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Fundamentos da eletroquímica

1- Conceitos básicos

Uma reação redox envolve a transferência de elétrons de uma espécie para a outra:

espécie oxidada ⇒ doa elétrons ⇒ agente redutor ⇒ redutor

espécie reduzida ⇒ recebe elétrons ⇒ agente oxidante ⇒ oxidante

Fe3+ + e- → Fe2+

V2+ → V3+ + e-

Fe3+ (agente oxidante) + V2+ (agente redutor) → Fe2+ + V3+ (1)

⇒ Quando os elétrons de uma reação redox fluem através de um circuito elétrico, podemos 
entender alguns aspectos dessa reação fazendo medidas de corrente elétrica e de diferença 
de potencial elétrico.

⇒ Em uma pilha eletroquímica, a corrente elétrica é proporcional a velocidade da reação, e 
a diferença de potencial da pilha é proporcional à variação da energia livre da reação 
eletroquímica
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1.2- Carga elétrica

Relação entre a carga e o número de moles

q (Coulombs) = n (n° de mols) x F (Coulombs/mol)                                                (2)

Constante de Faraday:1,602x10-19 (C) x 6,022x1023 (mol-1)  =  9,649 x 104 (C/mol)

1.3- Corrente elétrica

A quantidade de carga que flui a cada segundo através de um circuito é chamada de corrente 
elétrica

I (Ampère))=q (Coulombs) / t (segundos)                                                     (3)

1.4- Potencial elétrico, trabalho e energia livre

⇒ A diferença de potencial elétrico (E) entre dois pontos é o trabalho necessário ( ou que pode ser 
realizado) para que uma carga se movimente de um ponto ao outro.

⇒ A diferença de potencial é medida em volts (V). O trabalho tem dimensões de energia, e a sua 
unidade é o Joule (J)

Relação entre trabalho e potencial elétrico

Trabalho (Joules)= E (Volts) x q (Coulombs)                                                         (4)

Trabalho realizado sobre as vizinhanças = - ∆G (5)
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Combinando as equações 2,4 e 5

∆G = -trabalho = -E x q

Relação entre diferença de energia livre e diferença de potencial elétrico:

∆G = -n F E (6)

⇒ A equação 6 relaciona a variação da energia livre de uma reação química com a diferença de 
potencial elétrico (voltagem) que pode ser produzida por uma reação.

1.5- Lei de Ohm

I = E / R

1.6- Potência

A potência P é o trabalho realizado por unidade de tempo. A unidade SI de potância é J/s, mais 
conhecida como Watt (W).

2. . .Trabalho E q qP E E I RI
s s s

= = = = =



5

2- Pilhas galvânicas ou voltaicas

⇒ Usa uma reação química espontânea para gerar eletricidade;

As reações ocorrendo nesta pilha são

- -
(s) (s) (aq)

2+ -
(s) (aq)

2+ -
(s) (s) (aq) (s) (aq)

Redução: 2AgCl +2e 2Ag +2Cl

Oxidação: Cd Cd +2e

Reação global: Cd +2AgCl Cd +2Ag +2Cl

→←
→←

→←Cd Ag

AgCl(s)

Cd2+(aq)

Cl-(aq)

Anodo
(oxidação)

Catodo
(redução)

0,0167 M CdCl2 (aq)

Potenciômetro

⇒ A reação global é a soma de uma reação de 
redução e de uma reação de oxidação, cada uma 
delas chamadas de meia reação ou semi-reação

⇒ Os agentes oxidantes e redutores estão 
fisicamente separados e os elétrons são forçados a 
fluir através de um circuito externo para passarem 
de um reagente para outro.
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3- Ponte salina

Considere a pilha abaixo, onde as reações são:

+ -
(aq) (s)

2+ -
(s) (aq)

+ 2+
(s) (aq) (aq) (s)

Redução: 2Ag +2e 2Ag

Oxidação: Cd Cd +2e

Reação global: Cd +2Ag Cd +2Ag

→←
→←
→←

Cd2+(aq), NO3
-(aq)

Ag+(aq), NO3
-(aq)

Cd Ag

potenciômetro Potenciômetro Cd2+(aq), NO3- (aq)Ag+ (aq), NO3- (aq)CdAg

⇒ A reação global é espontânea, porém uma corrente muito 
pequena passa pelo circuito, pois os íons Ag+ não são forçados a se 
reduzirem no eletrodo de Ag. Os íons Ag+, presentes em solução, 
podem reagir diretamente na superfície do Cd(s), produzindo a 
mesma reação global sem que um fluxo de elétrons passe através do 
circuito.

