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Apresentacao da Aula

A matéria é composta de particulas eletricamente carregadas. O fluxo dessas particulas numa
reacao quimica pode liberar ou absorver energia elétrica.

A Eletroquimica é o ramo da Quimica que estuda as conversdes entre energia elétrica e uma
reacao quimica.

A eletricidade foi primeira descrita pelo fisico e médico italiano Luigi Galvani, por volta do ano
1800. Ele descreveu diversos experimento em que utilizava correntes elétricas para estimular nervos de
ras. Como resultado, os musculos do animal se contraiam. Galvani criou, entdo, o termo “eletricidade
animal”.

O fisico Alessandro Volta aprimorou os estudos de Galvani,
teorizando que, na verdade, ndo existia a eletricidade animal, pois a ra
nao seria capaz de produzir eletricidade propria. Em vez disso, eram os
metais utilizados na conexdao dos nervos e musculos do animal que
produziam as correntes elétricas. Volta concluiu, portanto, que a
eletricidade estava relacionada aos metais.

O primeiro grande desafio a Alessandro Volta veio de Eusebio
Valli, que mostrou que era possivel produzir contracdes em ras
dissecadas sem o uso de metais.

Volta acreditava que qualquer sequéncia de condutores
diferentes (metalicos ou ndo) poderia gerar efeitos elétricos. Porém,

até entdo, ndao havia nenhuma evidéncia de eletricidade fora da
matéria organica. Figura 1: Fisico Italiano Alessandro Volta

Por isso, Volta se pOs a pesquisar sobre como construir um dispositivo completamente inorganico
que pudesse também conduzir eletricidade. Na época (final do Século XVIII e inicio do Século XIX), ainda
ndo havia aparelhagem suficiente para medir as baixas tensdes induzidas nos musculos da ra.

Volta teorizou que uma forga eletromotriz seria gerada quando dois metais diferentes eram
colocados em contato. Com isso, ele idealizou a primeira pilha, atualmente conhecida como pilha voltaica,
em que ele disp6s diversos discos metalicos empilhados.

Os discos eram alternados — um de cobre e outro de zinco —, separados por discos de feltro
encharcados de solug¢do condutora.

A Pilha de Volta foi o primeiro dispositivo produzido pelo ser humano que foi capaz de gerar um
fluxo continuo de energia elétrica. Representou, portanto, um marco na histéria da Eletroquimica,
permitindo que esse ramo florescesse no inicio do Século XIX [2].

Eletroquimica nas Provas do ITA

O assunto Eletroquimica é um dos favoritos da Fisico-Quimica pela prova do ITA. O ITA ama cobrar
esse assunto com alto nivel de profundidade, com bastantes detalhes tedricos.
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Trata-se, portanto, de uma aula imperdivel e que vocé deve considerar revisar varias vezes.

Faca todos os exercicios e treine bastante. Certamente, é um dos assuntos que vai fazer o
diferencial que vocé precisa para a sua aprovacao.

Como eu sou formado em Engenharia Eletrénica pelo ITA, devo dizer que essa foi uma das aulas
gue preparei com maior carinho e entusiasmo.

1. Células Galvanicas

Uma célula eletroquimica ou galvanica é um dispositivo que utiliza reacdes de éxido-reducao para
produzir a interconversdo de energia quimica e elétrica.

Embora teoricamente seja possivel converter energia quimica e elétrica uma na outra por meio de
reacdes que ndo envolvem oxirreducdo, essas reacdes sao as mais comuns e que envolvem maior
transferéncia de energia. Por isso, sdo as mais usadas na Eletroquimica.

Outra condicdo importante é que o meio reacional deve ser condutor de eletricidade. Caso
contrdrio, ndo hd a possibilidade de geracdo de fluxo de elétrons.

Sao classificadas em dois tipos:

e (Células galvanicas: também conhecidas como pilhas, nas quais energia quimica é convertida em
energia elétrica por meio de uma reagdo espontanea.

e Células eletroliticas: nas quais energia elétrica é utilizada para induzir uma reacdo nao-
espontanea.

Pilha

Reacao Espontanea

Energia Quimica Energia Elétrica

& ®

Reacdo nao-Espontanea

Eletrolise

Figura 2: Tipos de Células Eletroquimicas

1.1. Pilha de Daniell

Considere que mergulhamos uma chapa de zinco metélico (Zn) em uma solucdo aquosa de sulfato de
cobre (CuS0,). aseguinte reagdo de 6xido-redugio:

AULA 20 - ELETROQUIMICA 6
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Zn(s) + CuS0,(aq) - ZnS0,(aq) + Cu(s)

Essa reagdo ja é conhecida, uma vez que se trata de uma Simples Troca. Além disso, tanto o sulfato
de cobre como o de zinco sdo sais soluveis

Essa reagdo é bastante interessante de se estudar, tendo em vista que é bastante visual. A solugdo
de jons cobre (Cu®") é azul intensa, portanto, 8 medida que a reacdo prossegue, a solucdo perde a
coloragao azul.

Zn(s) + Cu®t(aq) - Zn?*(s) + Cu(s)
Cinza metdlico Azul Incolor Vermelho escuro
. . - ~ 4 A k
Como o Zn é mais eletropositivo que o Cu, essa reacao é espontanea (AGO = —-212 —jl) Portanto,
mo
ela pode acontecer diretamente caso uma barra de zinco metalico seja mergulhada numa solucdo de
sulfato de cobre.

Formacgao de uma
chapa de cobre
sobre o zinco

— placa de zinco
fica mais fina

A J

solucdo perde
cor azul

Figura 3: Reagdo entre o Zinco e o Sulfato de Cobre

Em toda reacdo de oxirreducao, acontece a transferéncia de elétrons da substancia oxidada para
a substancia reduzida.

Para facilitar enxergar isso, podemos fracionar a reacdo global em duas semi-reacdes: uma que
trata a oxidacdo do zinco, e outra que trata a reducdo do cobre.

oxidagdo  Zn(s) — Zn?t + 2e”
reducdo Cu?*(s) + 2e~ - Cu(s)

Perceba, portanto, que os elétrons saem da chapa metalica de zinco e migram para a solucdo de
cobre.

