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Por qué Estudar Eletroquimica?

¢ Baterias oy
~ |{..'~'r9~-.- )
¢ Corrosao (=

¢ Producéo industrial
de insumos como
CIZ’ NaOH’ F2 e Al

¢ Reacdes redox
biologicas

O grupo HEME



ReacOes Eletroquimicas

Nas reacoes eletroguimicas, ocorre transferéncia
de elétrons de uma espécie para outra.



Numeros de Oxidacao

Zn(s) + 2 H (ag) — Zn*"(ag) + Hy(g)

9 ©

Para saber quem perde
elétrons e quem ganha,
atribui-se numeros de
oxidacao.



Oxidacao e Reducao

Zn(s) + 2 H" (ag) — Zn** (ag) + Hy(Q)

ONCINNR-NNC

¢ Uma espeécie e oxidada quando perde elétrons.

e Aqui, o zinco perde dois elétrons, passando de zinco
neutro (metalico) ao ion Zn?*.




Oxidacao e Reducao

Zn(s) + 2 H" (ag) — Zn** (ag) + Hy(Q)

ONCINNR-NNC

¢ Uma especie e reduzida quando ganha elétrons.

e Aqui, cada ion H* ganha um elétron, e eles se
combinam para formar H,.




Oxidacao e Reducao

Zn(s) + 2 H" (ag) — Zn** (ag) + Hy(Q)

ONCINNR-NNC

¢ A espécie reduzida é o agente oxidante.
e H* oxida Zn retirando-lhe elétrons.

¢ A espécie oxidada e o agente redutor.
e Znreduz H* dando-Ihe elétrons.




Atribuicdo de Numeros de Oxidacao

1. Nas substancias elementares, o numero de
oxidacao de cada elemento ¢ O.

°  Hy O, Clraite) He, Xe, etc.
2. O numero de oxidacdo de um ion monoatomico
e igual a sua carga.
e Ag*, Audt, Fe3t, Fe?t, Cl, S%7, 0%, etc.



Atribuicdo de Numeros de Oxidacao

3. Os nao metais tendem a ter numeros de oxidacao
negativos, embora alguns sejam positivos em
certos compostos ou ions.

e O oxigénio tem numero de oxidacdo —2, exceto no
ion peroxido, que tem um namero de oxidacao —1.

e O hidrogénio tem nox = —1 quando ligado a um metal
e +1 quando ligado a um nao metal.



Atribuicdo de Numeros de Oxidacao

3. Os nao metais tendem a ter numeros de oxidacao
negativos, embora alguns sejam positivos em
certos compostos ou ions.

e O fldor sempre tem nox = —1.

e Os outros halogénios tém nox = —1 quando sao
negativos; porem, podem ter numeros de oxidacao
positivos, especialmente em oxianions.

ClO,m0=-2;Cl=+7
o BrO;:0=-2;Br=+5



Atribuicdo de Numeros de Oxidacao

A soma dos numeros de oxidagdo em um
composto neutro é 0.

A soma dos numeros de oxidacdo em um ion
poliatomico é igual a carga do ion.



Balanceamento de Reacoes Redox

¢ Algumas podem ser balanceadas por simples
Inspecao, tentativa e erro.

¢ Mas a maioria é complicada. O melhor método de se
balancear uma reacao redox é através do método das
semirreacoes.



Balanceamento de Reacoes Redox

¢ Isto envolve considerar (apenas no papel) que a
reducao e a oxidacao sao dois processos separados.

¢ Balanceia-se as reacOes para estes processos,
combinando-as no final para se obter a equacao
balanceada da reacao global.



O Metodo das Semirreacoes

Atribua os numeros de oxidacao para verificar o
que e oxidado e o que é reduzido.

Escreva as semirreacoes de oxidacao e de
reducao.



O Metodo das Semirreacoes

3. Balanceie cada semirreacao.
a. Balanceie os elementos diferentes de H e O.
b. Balanceie O adicionando H,0.
c. Balanceie H adicionando H".
d. Balanceie a carga adicionando elétrons.

4.  Multiplique as semirreac0es por numeros
Inteiros de modo que o numero de elétrons
ganhos seja igual ao nimero de elétrons
perdidos.



O Metodo das Semirreacoes

Some as semirreacOes, subtraindo as espécies
que aparecem dos dois lados.

Certifigue-se de que a equacao esta balanceada
em massa.

Certifique-se de que a equacao esta balanceada
em carga.



O Metodo das Semirreacoes

LS

Considere a reacdo entre MnO, e C,0,%:
- 2— 2
MNO,™ @y * €204 (ag > M () + CO2 (ag




O Metodo das Semirreacoes

Primeiro atribui-se 0os niumeros de oxidacao.

roT g

Como 0 manganés passa de +7 a +2, ele e reduzido.

Como o carbono passa de +3 a +4, ele é oxidado.



Semirreacao de Oxidacao

C,0.2 > CO,

Para balancear o carbono, coloca-se um
coeficiente estequiométrico = 2 a direita:

C,0.% » 2 CO,




Semirreacao de Oxidacao

C,0.2 » 2 CO,

O oxigénio tambem esta balanceado. Para
balancear a carga, devemos adicionar dois elétrons
a direita:

C,0.2 »2CO,+26




Semirreacao de Reducao

MnO, > Mn?*

O manganés esta balanceado; para balancear o
oxigénio, devemos adicionar 4 aguas ao lado
direito:

MnO, > Mn?* + 4 H,0O




Semirreacao de Reducao

MnO, > Mn?* + 4 H,0O

Para balancear o hidrogénio, adicionamos 8 H* ao
lado esquerdo.

8 H" + MnO,~ > Mn?* + 4 H,0O



Semirreacao de Reducao

8 H" + MnO,~ > Mn?* + 4 H,0O

Para balancear a carga, adiciona-se 5 e~ ao lado
esquerdo.