⇒ Portanto, os dois reagentes não devem estar em contato entre si, 
senão os elétrons iriam se transferir diretamente do agente redutor 
para o agente oxidante. Logo, a pilha não iria funcionar (curto-
circuito)

⇒ Pode-se separar os reagentes em duas meias-pilhas ao se 
conectar as duas metades por meio de uma ponte salina
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Cd Ag

potenciômetro

NO3
- K+

NO3
-

Cd2+Cd(NO3)2(aq)

K+

NO3
-

Ag(NO3)(aq)

Ponte salina

Anodo
Cd(s) → Cd2+(aq) + 2e-

Catodo
2Ag+(aq) + 2e-→ 2Ag(s)

e- - +

⇒ O objetivo da ponte salina é manter a eletroneutralidade (fazer com que não 
exista nenhum excesso de carga elétrica de um determinado sinal) em qualquer 
região da pilha.
⇒ Manter as sluções das semi-células separadas fisicamente
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Cd Ag

potenciômetro

NO3
- K+

NO3
-

Cd2+
Cd(NO3)2(aq)

K+

NO3
-

Ag(NO3)(aq)

Ponte salina

Anodo
Cd(s) → Cd2+(aq) + 2e-

Catodo
2Ag+(aq) + 2e-→ 2Ag(s)

e-

- +

A pilha representada pelo diagrama de barras:

Cd(s)Cd(NO3)2(aq)Ag(NO3)(aq)Ag(s)
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6- A equação de Nernst

⇒ A força motriz líquida para uma reação química é expressa pela equação de NERNST, cujos dois 
termos incluem a força motriz sob as condições padrões (E°, que se aplica quando todas as atividades 
são unitárias) e um termo mostrando a dependência em relação às concentrações dos reagentes.

⇒ Através da equação de Nernst obtemos a diferença de potencial de uma pilha, onde os reagentes 
não possuem atividade unitária.

⇒ Uma reação é espontânea se: ∆G é negativa e E é positivo

A equação de NERNST para uma meia reação

-aA + ne bB→←
O potencial da meia-pilha, E, dado peal equação de Nernst, é

0: - ln
b
B
a
A

ARTEquação de Nernst E E
nF A

=

onde:

E0 = potencial padrão de redução (AA=AB=1)
R= constante dos gases [8,314472 J/K.mol) = 8,314472(V.C)/(K.mol)
T= temperatura absoluta (K)
n= número de elétrons na meia reação
F= constante de Faraday
Ai= atividade das espécies
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⇒ O termo logarítmico na equação de Nernst é o quociente reacional, Q.

b
B
a
A

AQ
A

=

⇒ Como estamos considerando apenas meias-reações, Q aplica-se apenas a meia-reação e não a 
reação da pilha.

⇒ Q possui a mesma forma de uma constante de equilíbrio, mas as atividades não precisam 
corresponder aos valores de equilíbrio.

⇒ Sólidos puros, líquidos puros e solventes são omitidos em Q, pois suas atividades são unitárias 
(ou próximas da unidade).

⇒ As concentrações dos solutos são expressas em moles por litro, e as concentrações dos gases 
são expressas como pressões em bar.

Convertendo o logaritmo natural em logaritmo na base 10 e inserindo T = 298,15 K na equação de 
Nernst para uma meia reação apresentada anteriormente, tem-se uma forma da equação de Nernst
que é mais prática de usar:

0 0,0591625 : log
b
B
a
A

AEquação de Nernst a C E E
n A

= °−
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A equação de NERNST para uma reação completa

⇒ A diferença de potencial elétrico, E, é a diferença entre os potenciais dos dois eletrodos.