AULA 20 - ELETROQUIMICA 7
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Figura 4: Fluxo de Elétrons na Reagdo do Zinco com o Sulfato de Cobre

A reacgdo do zinco com o sulfato de cobre é uma reagdo espontanea e que cria um fluxo de elétrons.
Porém, do jeito que foi montada na Figura 3 e na Figura 4, ndo cria uma corrente elétrica que pode ser
aproveitada para esses fins, como a constru¢do de uma pilha.

E possivel, entretanto, arquitetar a reacdo, de modo que o zinco e cobre estejam em
compartimentos separados. Em um eletrodo, teriamos uma mistura de zinco metalico e sulfato de zinco.
No outro, teriamos, uma mistura de cobre metalico e sulfato de cobre. Os dois eletrodos precisam ser
ligados por um fio para que haja um fluxo de elétrons de um para o outro.

lampada apagada @ condugao de corrente é
. fisicamente impossivel

Figura 5: Pilha fisicamente impossivel com os dois eletrodos separados
Porém, com a montagem da Figura 5, a conducdo de corrente elétrica é fisicamente impossivel.

A impossibilidade fisica se deve ao fato de que as solu¢des sdo eletricamente neutras, logo, ndo é
possivel que um béquer acumule cargas positivas e o outro acumule cargas negativas isoladamente.

Ambas as solucbes devem permanecer eletricamente neutras.

AULA 20 - ELETROQUIMICA 8
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Portanto, é necessdrio ser introduzida uma nova fonte de ions que seja capaz de manter o
equilibrio das cargas em ambas as solugdes.

Essa fonte de ions é conhecida como ponte salina. Ela é normalmente construida com sais
formado por cédtions e anions que formem sais solUveis com facilidade — como é o caso dos metais
alcalinos, dos cloretos e dos sulfatos. Por isso, o cloreto de potassio (KCI) e o sulfato de sédio (Na,S0,)
sao muito utilizados nesse papel.

A ponte de cobre e zinco com a pilha salina de cloreto de potassio é conhecida como Pilha de
Daniell, construida pelo quimico John Frederic Daniell (1790 — 1845), que foi uma evolucdo da pilha de
Volta.

lampada acesa

I__I__I

Cl{- Cl- KY K* |

Figura 6: Esquema da Pilha de Daniell

Com a pilha de Daniell, ficou muito mais facil aproveitar a corrente elétrica gerada pelos dois
metais.

Vale ressaltar que, embora a pilha de Daniell seja representada normalmente com uma lampada
acesa acima, essa representacao nao condiz com a construgdo original do dispositivo. Em 1836, quando
ela foi construida pela primeira vez, a lampada ndo existia. A lampada sé veio a ser inventada por Thomas
Edison em 1836.

1.2. Defini¢des Importantes

No estudo de células galvanicas, é importante ter em mente os conceitos de catodo e dnodo.

e Anodo: é o eletrodo de onde saem os elétrons, portanto, é onde ocorre a oxidagao;
e Catodo: é o eletrodo para onde vao os elétrons, portanto, é onde ocorre a redugao.

As defini¢Ges vistas valem tanto para as pilhas como para as células eletroliticas. Portanto, é util
memorizar o seguinte bizu.

AULA 20 - ELETROQUIMICA 9
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Anodo comega com vogal, assim como Oxidagdo, que também comeca com vogal.
Catodo comega com consoante, assim como Redugdo, que também comega com consoante.

Em uma pilha, como a reagdo é espontanea, os elétrons saem do polo negativo e partem para o

polo positivo. Portanto, o polo negativo é o anodo e o polo positivo é o catodo. Portanto, podemos
complementar a Pilha de Daniell evidenciando a posi¢do dos polos, do cadtodo e do dnodo.

lampada acesa

I__I__I

C/- Ci- K* K |

Anodo Catodo

Figura 7: Representag¢do da Pilha de Daniell evidenciando o dnodo e o cdatodo

2. Potencial de Eletrodo

O potencial é uma grandeza fisica que esta relacionada com a capacidade que um corpo carregado
tem de atrair ou repelir outras cargas elétricas. Considere uma carga g e um ponto situado a uma distancia
r dessa carga. Considerando que o potencial no infinito seja nulo, podemos escrever:

AULA 20 — ELETROQUIMICA 10
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Figura 8: Potencial Elétrico

Na Fisica, o potencial é representado normalmente pelas letras V ou U. Porém, na Quimica, é mais
comum a representacado pela letra E.

E importante destacar que o potencial independe da carga localizada na posicdo em estudo. Trata-
se, portanto, de uma grandeza intensiva.

Os elétrons, por serem carga negativa, tendem a se dirigir para o potencial mais elevado, ou seja,
para o polo positivo, que é simbolizado na Quimica por um +. Isso é o que acontece nas pilhas, que sao
caracterizadas por reagdes espontaneas.

Por outro lado, nas células eletroliticas, que se caracterizam por rea¢des nao-espontaneas, os
elétrons tendem a se dirigir para o potencial menor, ou seja, para o polo negativo, que é simbolizado na
Quimica por um —.

Note, portanto, que, nas pilhas, o catédo é o polo positivo, porém, na eletrélise, o catodo é o polo
negativo.

Pilha Catodo: polo positivo

Células

Eletrolise Catodo: polo negativo

Figura 9: Polos correspondentes ao cdtodo na pilha e na eletrélise
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A minha dica para vocé se lembrar do esquema da Figura 9 é se lembrar da Fisica. Primeiramente,
lembre-se que o catodo tem consoante, assim como redugdao tem consoante. Portanto, o catodo é o
eletrodo em que acontece a reducdo. Portanto, é para onde vao os elétrons.

A pilha é sempre uma reacdo espontanea. Da Fisica, os elétrons migram espontaneamente para o
polo positivo. Portanto, na pilha, o cadtodo é o polo positivo.