56+ 8 H* + MnO,” > Mn2* + 4 H,0



Combinando as Semirreacoes

Agora, observamos as duas semirreacoes juntas:

C,0,2 »2CO, +26
56"+ 8 H* + MnO, > MnZ* + 4 H,0

Para que se tenha 0 mesmo numero de elétrons de
cada lado, multiplicamos a primeira reacao por 5 e
a segunda por 2:



Combinando as Semirreacoes

5C,0,% >»10CO, + 10 e”
10e" + 16 H* + 2 MnO,~ > 2 Mn?* + 8 H,0

Somando as semirreac0es, chegamos a:

10e+16 H*+2 MnO, +5 C,0,* >
2 Mn“*+8H,0+10CO, +10 e~



Combinando as Semirreacoes

10e+16 H*+2 MnO, +5 C,0,* >
2 Mn?* + 8 H,0+ 10 CO, +10 e~

Somente os elétrons aparecem dos dois lados da equacéo e
sao cancelados, levando a:

16 H* + 2 MnO, + 5 C,0,2" >
2 Mn2* + 8 H,0 + 10 CO,



Balanceamento em Solucao Alcalina

¢ Se uma reacao ocorre em meio alcalino, podemos
fazer seu balanceamento como se 0 meio fosse
acido.

¢ Uma vez balanceada, adiciona-se OH™ a cada lado
para “neutralizar” o H*, criando agua em seu lugar.

¢ Se isso levar a presenca de agua dos dois lados da
equacao, deve-se fazer o cancelamento.



Balanceamento em Solucao Alcalina

MnO,” + CN~ > MNO,(s) + OCN ~

1. Escrever as semirreacoes de oxidacéo e reducao:
MnO,”—— MnO,(s) (reducao)
CN- ——— OCN ~ (oxidacéo)
2. Balancear para O e H:
MnO,” + 4 H* ——— MnO,(s) + 2 H,0
CN-+H,0 ——> OCN~+ 2 H*
3. Balancear as cargas:
MnO, +4 H*+3e~ —> MnO,(s) + 2 H,0
CN - +H,0 — > OCN +2H*+2e"



Balanceamento em Solucao Alcalina

4. Acertar o nimero de elétrons
2MnO, +8H*+6e~ ——— 2 MnO,(s) + 4 H,0 (x2)
3CN +3H,0 —>30CN-+6H"+6¢e" (x3)

5. Somar as semirreac0Oes:
2 MnO,~ +& H* + 68~ + 3 CN~ + 3+0 >
2 MnO,(s) + #H,0 + 30CN~ + 6H* + 66"
2 MnO,” +2 H* +3CN- >
2 MnO,(s) + H,O + 3 OCN -




Balanceamento em Solucao Alcalina

6. Mudar para meio alcalino adicionando 2 OH ~ de
cada lado

2 MnO,~ @+ 3CN- .

2 MnO,(s) + H,O + 3OCN ~+ 20H -
/. Neutralizar:
2MnO,”+3CN +ZH,0 >

2 MnO,(s) + H,O + 3OCN ~+ 20H -
8. Cancelar as aguas
2 MnO, (aq) + 3 CN~(aq) + H,O (¢ >

2 MnO,(s) + 3 OCN ~(aqg) + 20H ~(aq)




Potencials de Eletrodo e Sua

Determinacao

Cu(s) + 2Ag*(aq)

|

Cu?*(aq) + 2 Ag(s)

Cu(s) + Zn?*(aq)

|

Nao ha reacao




Uma Meia-Célula Eletroquimica

Catodo




Uma Ceélula Eletroguimica

i N
€ \oltimetro

Ponte Salina [KNO;(aq)]

1.00 M Cu(NO3),(aq) 1.00 M AgNO5(aq)

Copyright © 2007 Pearson Prentice Hall, Inc.



Terminologia

¢ Forca eletromotriz, E_,.
e A voltagem da célula ou o potencial da célula.

¢ Diagrama da célula.
e Mostra os componentes da céelula de maneira simbdlica.
e Anodo (onde ocorre a oxidacao) na esquerda.
e Catodo (onde ocorre a reducao) na direita.
o Fronteira entre fases representada por |.

o Fronteira entre meias-células (geralmente a ponte
salina) representada por ||.



Terminologia

Fluxo de
elétrons

\Voltimetro
Ponte salina

1.00 M Zn(NO3),(aq) 1.00 M Cu(NO;3),(aq)

Copyright © 2007 Pearson Prentice Hall, Inc.

Zn(s) | Zn#*(aq) || Cu®*(aq) | Cu(s)
E., =1,103V



Terminologia

¢ Células Galvanicas.

e Produzem eletricidade como resultado de reacoes
espontaneas.

¢ Células Eletroliticas.

e Mudanca quimica nao-espontanea movida por
eletricidade.

¢ Par, M|M"*

e Um par de espécies relacionadas por uma variacao no
numero de elétrons, tambem chamado de “par redox”.



Potenciails Padrao de Eletrodo

¢ A “voltagem” de células, ou seja, as diferencas de
potencial entre eletrodos, estao entre as medidas
cientificas mais precisas.

¢ Porém, é dificil determinar o potencial de um
eletrodo individual.

¢ Escolhe-se, portanto, um zero arbitrario.

O Eletrodo Padrao de Hidrogénio, (EPH), ou
Standard Hydrogen Electrode (SHE)



Eletrodo Padrao de Hidrogénio
2H*(a=1)+2e = Hy(g,1bar) E°=0V

/é— Fio de Pt

Tubo de vidro —l—Hy(g, 1 bar)

para conter H,(g) —

Pt|H,(g, 1 bar)|H*(a = 1)

Eletrodo de Pt(s)

H"(aq,a = 1)

- Bolhas de H,(g)

Copyright © 2007 Pearson Prentice Hall, Inc.



