, tem-se a eletrélise ignea do cloreto de sddio (NaCl). Quando o cloreto de sodio
(NaCl) é submetido a fusédo (aquecimento a 850°C), ele sofre o processo de dissociagdo, como
representado a seguir:

NaCl_ == NaCl
(s) ()]

NaCla) — Na*(l) + CI'G)

Figura 7 - Esquema demonstrando a eletrélise ignea do NaCl

Fonte: https://brasilescola.uol.com.br/o-que-e/quimica/o-que-e-eletrolise.htm acesso em 21/05/2019

Quando a fonte de energia elétrica é ligada (Figura 7), o cation (Na*) desloca-se em dire¢do ao
catodo e os anions (CI") deslocam-se em direcdo ao anodo. Com isso:

o No céatodo: os cations Na* recebem elétrons (sofrem reducéo) e transformam-se em uma
substancia estavel (Na, que € um metal solido), processo representado pela equacgao:

S
Na e — Na(s)

e0=-271Vv
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o No anodo: os anions Cl perdem elétrons (sofrem oxidacdo) e transformam-se em uma
substancia estavel (Clz, que é gasoso), processo representado pela equacgéo abaixo:

2Ck, —>2e +Cl,
e9=-1,36V

Como estamos falando em eletrélise, a corrente aplicada sera no sentido ndo espontaneo da reacéo.
Assim, na eletrélise ignea do cloreto de sddio, temos a formacdo de sédio metalico (Na) e gas cloro
(Cl,). Normalmente os eletrodos utilizados na eletrélise sao de grafite.

Anodo B: 2 Cl" — Cly, + 2 (oxidagio)

Cétodo = :2 Na* + 2 ¢~ — 2 Na (redugio)

Reagio: 2Cl"+2Na" — Clyg, +2 Nay,
global

b) Exemplo de eletrélise aquosa

Como exemplo, utilizaremos a eletrélise aquosa do cloreto de sédio (NaCl). Quando o cloreto
de sadio (NaCl) é dissolvido na agua, ele sofre o processo de dissociacdo, como representado
a sequir:

NaCl _ +H,0, —> Na*,_ +Cl

(aq) (aq)
Além da dissociacdo do NaCl, temos a autoionizacdo da agua:

H20()+H200=H30"(ag)+OH(aq)

Autoionizacdo da dgua: Uma molécula de agua esta doando um préton e agindo como um
acido de Bronsted-Lowry, enquanto outra molécula de agua aceita o préton, agindo como
uma base de Bronsted-Lowry. Isso resulta na formacé&o dos ions hidrénio e hidroxila em uma
razdo molar igual a 1:1. Para qualquer amostra de agua pura, a concentracao de hidrénio,
HsO*, e de hidroxila, OH~, tem de ser iguais.
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Figura 8 - Esquema demonstrando a eletrélise aquosa do NaCl.

Eletrélise aquosa do NaCl

Fonte: https://brasilescola.uol.com.br/o-que-e/guimica/o-que-e-eletrolise.htm

Temos, entdo, os céations H" e Na*e os anions OH e Cl. Em seguida, quando a fonte de
energia elétrica é ligada, temos o seguinte:

o No catodo: os cations H* recebem elétrons (sofrem reducéo) e transformam-se em uma
substancia estavel (H2, que € um gas). Isso ocorre porque o hidronio tem prioridade de
descarga em relacao aos elementos da familia IA (no caso, o Na). O processo é representado
pela equacéao:

"
+ —

2H (aq) 2e Hz(g)

o No anodo: os anions CI perdem elétrons (sofrem oxidacdo) e transformam-se em uma

substancia estavel (Clz, que é gasoso). Isso ocorre porque o Cl-é um anion ndo oxigenado e

tem prioridade de descarga em relacéo ao hidroxido, processo representado pela equacgao:

2Ct, —>2e +Cl,

Assim, na eletrélise aquosa do cloreto de sédio, temos a formacao de gas hidrogénio (H2) e gas
cloro (Cly). Apesar da tabela de potencial padrédo de reducdo nos ajudar a prever o
comportamento de alguns metais na eletrdlise, ela foi determinada para concentracéo fixa de
1mol/L e ndo considera alguns erros experimentais, como o fato de o gas H: ficar retido no
eletrodo impedindo a passagem dos elétrons. Para minimizar esses erros, foi feito um esquema
para a eletrolise:
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Figura 10 — prioridade de descarga dos elementos
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Fonte:https://cdn.mesalva.com/uploads/medium/attachment/ZWxIdHJveXVpbWI)Y SOyMDE4LXYXMiMwMTIwMThU
MTI1Nw==.pdf ACESSO EM 21/05/2019

No Quadro 3 tem-se um resumo da célula galvanica e Eletrolitica.

Quadro 3 — Resumo de pilhas e eletrdlise.

PILHA X Eletrdlise

Funcionamento espontaneo Funcionamento forcado

Reacao espontanea Reacao forcada

Polo negativo = anodo = Polo positiva = anodo =

Oxidacao Oxidacao

Polo positivo = catodo = Polo negativo = catodo =

Reducao Reducao

Elétrons do anodo para o catodo Elétrons do anodo para o
catoQo

Fonte:https://cdn.mesalva.com/uploads/medium/attachment/ZWxIdHJvcXVpbWIiY SOyMDE4LXYXMjMwWMTIwMThU
MTI1Nw==.pdf ACESSO EM 21/05/2019
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9.RELACOES ESTEQUIOMETRICAS DA ELETROLISE

Cada elétron que atravessa o circuito transporta uma carga de 1,6-107*° C. Se n elétrons
atravessam o circuito, eles transportardo uma carga de n x-1,6-107'° C. Assim, para um mol de
elétrons:

1o transporta ]rﬁ -1 I]_lgc

23
G107 e wransportam X

x = 96.500C

Esta carga € denominada 1 Faraday (1F = 96.500 C)

¥y _  trarsportam
6,010 ¢ —
acargade

{1male)

96.500C=1F

A carga Q (coulombs) que atravessa o circuito pode ser calculada, multiplicando a corrente
(Ampeéres) pelo tempo (segundos).

= A -
[coulombs)  (ampores)  (segundos)

10.APLICACOES

A eletroquimica € bastante presente em nosso cotidiano. Alguns exemplos séo:

. Reacdes no corpo humano;

. Fabricacéo de diversos aparelhos eletrénicos;

. Carregamento de baterias;

. Galvanoplastia: revestimento de pecas de ferro e aco com zinco metalico;
. Diversos tipos de aplicacéo na industria quimica.

A ferrugem dos metais é formada pela oxidacdo do ferro metalico (Fe) a céation ferro (Fe?+),
guando na presenca de ar e agua. Podemos considerar a ferrugem como um tipo de corrosao
eletroquimica. O revestimento com zinco metalico, pelo processo de galvanoplastia, impede o
contato do ferro com o ar.
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