Por outro lado, na eletrélise, ocorre uma reacao nao-espontanea. Portanto, nessa situacdo, os
elétrons migram para o polo negativo — contrariamente a tendéncia natural da Fisica. Portanto, na
eletrdlise, o catodo é o polo negativo.

2.1.1. Forga Eletromotriz da Pilha

Na Quimica, faz pouco sentido falar do potencial puramente, uma vez que estamos interessados
principalmente em reacoes quimicas. Voltemos ao exemplo da Pilha de Daniell.

oxidagdo  Zn(s) » Zn?t + 2e”
redugdo Cu?*(s) + 2e~ - Cu(s)

O gue nos interessa, em geral, é calcular a diferenca de potencial, que pode ser medida por um
voltimetro, que é representado na Figura 10 por um V.

lampada acesa lampada acesa

I__I__I I__I__I

Anodo Catodo Catodo

(V) (V)
N N\

Reacgdo Direta Reacgao Inversa

Figura 10: Representagdo da Pilha de Daniell com voltimetro

A diferenga de potencial corresponde a forga eletromotriz, que foi primeiramente teorizada por
Alessandro Volta. A diferenca de potencial entre as duas células causa a movimentacdo dos elétrons.

AULA 20 — ELETROQUIMICA 12
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Como se trata de uma pilha que, portanto, é espontanea, o fluxo de elétrons ocorre do polo negativo para
o polo positivo.

Quando a reacdo é invertida, a diferenca de potencial é também invertida, como mostrado na
Figura 10. Ou seja, ela conserva o seu valor absoluto, trocando apenas o sinal.

Olhando, ainda, para a Figura 10, podemos notar uma importante relacao. Considerando que a
pilha seja ideal, ou seja, que ndo ha resisténcia interna, a diferenca de potencial (ddp) registrada pelo
voltimetro entre os dois polos da pilha é igual a diferenca entre os potenciais de reducdo dos dois
eletrodos.

— _ catodo anodo
fem =E= Ered - Ered

A diferenca de potencial (ddp) entre os terminais da pilha é também conhecida como forca
eletromotriz (fem). Popularmente, é conhecida como voltagem ou tensao da pilha.

Utilizamos os potenciais de reducdo, porque eles dizem respeito a tendéncia de o eletrodo receber
elétrons. De maneira geral, podemos entender que os dois eletrodos brigam pelos elétrons. Aquele que
tiver maior potencial serd aquele que o fluxo de elétrons ird escolher para migrar.

Veremos mais adiante que os potenciais de reducdo sdo tabelados. Ndo se preocupe. No momento
oportuno, nds aprenderemos a trabalhar com essas tabelas.

No caso especifico da pilha de Daniell, podemos escrever as semi-reacdes e a reacgao global da

pilha.
oxidagdo (anodo) Zn(s) » Zn?* + 2e” Zn|Zn?**
redugio (citodo) Cu?*(s) + 2e™ - Cu(s) Cu?*|Cu
Global Zn(s) + Cu?*(aq) - Zn?*(aq) + Cu(s) Zn|Zn?**||Cu?*|Cu

A forca eletromotriz dessa pilha, portanto, é a diferenca entre os potenciais de reducado dos dois
elementos.

— f[catodo __ rpanodo _ _
E = EZq red ECu2+|Cu EZn2+|Zn

A forca eletromotriz, portanto, corresponderia ao calculo entre as diferencas de potenciais das
duas reacdes. Encontram-se tabelados os seguintes valores:

Zn**(aq) +2e” » Zn(s) Egp+z, = —0,76V
Cu*(s) +2e™ = Cu(s)  Egueicy, = 034V
Perceba que podemos simplesmente subtrair os potenciais.

E == ECu2+|Cu - EZn2+|Zn = 0,34 — (_0,76) == 1,10 V

AULA 20 — ELETROQUIMICA 13
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Também podemos trabalhar a equacdo, de modo a inverter a reacdo de reducdo do zinco. Como
falamos anteriormente, sempre que invertemos uma reacao, o sinal do potencial se inverte.

Zn(s) » Zn**(aq) + 2e~ Egpiznz+ = 0,76V

(+) Cu?*(s) + 2e~ - Cu(s) Ecpticy = 034V

Zn(s) + Cu?*(aq) - Zn**(aq) + Cu(s) E =0,76 +0,34 = 1,10V

E importante observar que uma pilha sempre se baseia em uma reagdo espontanea.
Portanto, caso tenhamos calculado o potencial da pilha e encontrado um valor negativo, isso
significa que a reagao estd invertida. Basta inverter os polos da pilha e trocar o sinal da sua
diferenca de potencial.

2.1.2. Relagao entre Carga e Energia

Além disso, quando posicionamos uma carga na posicado caracterizada pelo potencial E, a energia
elétrica de atracdo entre as duas cargas é dada pelo produto entre carga e potencial.

Energia = Carga X Potencial

Em uma célula eletroquimica, a carga posicionada é uma certa quantidade de elétrons. A carga de
1 mol de elétrons é definida como 1 Faraday negativo. O valor do Faraday costuma ser fornecido nas
guestdes de prova, quando necessario, portanto, vocé nao precisa decorar esse valor.

1F =96500C

Portanto, podemos calcular a carga de uma amostra de elétrons como sendo o produto entre o
numero de mols e a carga de 1 mol de elétrons, que é —1F

AG = numero de mols de elétrons X (—1F) X E

Dai, temos a importante relacdo.

AG = —nFE

Perceba a diferenca entre o potencial e a energia eletrostatica.

AULA 20 — ELETROQUIMICA 14
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Intensiva: ndo depende da

quantidade de elétrons
Potencial
Nao segue a Lei de Hess
Grandezas
Eletroquimicas Extensiva: depende da
quantidade de elétrons
Energia

Segue a Lei de Hess

Figura 11: Grandezas Eletroquimicas
Duas consequéncias importantes do fato de o potencial ser uma grandeza intensiva sao:
e Ao multiplicar uma reacdo quimica por qualquer valor, ndo se altera o seu potencial;

e O potencial ndo segue a Lei de Hess, portanto, ao somar duas reacdes, ndo se pode somar 0s seus
potenciais.