Potencial de Eletrodo Padrao, E°

¢ E° e definido por acordo internacional.

¢ E atendéncia de um processo de reducdo ocorrer
em um eletrodo.

e Todas as especies ionicas presentescoma =1
(aproximadamente 1 mol/L).

e Todos 0s gases com pressao de 1 bar
(aproximadamente 1 atm).

e Quando néo houver indicacao de substancia metalica, o
potencial e estabelecido sobre um eletrodo metalico
Inerte (Pt, por exemplo).



Pares de Reducao

Cu(IM) +2 e — Cu(s)  E°qt/oy =2

Pt|H,(g, 1 bar)|H*(a = 1) || Cu?*(1 M)|Cu(s) E°
anodo catodo

=0,340 V

cell

Potencial padrédo de célula: a differenca de potencial de
uma célula construida com dois eletrodos padrao.

E®e =FE° - Eoanodo

cel catodo



Potencial Padrao de Célula

Pt|H,(g, 1 bar)|[H*(a=1) || Cu?*(1 M)|Cu(s) E°,, =0,340V

EO _— EO

cel —

(o}
catodo ~ E anodo

EoceII = EoCu2+/Cu B EoH+/H2
0,340 V = E° 0/, -0V
EOCU2+/CU - +O,34O V

H,(g, 1 atm) + Cu?*(1 M) — H*(1 M) + Cu(s) E°. =0,340 V



Determinacao do Potencial de Reducao
Padrao

\oltimetro

Cu?*(aq)
aM)
Copyright © 2007 Pearson Prentice Hall, Inc.
anodo catodo catodo anodo

Numa célula galvéanica, o anodo € sempre o eletrodo do qual os elétrons partem.



TABELA DE POTENCIAIS
PADRAO DE REDUCAO

Poder oxidante

do ion EO (V)
Cué* + 2e- —>Cu +0,34
2HT + 2e¢ —*Hy 0,00
Zn2* + 2e- = Zn -0,76

Poder redutor
do elemento



Alguns potenciais padrao de eletrodo (reducao) a 25°C

Semi-reacao de reducao

E°, V
Solucéo acida
Fy(g) + 2e” — 2F (aq) +2.866
Os3(g) + 2H"(aq) + 2e~ —— Oy(g) + HO() +2.075
S,05° (aq) + 2~ — 2504 (aq) +2.01
H,0,(aq) + 2H™(aq) + 2e~ — 2 H,O(l) +1.763
MnO,; (aq) + 8 H*(aq) + 5~ — Mn?**(aq) + 4 H,O(l) +1.51
PbO,(s) + 4 H*(aq) + 2e~ —— Pb?*(aq) + 2 H,O(l) +1.455
Cly(g) + 2~ — 2Cl (aq) +1.358
Cr,0,° (aq) + 14 H*(aq) + 6 — 2 Cr’'(aq) + 7 H,O(l) FiL3E
MnO,(s) + 4 H'(aq) + 2e~ —— Mn**(aq) + 2 H,O(l) .22
Oy(g) + 4H"(aq) + 4~ — 2 H,0(l) +1.229
2105 (aq) + 12H™(aq) + 10e™ —— Ix(s) + 6 H,O(l) +1.20
Bry(1) + 2e” — 2 Br (aq) +1.065

Copyright © 2007 Pearson Prentice Hall, Inc.



Alguns potenciais padrao de eletrodo (reducao) a 25°C (cont.)

Semi-reacao de reducao E° V
NO3 (aq) + 4 H"(aq) + 3e” — NO(g) + 2 H,O(l) +0.956
Ag'(aq) + e — Ag(s) +0.800
Fe’*(aq) + e~ —— Fe*'(aq) B
Ox(g) + 2H'(aq) + 2e — H,05(aq) +0.695
I(s) + 2e — 21 (aq) +0.535
Cu**(aq) + 2e~ — Cu(s) +0.340
SO,% (aq) + 4H*(aq) + 2~ — 2 H,O(l) + SO,(g) +0.17
Sn4+(aq) +2e — Sn2+(aq) +0.154
S(s) + 2H'(aq) + 2e~ —— H,S(g) +0.14
2H"(aq) + 2e” — Hy(g) 0
Pb>"(aq) + 2e~ —— Pb(s) —0.125
Sn*"(aq) + 2e~ — Sn(s) —0.137

Fe?"(aq) + 2e~ —— Fe(s) —0.440



Alguns potenciais padrao de eletrodo (reducao) a 25°C (cont.)

Semi-reagao de reducao Eo.V

Zn2+(aq) + 2e —— Zn(s) —0.763
AlP*(aq) + 3e~ —— Al(s) —1.676
Mg?*(aq) + 2e~ — Mg(s) —2.356
Na*(aq) + e© — Na(s) —2.713
Ca?*(aq) + 2e~ — Ca(s) —2.84

K+(aq) + e — K(s) —2.924
Li'(aq) + e- — Li(s) —3.040

Solucéo basica

Os(g) + HyO(l) + 2e” — Oy(g) + 2 OH (aq) +1.246
OCl (aq) + HO() + 2e~ — Cl (aq) + 2 OH (aq) +0.890
Oy(g) + 2H,0(l) + 4e” — 4OH (aq) +0.401

2 H,O(l) + 2e~ — Hy(g) + 2 OH (aq) —0.828




Usando Potenciais Padrao, E°

¢ Qual € o melhor agente oxidante:
O,, H,0,, ou CI,?
HZOZ
¢ Qual € o melhor agente redutor:

Al ou Sn?

Al



Potenciails Redox Padrao, E°

Qualquer substancia a direita ira reduzir uma substancia mais
alta do que ela a esquerda.

Regra noroeste-sudeste: reacgdes produto-
favorecidas ocorrem entre um agente redutor no
canto sudeste (anodo) e um agente oxidante no
canto noroeste (catodo).