Equação de Nernst para a pilha completa: E = E+ - E- ou E = Ecátodo - Eânodo

⇒ A FORÇA ELETROMOTRIZ DA PILHA É A DIFERENÇA ENTRE O MAIOR E O MENOR 
POTENCIAL (SEJA DE OXIDAÇÃO, SEJA DE REDUÇÃO)

⇒ POR CONVENÇÃO, O ÂNODO E A INFORMAÇÃO SOBRE A SOLUÇÃO QUE ESTÁ EM 
CONTATO COM ELE SEMPRE SÃO ESCRITOS À ESQUERDA.

Exemplo da equação de NERNST para uma reação completa

1- Calcule a diferença de potencial elétrico da pilha:

Cd(s)Cd(NO3)2(aq) 0,010 MAg(NO3)(aq) 0,50 MAg(s)

2- A) Escreva a reação global da pilha para um processo espontâneo e não-espontâneo (eletrólise)

+ - 0
+

2+ - 0
-

2Ag + 2e 2Ag(s) E = 0,799 V

Cd + 2e Cd(s) E = -0,402 V

→←
→←
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Cd Ag

AgCl(s)

Cd2+(aq)

Cl-(aq)
Anodo

(oxidação) Catodo
(redução)

0,0167 M CdCl2 (aq)

Potenciômetro

B) Calcule o potencial das meias reações da figura abaixo.
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RESUMO DOS MÉTODOS ELETROANALÍTICOS COMUNS
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POTENCIOMETRIA

Métodos analíticos baseados em medidas de potencial (mV) de uma célula 
eletroquímica ou célula potenciométrica. Esta célula é formada pela 
associação de dois eletrodos: um indicador , sensíveis a variações da atividade 
(concentração) da espécie que está sendo analisada, e um eletrodo de 
referência cujo potencial se mantém constante independente da composição 
da solução.

Eletrodo de referência | ponte salina | analito | eletrodo indicador
ER EJ EIND

ECel = EInd – ERef + EJ
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ELETRODOS DE REFERÊNCIA
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POTENCIAL DO ELETRODO
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Eletrodos metálicos

Os eletrodos metálicos podem ser classificados como: eletrodos de 
primeira, segunda e terceira classe ou tipo e inertes.
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Eletrodos de segunda classe ou tipo
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6,3 x 1021
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ELETRODOS DE TERCEIRA CLASSE OU TIPO 

6,3 x 1021

O eletrodo de Hg é útil
p/ o estabelecimento de

pontos finais em titulações
Com EDTA.
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Eletrodo de terceira classe ou tipo

Se um pequeno volume de solução contendo complexo [CaY]-2 é adicionada um 
novo equilíbrio é estabelecido

CaY2-⇔ Ca2+ +  Y4- Kf = (aCa2+.aY4-)/aCaY2-

Eind= K - (0,0592 / 2) log ay4-

Combinado a Kf para CaY2- com o potencial:

Eind= K - (0,0592 / 2) log (Kf. aCay2-) / aCa2+

Eind= K - (0,0592 / 2) log Kf. aCay2- - 0,0592/2 log 1 / aCa2+

Se uma quantidade de CaY2- é usada na solução pode-se escrever:

Eind= K’ - (0,0592 / 2) pCa2+

Eletrodo de terceira classe para o Ca2+
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ELETRODO DE MEMBRANA
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Quando o eletrodo de vidro é posto em contato com uma solução aquosa, desenvolve-se 
uma diferença de potencial (ddp) atravé das fina membrana de vidro condutora.
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Pensem nisto !

Perguntaram ao Dalai Lama...

“ O que mais te surpreende na humanidade?”

E ele respondeu:

“Os homens ...

Porque perdem a saúde para juntar dinheiro, depois perdem
dinheiro para recuperar a saúde.

E por pensarem ansiosamente no futuro, esquecem do presente
de tal forma que acabam por não viver nem o presente nem o futuro.

E vivem como se nunca fossem morrer... e morrem como se nunca
tivessem vivido”.