Porém, como observado na Figura 11, a energia segue a Lei de Hess e, como ela guarda relacdo
com os potenciais, pode ser utilizada para calcular o potencial de uma reacdo que é igual a soma de outras
duas. Vejamos um exemplo:

HORADE

PRATICAR!

1. (Estratégia Militares — TFC - Inédita)
Considere os potenciais de redugao
Cu?* (aq) +2e"— Cu (s) E°=0,34V
Cu?*(aq) + e~ — Cu*(aq)E°=0,15V

Qual o potencial da reagdo Cu*(aq) + e~ — Cu(s)

Comentarios

Olhando para o par de reacdes fornecidas e para a desejada, temos a tentacdo de inverter a
segunda reacao.

Cu**(s) +2e™ = Cu(s)  Egy+c, = 034V

Cu**(s)+e” = Cu*(aq) Egz+c+ =015V

AULA 20 — ELETROQUIMICA 15
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Ao inverter a segunda reacdo, invertemos também o seu potencial.
Cu?*(s) +2e~ = Cu(s)  Egpricy = 0,34V

Cu*(aq) » Cu®* +e~  Egyrg2+ = —0,15V

Prof. Thiago Cardoso

Podemos, agora, somar as duas reagoes e chegaremos a rea¢ao desejada. Porém, devemos nos
lembrar que ndo podemos somar diretamente os potenciais, tendo em vista que eles ndo seguem a Lei

de Hess. Em vez disso, podemos somar as Energias Livres de Gibbs associadas as reac¢des.
Cu?*(s) +2e~ - Cu(s)  Egpvic, = 0,34V AG; = —nFE; = —2.F.0,34

() Cu*(aq) » Cu** +e~  Egyrige+r = =015V AGy = —nFE; =—1.F.(=0,15)

Cu*(aq) + e~ - Cu(s) AGy = AG; + AGy;

Substituindo a expressao AG = —nFE nas trés reagdes, temos:
AG;; = —1.F.E
Aplicando a Lei de Hess para as energias livres de Gibbs, temos:
AGy; = AG + AGy;

—1.F.E= —2.F.0,34—1.F.(—0,15)

Podemos cortar o sinal negativo e a constante de Faraday de ambos os lados da reagao.

E = 2.034-0,15
E=068-015=0,53V

Gabarito: 0,53 V

2. (IME -2018 - 12 Fase)

Considere que a reagao abaixo ocorra em uma pilha.

2 Fe*** + Cu — Cu** + 2 Fe**

Assinale a alternativa que indica o valor correto do potencial padrao dessa pilha.
Dados:

Fet** — Fe***+e~ E°=-0,77V

Cut*+2e — Cu E°=+0,34V

a)+1,20V

AULA 20 - ELETROQUIMICA
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b)-0,43 Vv
c)+1,88V
d)-1,20V
e)+0,43V

Comentarios

De vez em quando, até o IME também coloca questdes bem faceis. Esse tipo de questdo vocé deve
responder rapidamente para garantir os pontos de que vocé precisa. Fique esperto.

Observe que foi fornecido o potencial de oxidacdo do ferro. Para somar as reacdes, precisamos
multiplicar a oxidacdo do ferro por 2 para igualar o fluxo de elétrons. Para isso, devemos nos lembrar que
o potencial se mantém inalterado.

2Fe?t(aq) » 2Fe3t(aq) +2e~ E®=—-077V

Cu?*(s) +2e~ > Cu(s) E°

+0,34V

2 Fe?*(aq) + Cu?*(aq) » 2 Fe**(aq) + Cu(s) E° = —0,43V

Como o potencial encontrado foi negativo e a reacdo se trata de uma pilha, isso significa que
devemos inverté-la, pois a pilha é sempre o sentido espontaneo da reacao.

2 Fe3*(aq) + Cu(s) » 2 Fe?**(aq) + Cu**(aq) E° = 0,43V

Gabarito: E

Outro ponto importante que podemos extrair da relacdo entre a Variacao de Energia Livre de Gibbs
em uma reacao e o seu potencial é a condicao para espontaneidade de rea¢do. Vejamos:

AG = —nFE

Note que os sinais da Variacdo de Energia Livre de Gibbs (AG) e do potencial da reacdo (E) sao
sempre opostos.

Tabela 1: Espontaneidade de Reagdo

Espontaneidade Interpretagao

Espontanea Pilha AG<O | E>0

Equilibrio Pilha descarregada | AG =0 | E =0

N3o-espontanea Eletrdlise AG<O | E<O
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Dessa maneira, as pilhas devem ser construidas com base em uma reac¢do que gere um potencial
positivo.

2.1.3. Eletrodo Padrao de Hidrogénio

O voltimetro é um equipamento capaz de medir apenas uma diferenca de potencial. Ele ndo mede
potenciais absolutos.

Por isso, para definir o potencial de um eletrodo, é necessdario adotar um referencial, o qual sera
considerado como tendo potencial nulo.

Dessa forma, para medir o potencial entre o eletrodo que se deseja construir, basta construir uma
pilha formada por esse eletrodo e pelo eletrodo referencial. A partir da tensdo registrada na pilha e no
sentido da corrente elétrica, seremos capazes de determinar o potencial do eletrodo desejado.

Para estudar o principal eletrodo de referéncia utilizado na Quimica Tedrica, primeiramente
precisamos do conceito de eletrodo padrao.

Um eletrodo padrdo é aquele em que todos os reagentes e produtos da semi-rea¢do do eletrodo
se encontram nos seus estados padrdo, observando o seguinte:

e aconcentracdo dos ions deve ser 1 mol.L?;
e apressao parcial dos gases deve ser 1 atm (ou 760 mmHg).