Potenciails Redox Padrao, E°

Qualquer substancia a direita ira

A zoqer oxidante co ) reduzir qualquer substancia
0 10on - \
mais alta do que ela a
Cu?* + 2e-—Cu +0.34
esquerda.
2H* + 2e- — Hy 0.00

¢ Zn pode reduzir H* e Cu?*.
Zn2* + 2e- — Zn -0.76

¢ H, pode reduzir Cu?* mas
Poder redutor -
do metal nao Zn2t

¢ Cu nao pode reduzir H* ou
VA Cas



=

AG, e K.,

cel’

¢ Células realizam trabalho elétrico. Dot = -nFE
e Movimento de cargas elétricas.

¢ Constante de Faraday,
F =96,485 C mol*

AG = -nFE
AG®° = -nFE°




Combinando Semi-reacoes

Fe3*(aqg) + 3e- — Fe(s) ECresvpe =7

Fe2*(aq) + 26" — Fe(s) Bk, =-0,440V  AGP = +0,880 ]
Fe3*(aq) + & — Fe?*(ag)  E°prpe = 0,771V AG® =-0,771

Fe3*(ag) + 3e- — Fe(s) EMl V AG°=+0,109J]

AG® = +0,109 J = -nFE®
E°r s = +0,100 V /(-3F) = -0,0363 V



Por que Usar AG" em Vez dos

Potencilails?

Os potenciais padrao sao medidos sob condicoes
especificas de concentracdo, que nao se mantém ao longo
do tempo. Assim que a reacao se Inicia, as concentracoes
comecam a variar.

Aléem disso, ndo sdo valores absolutos, em sim valores
relativos ao eletrodo padréao de hidrogénio.

Portanto, ndo sdo funcOes de estado, e dependem do
caminho percorrido.

Por outro lado, AG™ é uma funcéo de estado, de modo que
quaisquer equacoes pode ser combinadas, desde que levem
a equacao final desejada.



Mudancas Espontaneas

¢ AG < 0 para uma mudanca espontanea.
¢ Portanto, E°_, > 0 porque AG_, = -nFE®

(0]
¢ E cel >0
e A reacao ¢ espontanea da forma como é escrita.
(®) —_—
¢ E cel — 0
e A reacao esta em equilibrio.
(®)
¢ E°, <0
e A reacao ocorre espontaneamente na direcao inversa.



O Comportamento de Metais em Relacao

a Acldos
M(s) » M?*(aq) +2e  E° =-E° oy
2 H*(ag) + 2 & — Hy(g) E° o, =0V

2 H*(aq) + M(s) — H,(9) + M?*(aq)

(o) — (o] (o) — (o)
E cell — E H*/Hy ~ E M2H/M — -E M2*/M

Quando E°+, < 0, E°.,; > 0. Portanto AG° <O.

Metais com potenciais de reducdo negativos reagem com acidos.



Relacao Entre E°_, e K,

AG® = -RT In K,

AG® = -nFE°

cell

RT In K, = nFE®,



Sumario das Relacoes Entre Termodinamica,

Equilibrio e Eletroquimica

a8
r Q\‘K
1- R

AG°=-RTIn K ES =
Calorimetria:
Go 4 o c@ll =

AHe i
f \AG = AH° - TAS® =—nF Eg I
elétricas
Calorimetria e E°e E%,
célculos teoricos:
So e AS°

Copyright © 2007 Pearson Prentice Hall, Inc.



=

Em Funcao da Concentracao

cel

bt —

AG =AG° -RT In Q

'nFEce“ - 'nFEce“o 'RT In Q
|| . RT
—4-3-2-1 0 1 2 3 4 Ecen = Ecer® - ——InQ
2+ nF
log [Z0°"]
0g
[Cu®™]
ot 2007 Pearson Pt Hal e Converta a log,, e calcule as constantes.
Zn(s) | Zn**(aq) || Cu?*(aq) | Cu(s)
E. =1103V
) _0,0592V
Aequacdo de Nernst: E. =E." - log Q

n



EXEMPLO 1

Usando a Equacao de Nernst Para Determinar E_,.

Qual é o valor de E_, para a celula voltaica mostrada abaixo e
representada a seguir?

Pt|Fe2+(0,10 M),Fe3*(0,20 M)||Ag*(1,0 M)|Ag(s)

ire Anode ‘ a 1 - | -athode
i T ' 3
||

<l | | |

! | =
p. % I
e27(0. s '

| 7 Fed* (o 20 M) - -

Copyright © 2007 Pearson Prentice Hall, Inc

Fe**(aq) + Ag*(aq) — Fe’*(aq) + Ag (s)



EXEMPLO 1

PtIFe?*(0,10 M),Fe3*(0,20 M)||Ag*(1,0 M)|Ag(s)

Fe?*(aq) + Ag*(aq) — Fe’*(aqg) + Ag (s)

0,0592V
EceII EceII B Iog Q
n
- [— | ." 0’0592 V [FeS+]
ight © 2007 Pearson Prentice Hall, Inc E — E o _ I O
cell cell n [F€2+] [Ag+]
E.,=0029V-0,018V=0,011V

cell



Células de Concentracao

Duas meias-células com eletrodos idénticos,
mas com concentracdes de ions diferentes.