Na Quimica, é utilizado para esse fim o eletrodo padrao de hidrogénio, que se baseia na seguinte
reagao:

2H*(aq) + 2e~ - H,(g) Ey+jy, =0V Py, = latm, [HT] = 1mol/L

Nesse eletrodo, o gas hidrogénio se encontra associado a platina, de modo que suas moléculas
ficam adsorvidas na superficie do metal, facilitando a reacdo. Além disso, a platina é condutora,
permitindo que a corrente elétrica possa fluir e atingir o hidrogénio gasoso.
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Hz(g): PHZ =1 atm

v

J — H,(g)

H*(aq):[H*] = 1 mol/L

Figura 12: Eletrodo Padrdo de Hidrogénio

Os potenciais-padrao de reducdo dos eletrodos sdo tabelados em relacdo ao eletrodo padrao de
hidrogénio. Quanto maior o potencial de reducdo de um eletrodo, maior é a sua capacidade de se reduzir,
isto é, oxidar outros eletrodos.

Tabela 2: Potenciais Padrdo de Redugdo a 25°C

Reacdo de Redugao Potencial Padrdo E° (V)
2e” + Fy(g) > 2F +2,87
Se” + 8H{,,y + Mn0y,,) —> Mn{}, + 4H,0 +1,51
2e” + Clyg) = 2C1L 4, +1,36
6e” + 14H{,y + CT205,,) — 2Cr{ + TH,0 +1,33
4e” +4H{( ;) + Oz(g) — 2H,0 +1,23
2e” + Bryg) — ZBr(_aq) +1,07
3e” + 4H{,;) + NO3(4q) = NO(g) + 2H,0 +0,96
e” + A9, ~ A9 +0,80
2 Fe?:q) - Fe%:q) Y
2e” + IZ(S) - 21(_aq) +0,54
4e” + 2H,0 + 055 — 40H +0,41
2e” + Cu*t - Cug, +0,34
e” +AgCli) - Ag, + Clg +0,22
2e” +Snify - Snil, +0,15
2e” + 2H{,) — Hyy) 0,00
2e” +Snfl, > Sn, -0,14
e+ Crigy = Criasy -0,41
2e” + Fely) - Feg, -0,45
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3e™ + Crig, — Crs -0,74
2e” + Zn%;q) - Zn -0,76
3e” +AllS) - Al -1,67
2e” +Mglly - Mg -2,37
e + Naz’aq) - Na() 2,71
2e” + Cally - Cag -2,87
e + Lif,,y - Lig -3,04

Fonte: [3]

Observe que os dados da Tabela 2 se referem aos potenciais padrao dos eletrodos citados. Ou
seja, as concentracdes dos ions sdo iguais a 1 mol/L e a pressdo parcial dos gases envolvidos é igual a 1
atm.

Em condicbes diferentes da condicdo padrao, os potenciais de eletrodo sdo diferentes.

Importante: E comum o uso do indice 0 sobrescrito para indicar que o potencial é padr3o. Isto
é, a concentracdo dos ions é 1 mol.L™! e a pressdo parcial dos gases envolvidos é de 1 atm.

Na Tabela 2, quanto mais acima estiver a reacao, maior a tendéncia de o elemento citado sofrer
reducdo. Por exemplo, o flior tem bastante tendéncia a se reduzir a fluoreto (F~). Por outro lado, o litio
apresentard uma menor tendéncia a se reduzir. Serd muito mais facil o litio metélico se oxidara Li™.

Conhecidos os potenciais padrao de reducdo para diversas reagdes, é possivel calcular o potencial
padrdo de diversas pilhas.

HORADE

PRATICAR!

3. (Estratégia Militares — TFC - Inédita)

Com os dados da Calcule a tensao produzida a 252C por uma célula galvanica, na qual se da a reac¢ao:
Ag* (aq) + Cr** (aq) — Ag (s) + Cr**(aq)

Admita que as concentrag¢des idnicas sejam iguais a 1 mol L,

Comentarios

Primeiro decompomos a reac¢do de célula nas semi-reacdes de eletrodo:

Anodo (Cr?t > Cr(?;lz) +e” +0,41V

Catodo o~ 4+ Agz-aq) - Ag(s) +0,80V
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Célula E° = +1,21V

Gabarito: 1,21V

2.3. Equacao de Nernst

Na Tabela 2, vimos os potenciais padrao. Nunca é demais lembrar que, por potencial padrao,
entendemos aquele que é registrado quando as concentragdes molares dos ions envolvidos na reagdo sao
iguais a 1 mol/L e a pressdo parcial dos gases envolvidos é igual a 1 atm.

Sabemos que a energia livre de uma reacao cresce, de acordo com a seguinte equacao:
AG = AG° + RTInQ

Na expressdo anterior, Q é o coeficiente de acdo de massas para a reacdo. Utilizando a reacdo
entre AG e E:

—nFE = —mFE° + RTInQ

Portanto, tem-se a seguinte equacdo de descarga de uma pilha:

E=E°——I
nFnQ

Conhecida como Equacdo de Nernst, essa é uma das equagdes mais importantes da Eletroquimica.
Ela indica o comportamento do potencial fora das condi¢des padrao.

Vale lembrar que a condi¢do padrao requer que as concentragdes de todas as espécies dissolvidas
sejam iguais a 1 mol/L e de todos os gases seja igual a 1 atm. Portanto, ainda que uma pilha tenha sido
iniciada nessa condig¢do, assim que as rea¢des comecarem, ela vai se afastar dessa condicao.

A medida que a reacido da pilha prossegue, ela é descarregada. Ou seja,
até atingir o valor zero, em que a célula eletroquimica se encontra em
estado de equilibrio.
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Figura 13: Curva de Descarga de uma Pilha

Podemos calcular o termo RT/F a 25 °C (298K). Para isso, devemos utilizar os valores dessas
constantes no SI.

J

mol. K

R =831 T=298K F =96500C

Portanto, o termo RT/F a 25 °C é igual a:

RT  8,31.298

= = 0,059
F 96500

Portanto, a 25 °C, o termo RT/F da Equacdo de Nernst se torna 0,059. E um termo que eu
recomendo que vocé decore, tendo em vista que as questdes de prova normalmente ndao o fornecem,
mas que pode ser muito util, pois evitar que vocé faca a conta mostrada acima, o que lhe da muito
trabalho.

g po_ 0059

logQ

Na Equacdo de Nernst, o n é o nimero de mols de elétrons envolvidos nas semi-rea¢cdes. Tomemos
como exemplo a reagdo:

Ag*t(aq) + Cr?t(aq) -» Ag (s) + Cr3*(aq)

Observe que a prata se reduz de +1 para 0 — portanto, recebe um elétron. Por outro lado, o cromo
se oxida de +2 para +3 — portanto, perde um elétron. Assim, o nimero de elétrons envolvidos na semi-
reacao é 1.

Outra forma de ver é separando a reacdo global em duas semi-reacdes:

Anodo (Cr?t > Cr(fth) + e~ Oxidagdo
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Catodo o + Agz'aq) N Ag(s) Redugdo

Nunca é demais lembrar que catodo tem consoante, assim como redugao tem consoante. Ja
anodo tem vogal, assim como oxidagao tem vogal.

Podemos ver que, em ambas as semi-reacdes, existe a participacdo de 1 mol de elétrons. Na
oxidacdo, o cromo perde 1 elétron, enquanto, na reducdo, a prata ganha 1 elétron.

O temo Q é o coeficiente de acdo de massas da reacdo, que deve ser obtido sempre a partir da
reagao global da pilha. A expressao é exatamente a mesma que é estudada em Termoquimica.

atividade dos produtos

atividade dos reagentes
A atividade de uma espécie quimica é um nimero adimensional dado por:

e No caso de sdlidos e liquidos: é sempre igual a 1;
o No caso de gases: é igual a sua pressado parcial normalizada por 1 atm ou 760 mmHg;
¢ No caso de espécies dissolvidas: ¢ igual a sua concentragdo molar normalizada por 1 mol/L.

Tomemos novamente como exemplo a pilha Ag*|Ag||Cr?*|Cr3*, cuja reagdo global ja foi
descrita anteriormente.

Ag*(aq) + Cr?**(aq) - Ag (s) + Cr3*(aq)
Para essa reagao, a expressao do coeficiente de acdo de massas é:
[Cr3]
[Ag*][Cr?+]

A prata metalica ndo entra no coeficiente de acao de massas, porque ela é sdlida, e a atividade de
gualquer sélido é sempre igual a 1.

Q=

Outro resultado muito interessante da Equacdo de Nernst é o cdlculo da constante de equilibrio
associada a um sistema a partir do potencial padrao.

E= Eo—ﬂan
nF

No equilibrio, o potencial se anula (E = 0) e o coeficiente de acdo de massas se iguala a constante
de equilibrio (Q = K).

0= E° RT] K,
B nkF nfe
RT
RN EO = _anC
nkF
nFE° nFE°
InK, = BT - K, =exp RT
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PRATICAR!

4. (Estratégia Militares — TFC - Inédita)

Calcule a ddp de uma pilha Zn|Zn?* | | Cu?*|Cu, sabendo que as concentragdes dos ions sdo: [Zn?*] = 0,6
mol/L e [Cu?*] = 0,15 mol/L.

Dado: log2=0,3

Comentarios

Primeiramente, devemos calcular o potencial padrdo da pilha a partir dos potenciais de reducao
fornecidos na Tabela 2.

Zn**(aq) + 2e” = Zn(s) Egzu+z, = —0,76V
Cu®*(s) +2e~ — Cu(s)  Egg+c, = 0,34V

Em uma pilha, um dos participantes se reduz e o outro se oxida. Portanto, devemos escolher o que
possui o menor potencial de redu¢dao — no caso, o zinco — para se oxidar.

Anodo Zn(s) - Zn2+(aq) + 2e” EanZn2+ =076V

Catodo (+) Cu?*(s) + 2e™ - Cu(s) Ecp+ic, = 0,34V

Zn(s) + Cu?*(aq) - Zn**(aq) + Cu(s) E =0,76+0,34 = 1,10V

De posse do potencial padrao, podemos aplicar a equacao de Nernst.

0,059 Zn?*
E=E%- log<[ z ]>

[Cu?*]
1100059 [Zn2+]
- AR
10 0 059l (
¢=1 °€\0 15

£=1,10 — 0,03 log(4)
§=1,10 — 0,03.2.0,3 = 1,08V

Gabarito: 1,08 V

(Estratégia Militares —TFC - Inédita)
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Determine a Constante de Equilibrio para a pilha de Daniell.

Comentarios

Solugao:
Como vimos, o potencial padrdo da pilha de Daniell é 1,10 V. No equilibrio, § = 0e Q = K.

0,059

log K.

O altissimo valor de K é uma indicagdo de que a reagao é quase completa.

Gabarito: 2.103

6. (Estratégia Militares — TFC - Inédita)

A tensao produzida por uma célula galvanica, composta de um anodo de cobre-ion cliprico e de um
catodo de prata-ion prata, é de 0,46V a 25 °C. Se o potencial de reducdo padrio para Cu?* + 2e~ — Cu
(s) é igual a 0,34V, qual o valor do potencial de redu¢dao padrao para Ag* (aq) + e~ — Ag (s) a esta
temperatura?

Comentarios

Considere os potenciais de reducdo oferecidos na questao.

Cu®*(aq) + 2e~ - Cu(s) E° =034V
Ag*(aq) +e” > Ag (s) ?
Sabemos que, nessa pilha o anodo é formado por cobre. Portanto, o cobre se oxida. Logo, devemos

inverter a reacao do cobre. Além disso, para manter o equilibrio de cargas, devemos multiplicar por 2 a
equacdo de reducdo da prata.

Cu(s) » Cu®*(aq) + 2e~ E® = -034V

2Ag*(aq)+2e” > 2Ag (s) E,(c)xg =7?

Cu (s) +2Ag*(aq) - Cu®*(aq) + Ag (s) E° =046V
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Agora, basta tomar a diferenca de potencial entre os eletrodos e igualar ao potencial fornecido no
enunciado, que é igual a 0,46 V.