Pt|H, (L atm)|H*(x M)||H*(L,0 M)|H,(1 atm)|Pt(s)

2H*(1M)+2e — Hy(g, 1atm)

“Anode Salt bridge Cathode

Hy(g, 1 atm) KNOj(ag) [Hyfg, 1 atm)
al ( h H,(g,1atm) - 2 H*(x M) + 2 e

—Pt

2 H*(1 M) — 2 H*(x M)



E

cell —

E

cell —

E

cell

E

ceII

ceII

Células de Concentracao

_E 0,0592 V

ceII

, 0,0592V
n

=E

ceII B

0,0592 V

=0- = log

2
- 0,0592 V log x

= (0,0592 V) pH

log Q

log

2 H* (1 M) — 2 H*(x M)




Voltmeter

Salt bridge

Ag*(0,100 M) + e-— Ag(s)

Ag(s) — Ag*(sat) + e

__| Cathode
f/ T | Ag \\\

| F Ag*(0,100 M) — Ag*(sat M)




EXEMPLO 2

Usando uma Célula Voltaica Para Determinar a K s de um
Sal Pouco Soluvel. Com os dados das reacao do slide anterior,
calcule a K para Agl.

Agl(s) — Ag'(aq) + I"(aq)
Seja x = [Ag*] em uma solucao saturada de Ag*:

Ag*(0,100 M) — Ag*(sat M)

o 0,0592 V o 0,0592 V [Ag+]
cell = Ecell” - log Q = Ecey - log Aol

E
n n [AJ™] so1. 0.10 M




EXEMPLO 2

0,0592 V
EceII = Ece“o - |Og

[Ag+]AgI sat
[AJ™T so1. 0,10 M

E

_ 00592V, X
cell — EceII B n IOgO,lOO

0,417 =0 - 0’0532 V(Iog X — log 0,100)
0,417

0,0592

log x = log 0,100 - =-1-7,04=-8,04

x = 10804=9,1x10° Kys = X2 = 8,3x10717



Baterias: Gerando Eletricidade Atraves de

ReacOes Quimicas

¢ Células Primarias (ou baterias).
e A reacao na celula ndo é reversivel.

¢ Celulas Secundarias.

o A reacao da celula pode ser revertida passando-se uma
corrente elétrica pela célula (recarga).

¢ Baterias de Fluxo e Células a Combustivel.

e Materiais atravessam a bateria, que converte energia
quimica em eletricidade.



A Celula de Leclanché (Seca)

Isolamento

Bastao de grafite
(catodo)

Pasta de MnO,

e carbono

em contato com
0 catodo

Pasta de NH,CIl/ZnCl,
(eletrolito)

Involucro de zinco
metalico (anodo)
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A Celula de Leclanché (Seca)

Oxidacao: Zn(s) — Zn?*(ag) + 2 e
Reducao: 2 MnQO,(s) + H,O(l) + 2 & — Mn,04(s) + 2 OH"
Reacéao acido-base: NH,* + OH — NH;(g) + H,O(l)

Reacédo de precipitacdo:NH; + Zn?*(aq) + Cl-— [Zn(NH,),]Cl,(s)



Celula Alcalina Seca

Reducao: 2 MnO,(s) + H,O(l) + 2 e — Mn,04(s) + 2 OH"

Pode-se pensar na reacao de oxidacao em duas etapas:

Zn(s) — Zn?*(aq) + 2 e

Zn?*(ag) + 2 OH-— Zn (OH),(s)

Zn(s)+2 OH — Zn (OH),(s) + 2 €




Bateria de Chumbo e Acido

¢ A bateria secundaria mais comum.

|

—
=
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Bateria de Chumbo e Acido

Reducao:
PbO,(s) + 3 H*(aq) + HSO,(aq) + 2 e — PbSO,(s) + 2 H,O(I)

Oxidacao:
Pb (s) + HSO, (aq) — PbSO,(s) + H*(aq) + 2 e

PbO,(s) + Pb(s) + 2 H*(aq) + HSO,(aq) — 2 PbSO,(s) + 2 H,O(l)

Eocel = EonOz/PbSO4 ) EonSO4/Pb =1,74V - ('0128 V) =2,02V



A Célula de Zinco-Prata:

Anodode Zn (-) (-

Catodo

metalico (+) —_ | |- Isolante

Zinco/eletrélito —\

Separador (poroso
Pasta de Ag,O P b )

Zn(s),Zn0O(s)|KOH(sat)|Ag,O(s),Ag(s)
Zn(s) + Ag,0(s) —» ZnO(s) +2 Ag(s) E, =18V



A Ceélula de Mercurio-Zinco:

Anodo: Zn(s) — Zn?*(aq) + 2 e
Zn?*(aq) + 2 OH-— Zn (OH),(s)
Global:
Zn(s)+2 OH — Zn (OH),(S) + 2 &
Catodo:

HgO + H,0O + 2e"—Hg + 2 OH

Tin-plated

Steel outer inner top Sealing and
top insulating
Outer steel _ gasket

case

KOH saturated with Zn0 in
absorbent material {electrolyte)

—~Hg0 mixed with
graphite (cathode)

Inner steel case

Barrier



A Celula de Niguel-Cadmio

Anodo (-)

Cd + 20OH — Cd(OH), + 2e

Catodo (+)

2NIO(OH) + 2H,0 + 2e- — 2Ni(OH), + 20H-
Global:

Cd + 2NiO(OH) + 2H,0 — Cd(OH), + 2Ni(OH),



Ceélulas a Combustivel

¢ Convertem diretamente a energia guimica de um combustivel e um

oxidante em energia elétrica.
¢ Energia limpa: N&o ha emisséo de CO,, CO, NO, e SO.,.
4 Processo de alta eficiéncia (até 90%).