- Eyg =046 + 0,34 = 0,80

Gabarito: 0,80 V

7. (Estratégia Militares — TFC - Inédita)
Calcule a tensao produzida a 25 °C por uma célula galvanica na qual se da a reagao:
Ag*(aq) + Cr** (aq) — Ag (s) + Cr** (aq)

Admita que as concentragdes idnicas sejam iguais a [Ag*] = 0,4 mol/L, [Cr**] = 0,2 mol/L e [Cr**] = 0,1
mol/L.

Dados: Cr3* (aq) + e~ — Cr?*(aq) E°=-0,41V;log2=0,3.

Comentarios

Primeiramente, vamos calcular o potencial padrao da pilha.

Cr3t(aq) + e~ - Cr**(aq) E® = —041V
Ag*(aq) +e” —»Ag(s) E' =080V

Em uma pilha, o par de maior potencial de reducdo é o que efetivamente se reduz. O outro deve
ser invertido. Podemos, portanto, inverter a reacdao do cromo e somar as duas semi-reagdes.

Cr?* > Cr3*(aq) + e~ E® =041V

Ag*(ag) +e™ - Ag (5) E” =080V

Cr2t + Ag*(aq) » Cr¥*(aq) + Ag (s) E° =121V
A expressao do coeficiente de acdo de massas para a pilha é:

[produtos] [Cr3+] 01 1 1 10
[reagentes] [Cr?t][Ag*] 0,2.04 204 08 8

Agora, vamos aplicar a Equacdo de Nernst.

RT 0,059 0,059 10
.log < 3 )

_po_ % _ 0 _ — _
E=E°~—InQ=E logQ =121 -—

E =1,21-0,059.[1 — 3.0,3]
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E =121-0,059.[0,1] = 1,151V

Gabarito: 1,151V

3. Eletrolise

A eletrélise utiliza energia elétrica para for¢car uma reacdo quimica ndo-espontanea.

Esse processo é muito util para produzir metais a partir de minérios, porém, é bastante custoso,
pois envolve um altissimo consumo de energia, ja que a constante de Faraday é um nimero muito grande
1F = 96500 C.

Nas industrias metalurgicas, € comum recorrer a outros processos, sempre que possivel.
Tomemos, como exemplo, o ferro, que pode ser reduzido por carvao.

Fe,05(s) + C (graf) » 2Fe (s) +3CO (g)

Porém, na auséncia de rea¢dGes como essas, como é o caso, por exemplo, dos metais alcalinos, a
eletrdlise se revela como principal alternativa. Por isso, o estudo desse capitulo é muito importante.

3.1. Leis de Faraday

O fisico inglés Michael Faraday (1791 — 1867) estudou a eletricidade e o magnetismo. Faraday é
considerado como “o melhor experimentalista na histéria da ciéncia”, pois ndo dominava a matematica
avancada, porém, com sua engenhosidade, tracava experimentos e, com isso, foi capaz de elaborar
importantes leis sobre os fendmenos que estudava.

Em 1831, Faraday descobriu a inducdo eletromagnética,
principio que, mais tarde, foi utilizado para a construcdo do gerador e
do transformador elétrico.

Na Eletroquimica, Faraday é considerado um dos grandes
precursores, tendo sido o criador dos termos que estudamos nesse
capitulo: eletrdlito, anodo, cadtodo, eletrodo e ion.

Atualmente, as Leis de Faraday para a eletrdlise sdo triviais,
tendo em conta o modelo que conhecemos para o dtomo. Porém, a
época que foram propostas, ndo se conhecia nem mesmo o conceito
de elétron.

E por isso que, naquela época, foram consideradas
revolucionarias e permitiram um grande avang¢ado da Eletroquimica.

Vejamos as suas leis: Figura 14: Fisico Inglés Michael Faraday (fonte:
[41)
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e Primeira Lei: Durante a eletrélise, a massa de uma substancia libertada em qualquer um dos
eletrodos, assim como a massa da substancia decomposta, é diretamente proporcional a
guantidade de eletricidade que passa pela solucao.

e Segunda Lei: Quando uma mesma quantidade de eletricidade atravessa diversos eletrélitos, as
massas das espécies quimicas libertadas nos eletrodos, assim como as massas das espécies
guimicas decompostas, sdo diretamente proporcionais aos seus equivalentes quimicos.

O equivalente quimico (X) pode ser entendido como a massa do metal produzida por 1 C de
eletricidade. As Leis de Faraday podem ser sintetizadas pela expressao:

m=0.X

O equivalente quimico pode ser calculado como a razdo entre a massa molar do metal e a carga
necessaria para produzir 1 mol do metal, que é igual ao produto do nimero de mols de elétrons que o
metal precisa absorver pela carga de 1 mol de elétrons — ou seja, a propria Constante de Faraday.

Portanto, podemos escrever:

m  Q
M nF
Q
Netal = E

Concluimos, portanto, que o nimero de mols produzidos do metal na eletrdlise é igual a razao
entre a carga que o atravessa e a carga necessaria para produzir 1 mol do metal.

Podemos, ainda, relacionar a carga elétrica com a corrente elétrica que atravessa o metal. Da
Fisica, temos que a carga deposita é igual ao produto da corrente elétrica pelo tempo.

Q=1¢t

Para obter a carga em Coulomb (C) nas unidades do SI, deve-se utilizar a corrente elétrica em
Ampéres (A) e o tempo em segundos (s).

HORADE

PRATICAR!

8. (Estratégia Militares — TFC - Inédita)

Uma amostra de cloreto de sddio fundida é eletrolisada usando-se eletrodos inertes. Quantos gramas

de sédio metalico e de gas cloro sao produzidos se uma corrente de 4,0 A atravessa a célula durante
1,5h?
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A eletrélise em questdo é dada pelas seguintes equacdes:
Na* + e~ - Nag,
2Cl~ - Clz(g) + 2e”

Sendo assim, o nimero de mols de férmulas de sédio metalico e de moléculas de cloro gasoso
produzida é:

Q It 1,536004
" nF nF 196500

Q It 1,5.3600.4
nClz == = —_——
nF nF 2.96500

Nyg

)

)

Sendo assim, a massa das substancias produzidas é:
my, = 0,22.23 = 5,15g
my, = 0,11.2.35,5 = 15,9¢g
Note que aplicamos uma corrente muito grande para

Gabarito: 5,15 g de sodio e 15,9 g de cloro

3.2. Eletrélise ignea

Quando fundidos — ou seja, no estado liquido —, os compostos idnicos sao eletrélitos, que é um sinbnimo
para sdo condutores de eletricidade. Portanto, eles podem ser atravessados por correntes elétricas e
sofrer eletrdlise no estado liquido.