4 Baixo consumo e eliminacéo de agua.

=2

Catalyst H,0 + Elecricity + Heat




Ceélulas a Combustivel

Célula a Combustivel Temp. Operacdao Eletrolito Aplicacao
(°C)

Alcalina (AFC) 60-90 KOH 35-50% Tracao/Espaco
Troca Protonica 50-100 Membrana Tracao, Espaco,
(PEFC) Polimérica Portateis

(Nafion, Dow)
Acido Fosforico 160-220 H,PO, Geragéo Estacionaria
(PAFC) Concentrado
Carbonato Fundido 620-660 Carbonatos Geracao Estacionaria
(MCFC) Fundidos
Oxido Solido (SOFC) 800-1000 ZrO, estabilizado  Geragéo Estacionaria
com itria
Metanol/Etanol Direto 50-90 Membrana Portéteis
(DMFC/DEFC) Polimérica
(Nafion, Dow)
Zincol/Ar Ambiente - 700 NaOH em matriz Tracao
(ZAFC) ceramica
Ceramica Protbnica 700 Condutores Geracao Estacionaria
(PCFC) protonicos de alta
temperatura
Microbial ou 25-40 Solugdes Portateis
Bioldgica “biolégicas”

(MFC/BFC)




Ceélulas a Combustivel - AFC

0O,(g) + 2H,0(l) + 4 e — 4 OH-(aq)

Anodo le- Catodo
X 2{H,(9) + 2 OH(aq) — 2 H,0(I) + 2 ¢}
H,( P 0,(g2)
| W 2H,(g) + 0,(g) — 2 H,O(I)
Hz(Ag;EE ;~ Q:_)*z@ 2 2 2
: Eocell - E002/OH' - EOHZO/HZ
Electrolyte — 0’401 V — (_0’828 V) — 1,229 V

KOH(aq)

Copyright © 2007 Pearson Prentice Hall, Inc.

e = AG°/ AH® = 0,83



Célula a Combustivel PEM

Catalyst Catalyst
Oxygen
from
Air
H
e Tk Exhaust

Electrical Current
2 Scharz Energy R essarch Cenbar

Fonte: http://www.humboldt.edu/~serc/animation.html



Membranas Polimeéricas

Perfluorosulfonicas: Nafion®, Dow®

\ Ion-Dipole

Cluster.

"'(Cr?_}n-C“ (ch,n g
|
F




Alguns Exemplos - Transporte

Fonte: http://www.fuelcells.org, http://www.fuelcelltoday.com




Alguns Exemplos - Transporte

Projeto Vega Il: LH2 — Unicamp, MME, NIPE-Unicamp



Alguns Exemplos - Transporte




SO Carros “Populares™?




Transportes

IEuel Cell Stacks Water
e B e
—_— ke EServoirs
Air Filteg s=\" -‘5"‘*

-~ Electric
MotoR@RRRIEN nverter Motor

Lithium lon Battery
[Fuel Cell
Hydrogen Tank Belance or gkl

Power Management & Distribution Radiators

http://www.boeing.com/news/releases/2007/q1/070327e_nr.html



Alguns Exemplos: Portateis

Fonte: http:// www.fuelcells.org : Fuel Cells 2000



MCI e CaC: Uma Comparacao

Te Transmission

Air T

Output Output
. Rotary Mechanical Rotory Mechanicol
@ Ballard Power Spatems  Power (20% iency) Power |45% i

Single Cylinder Single Cell
Internal Combustion Engine Ballard Fuel Cell Engine
Spark Plug PEM [Proton Exchange]
i Membrane)
Oxidant N Fuel Flow Field Plote
Flow Field Plate
vel B Air Mixture ———» o ———» Exhaust vaalis Exhaust IO .i. = Fual to Recirculate
T o, |
| B =] ution Low T ture
Cco | Smog ; Elactrochomicol
SC : Process (70°C)
Water-coslad Water-cacled :
Fuel {Hydrogen)

Electric Motor

Fonte: http://www.ballard.com



Como Funciona uma CaC

*Sites:

ehttp://www.ballard.com/tD.asp?pgid=20&dbid=0#

http://www.fueleconomy.gov/feg/animfuelcell.htm

ehttp://www.humboldt.edu/~serc/animation.html

http://www.sglcarbon.com/sgl_t/fuelcell/


http://www.ballard.com/tD.asp?pgid=20&dbid=0�
http://www.fueleconomy.gov/feg/animfuelcell.htm�
http://www.humboldt.edu/~serc/animation.html�

Um exemplo interessante

¢ Na construcéo original da Estatua da Liberdade, uma estrutura de ferro

foi recoberta por uma camada de cobre de 2,5 mm de espessura, sendo
esses metais separados entre si por uma camada de amianto. Com o
tempo, essa camada de amianto sofreu desgaste e a estrutura de ferro
passou a sofrer corrosao. Nos 100 anos transcorridos antes da
restauracao da estatua, a estrutura de ferro perdeu mais da metade de
sua massa, ao passo que a cobertura de cobre perdeu apenas 4% de sua
espessura. Explique essas observacdes com base em principios
eletroguimicos.

Potencial Padrao de Reducao

Fe3* +e — Fe?t E°=+0,771V
Cu?* +2e- — Cu E°=+0,337V
Fe?* 2 — Fel E°=-0,440V



Eletrolise: Fazendo com Que Reac0es

Nao-Espontaneas Ocorram

Célula Galvanica:
Zn(s) + Cu?*(aq) — Zn?*(aq) + Cu(s) E.,;=1,103V
Célula Eletrolitica:

Zn?*(aq) + Cu(s) — Zn(s) + Cu®*(aq) E.,=-1,103V



Celulas Eletroquimicas

* Em todas as células eletroguimicas, a 0 oxidacao
ocorre no anodo e a reducao ocorre no catodo.

e Nas células voltaicas,
v O anodo é a fonte de elétrons e tem uma carga (-)
v" O catodo atrai elétrons e tem uma carga (+)

* Nas células eletroliticas
v O anodo fornece elétrons e é ligado ao polo (+) da bateria
v" O catodo recebe elétrons e € ligado ao pdlo (—) da bateria

* Os eletrons sempre saem do anodo e vao em
direcao ao catodo.



Ceélula voltaica Célula eletrolitica

=S - - + -

Voltage

Source >
1.10V

Cathode Anode
. /
[ /
Bl | L Saltbridge
' ‘ Zn** (aq) l
Zn(s) Zn(s) CuH(aq) I Cu(s)

{Znﬂ(aq) + 2e” <—} [ Cils) —— }

e ——————

Cu’"(aq) + 2¢- —>

+ 2e” Cu(s) Zn(s)

{Zm(s) e ZnH(aq)J 2
Cu""(aq) + 2e”

Copyright © 2008 Pearson Prentice Hall, Inc.
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Ceélula Voltaica

\Voltimetro
Ponte salina
Anodo Catodo

Fluxo de
elétrons

1.00 M Zn(NO3),(aq) 1.00 M Cu(NO;3),(aq)

Copyright © 2007 Pearson Prentice Hall, Inc.

Zn(s) | Zn#*(aq) || Cu®*(aq) | Cu(s)
E., =1,103V



Prevendo Uma Reacao de Eletrolise

£ s ~ | ™
¢ Celula eletrolitica (
e e @0 reverso de uma Fluxo de
A : elétrons Ponte salina
célula voltaica.
1,103 V de modo a forcar l

a reacao nao-espontanea.

i\"‘é\'_li \Ki)//
1.00 M Zn(NO3),(aq) 1.00 M Cu(NO3),(aq)

Copyright © 2007 Pearson Prentice Hall, Inc.

y

. Catodo KNO,(aq) I Anodo
o A bateria deve ter uma ’ ;
voltagem superior a | % ér:



Complicacoes em Células Eletroliticas

¢ Sobrepotencial.

o Potencial acima do calculado, devido a interagdes na
superficie dos eletrodos, especialmente guando gases
sdo envolvidos.

¢ Competicao entre reacoes.
e Quando ha reacOes possiveis, com potenciais proximos.
¢ Estados fora do padrao.

¢ Natureza dos eletrodos.
e |nerte ou nao?



Eletrolise

¢ A eletrodlise e o processo que usa
eletricidade para “quebrar” um
composto.

¢ E feita em uma célula eletrolitica

¢ Células eletroliticas podem ser
usadas para separar substancia
elementares de seus compostos

o Gerar H, a partir da agua para células
a combustivel

e Recuperar metais presentes em
MIinérios.




Eletrdlise da Agua

Hydrogen
gas

Oxygen
gas

Hydrogen
bubbles External source

Oxygen
bubbles

L L F
J
Anode Cathode
2H,0() — 2H,O(l) + 2~ ——

0,(g) + 4H" + 4¢ H,(g) + 2 OH (aq)




Aspectos Quantitativos da Eletrolise: A

el de Faraday

¢ A guantidade de metal depositado durante a
eletrélise é diretamente proporcional a carga do
cation, a corrente aplicada e ao tempo de operacao
da celula.

e Carga que flui através da celula = corrente x tempo



Aspectos Quantitativos da Eletrolise

1mole=96485C=F

Carga (C) = corrente (C/s) x tempo (S)



Aspectos Quantitativos da Eletroquimica

Considere a eletrolise do ion prata aquoso.
Ag®(aq) + e- — Ag(s)
1 mol e — 1 mol Ag

Se pudéssemos medir os mols de e, poderiamos saber
a quantidade de Ag formada.

Mas como medir mols de e?

carga em movimento
Corrente =
tempo

coulombs
segundos

I (amps) =



Aspectos Quantitativos da Eletroquimica

_ coulombs _carga em movimento
| (amps) = Corrente =
segundos tempo

Mas como a corrente se relaciona com mols de
elétrons?

Cargaemlmole =

(1,60><1019 Cj(a 02x10% & j
e mol

= 96.485 C/mol e- = 1 Faraday



Aspectos Quantitativos da Eletroguimica

coulombs

| (amps) =
(amps) segundos

1,50 A atravessam uma solucao de Ag*(aq)
durante 15,0 min. Que massa de Ag
metalica & depositada?

Solucao
(a) Calcule a carga
Carga (C) = corrente (A) x tempo (1)
= (1,5 A)(15,0 min)(60 s/min) = 1350 C



Aspectos Quantitativos da Eletroguimica

coulombs

| (amps) =
(amps) segundos

Solucao
(a) Carga=1350C
(b) Calcule os mols de e usados

1350 c » 2MO1€" _ 5140 mol e-
96500 C

(c) Calcule a guantia de Ag

0,0140 mol e-» A9 _ (0140 mol Ag ou 151 g Ag
1 mol e-




Aspectos Quantitativos da Eletroquimica

A reacao no anodo de uma bateria de chumbo é

Pb(s) + HSO, (aq) — PbSO,(s) + H*(aq) + 2e-

Se a bateria tem capacidade de 1,50 ampere, e vocé tem 454 g de
Pb, por quanto tempo a bateria vai durar?

Solucao

a)454 g Pb = 2,19 mol Pb
b)Calcule mols de e-

219 mol Pb 2elles _ 4,38 mol e-
1 mol Pb

C) Calcule a carga

4.38 mol e- « 96.485 C/mol e- = 423.000 C



Aspectos Quantitativos da Eletroquimica

Solucao

a)454 g Pb = 2,19 mol Pb
b)Mol de e- = 4,38 mol
c)Carga = 423.000 C

d)  Calcule o tempo Tempo (s) = Carga (C)l
| (amps)
Tempo (s) = ~2-20 % = 282,000 s
1,50 amp

Aproximadamente 78 horas




Galvanoplastia ou Eletrodeposicao

*Na galvanoplastia, a peca

de trabalho é o catodo.
eCations sao reduzidos no
catodo e recobrem a
superficie da peca de
trabalho.

*O anodo ¢ feito do
material de recobrimento.
Ele oxida e substitui 0s
cations metalicos da
solucao.

Célula eletrolitica para eletrodeposicdo de prata

+ —
[ e 2 ] _
e €
source .
Eletrodo Objeto a ser
de prata recoberto

Anodo Catodo
Ag(s) — Ag+(aq) + e
Agt(aq) + e —>  Ag(s)
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Refinamento Eletrolitico do Cobre

Anode +

- Cathode

Thin sheets of i S
pure copper

——
e

-

Solution of CusO, Slabs of impure
and Hz50, copper

()

O cobre impuro é oxidado a Cu?* no anodo. Os ions
Cu?* aguosos sao reduzidos a Cu metalico no catodo.



Processos Industriais de Eletrolise

!

\. e ;
2Jl ‘:/V } ‘ A S'L. ”"-
! W/jgjj i?:;;"})} r?{‘i\m\uv

'//rt 'y

_ ,_%///’//"ii ) l'ﬁ'\\\\\\\
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O Processo Cloro-Alcalis

Na in Hg(l)

" NaOH(aq)
NaCl(aq) oyt

out

NaCl(aq) in

Copyright © 2007 Pearson Prentice Hall, Inc.

"4
Anode Diaphragm  Cathode
compartment and cathode = compartment
Copyright © 2007 Pearson Prentice Hall, Inc.

Hjs(g) out

<—H,0in



Producao de Aluminio: Processo Hall

2 ALO, + 3C—4Al + 3CO,

i Crarrl:mn
T lining
B 0,00
| NajAlFg(£)

| - Molten
A

Charles Hall (1863-1914) desenvolveu o processo de eletrolise.
Fundador da Alcoa.



Corrosao

¢ COrrosao e a oxidacao espontanea de um metal
por produtos quimicos presentes no ambiente.

¢ Ja que muitos dos materiais que usamos sao
metais ativos, a corrosao pode ser um problema
Serissimo



Ferrugem

¢ A ferrugem é o oxido de ferro(l11) hidratado.

¢ Deve haver umidade presente
e A agua e um reagente
e E necessaria para que haja fluxo entre catodo e anodo

¢ Eletrolitos favorecem a formacao de ferrugem
e Aumentam o fluxo de corrente

¢+ Acidos favorecem a formacdo de ferrugem
e menor pH = menor E® 4



Ferrugem

) + (4 + 2n) H,O() —> 2 Fe;05- n H,0(s) + 8 H* (aq)
0,
(4 + 2n) H,O =—
4 Fe?™

© 4 Fe?* (ag) + O(g

Ferrugem 5
2 Fe;03 - n H,0 £




Ferrugem

Em solucao neutra:

O,(g) +2H,0(l) +4e— 4 0OH(aq) Eg,on-=0,401V

2 Fe(s) —» 2 Fe’t(aq) + 4 e Ec. s =— 0,440V

2 Fe(s) + O,(g) * 2 H,O(l) — 2 Fe?*(aq) + 4 OH-(aq)
E. =0841V
Em solucéo acida:
O,(0) + 4 H*(ag) + 4 & — 4 H,0 (a0) Egyop = 1,229V
E. =1,229 — (- 0,440) = 1,669 V



Evitando a corrosao

¢ Uma maneira de diminuir a corrosao ou torna-la mais
lenta e recobrir a superficie do metal para impedir o
contato com substancias corrosivas do ambiente
e Pintura, recobrimento com polimero, etc.
e Alguns metais, como o Al, formam um é6xido que adere
fortemente a superficie, “passivando-a”.
¢ Outro meio de proteger um metal € liga-lo a outro metal
gue seja mais reativo e mais barato

e Eletrodos de sacrificio
> Pregos galvanizados



Anodo de Sacrificio

Eletrodo de

sacrificio
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Protecao Contra Corrosao

Anodos de sacrificio

Copyright © 2007 Pearson Prentice Hall, Inc.



Corrosao

(a) e (b): corrosao
preferencial nas
extremidades.

(C): protecao com
Zn
(d): Cobre nao
protege o Fe (©

Copyright © 2007 Pearson Prentice Hall, Inc



Protecao Contra Corrosao

. Filme de agua Filme de agua
Pt o
= = i e
@ Cu 5 /n+—>7/n
e
SRR O, + 2 H,0
2 {1F:e Fez+ ’ ez{» o)
e Fe| ——>F _
WA ¢ szt OH (
Plcrs =
N> 4 OH™ Znt> Zn?™"
Cu 1

(a) Ferro recoberto com cobre (b) Ferro galvanizado
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Protecao Contra Corrosao

= Filme de 4gua Filme de agua
5 o
L |Cu 5 |Zn>Zn*t
Ll _
%e
(— A
2e” Fe| —> Re2t Q4 OH~
NC LM
213 |-0,+2H,0 D'e]
4 e
“rN\o 4 OH— Znt+> Zn?t
Cu !
Ferro recoberto com cobre Ferro galvanizado
Copyright © 2007 Pearson Prentice Hall, Inc.
Zn°* + 2e- — Zn(s) Ec=-0,76 V
Fe?t + 2e- — Fe(s) Ec=-0,44V

Cu?* + 2e- — Cu(s) Ec=+0,34V



Protecao Contra Corrosao

= Filme de 4gua Filme de agua
o o
) = i 2+
L Cu o | Zn
w |,
_2Je
NC LM
4 e
N> 4 OH~ Znt> Zn? "
Cu !
Ferro recoberto com cobre Ferro galvanizado
Copyright © 2007 Pearson Prentice Hall, Inc.
Fe(s) - Fe?* + 2e- E°=+0,44V
Cu?t + 2e- — Cu(s) Eo=+0,34V

Fe(s) + Cu?* — Fe?* + Cu(s) E°=+0,78 V



Corrosao e...

Ar

Deposito de ferrugem Gota de
(F8203'XH20) agua

(Catodo) Rerro (Anodo)

O,+4H"+4e ——>2H,0 Fe——>Fe’T+2e”
or
O,+2H,0+4e —>40H"



...Prevencao Contra Corrosao

Gota de
agua

B

(catodo)
O, H"+4e — 21
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