A Figura 15 ilustra uma célula eletrolitica. Ela consiste em um par de eletrodos inertes, digamos,
de platina, mergulhados em NaC/ fundido. Para isso, a temperatura da célula deve ser superior a
temperatura de fusdo do sal (801 °C).
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gerador de tensao forca a
migracdo dos elétrons do polo
positivo para o negativo

’-
r hY
Elétrons vao X ,‘ I Elétrons saem

para o catodo _ = ) do d@nodo
,f"\\ : I,—-\\
Na* (aq)te7}— Na(l) 2C1™ (aq) = Cl,(g) # 2e7)
L \ U

SN
Formacidode —1—> d P<—— Formacaode
Na(/) no catodo o o C/,(g) no anodo
0 &
——o O+
4 4
Catodo Anodo
ions Na* migram ions C/~ migram
para o catodo para o catodo
Figura 15: Eletrélise lgnea do Cloreto de Sédio (NaC/)
Devido a corrente elétrica, ocorrem as seguintes reagdes:
Anodo 2C17 - Clygy + 2e” Egl—laz =-136V (oxidagao)
Catodo Na* +e™ - Nag, Ez?/a+|1va =271V (redugdo)

1
Reagdo Global Na* + CI™ - Na (1) + EClz ) E® = —407V (ndo-esponténea)

Obs.: A temperatura de 800 °C, o sédio metalico é um liquido menos denso que o NaC/. Por
isso, ele flutua como ilustrado na Figura 15.

Perceba, ainda, que a reacdo global que acontece na célula eletrolitica ndo é espontanea, visto
gue implica em um potencial negativo. Esse potencial € o menor valor de tensdo que deve ser aplicado
aos polos da bateria para promover a reagdo no sentido inverso.

E importante ressaltar que a eletrdlise ignea requer que o material seja condutor no estado
liquido. E o que acontece com os compostos ionicos.

Tomemos, como exemplo, a dgua (H20), que é uma substancia molecular. A dgua nao sofre
eletrélise ignea, porque ndo é condutora no estado liquido.
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3.3. Eletrolise em Meio Aquoso

Quando a eletrdlise é realizada em solu¢do aquosa, ocorre competi¢cdo entre os ions da dgua e os ions da
espécie dissolvida.

A dgua —ou seus ions — podem sofrem oxida¢do ou reduc¢do. Note que, na molécula de dgua (H.0),
o hidrogénio possui nox +1 e oxigénio possui nox -2. Portanto, o hidrogénio pode se reduzir a H, (g) e o
oxigénio pode se oxidar a O (g).

Com base nisso, podemos escrever as reacdes de oxidacdo e reducdo dos ions da dgua.
(oxidagio)  40H~(aq) » 2H,0 (1) + 0, (g) + 4e~ E° = —0,40V

(redugdo) 2H"(aq) + 2e™ > H; (9) E°

0,00V

Outra forma que considero mais apropriada para escrever as reacdes de oxidacdo e reducdo é
considerando a molécula de dgua como reagente. Considero mais adequado, porque, em solu¢ao aquosa,
as moléculas de dgua sdo muito mais abundantes do que os fons H* JOH ™.

(oxidagio)  2H,0 (I) > 4 H*(aq) + 0, (g) + 4e~ E° = =123V

(redugio) 2H,0 +2e~ - Hy(g) + 20H (aq) E°= —0,83V

Eu recomendo que vocé saiba escrever as equagdes de oxida¢do e reducdo das duas formas, tanto
a partir dos ions da agua como a partir da prépria molécula. Ambas as formas podem aparecer nas
guestdes de prova.

Em uma célula eletrolitica em meio aquoso, a reacdo acontece de forma similar. E necesséria a
presenca de uma bateria para forcar que os elétrons migrem do polo positivo para o negativo.
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+

Catodo Anodo

ions Na*e H* migram  ions C/~e OH migram
para o catodo para o catodo

Figura 16: Competicdo pela descarga no cdtodo e no dnodo de uma célula eletrolitica em meio aquoso

A Figura 16 mostra que ocorre uma competicdo no catodo pela reducdo entre o cétion derivado
do sal — no caso do exemplo, o fon Na* — e o cation derivado da agua (H*). Portanto, as duas reacdes
concorrem:

Na*(aq) + e~ - Na (1)
2H*(aq) +2e” - H, (g9)

Além disso, ocorre também competicdo no anodo pela oxidagdo entre os ions OH™ e Cl™.

40H™ (aq) — 2H,0 + 0,(g) + 4e~
2Cl (aq) - Cl,(g) + 2e~

Essas competicdes também sdo conhecidas como competicao por descarga, em alusdo ao fato de
que a reducgdo de qualquer um dos cations produz uma espécie neutra (Na ou H,) e a oxidagdo de
qualquer um dos anions produz também espécies neutras (0, ou Cl,).

Para saber quais os verdadeiros produtos que se originardo da eletrélise de uma solucdo salina
gualquer, devemos conhecer a lista de prioridade ou facilidade de descarga.

No catodo, devemos saber que a dgua tem maior prioridade de descarga que os metais alcalinos,
alcalino-terrosos e o aluminio. Em contrapartida, a 4gua tem menor prioridade de descarga do que os
demais metais.

Apresentamos na forma de grafico, porém, ndao é preciso decorar a ordem da facilidade de
descarga. Vocé precisa apenas saber que a dgua tem maior facilidade que os metais alcalinos, alcalino-
terrosos e o aluminio. Somente isso é o suficiente para a sua prova.
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Lit,K*,Na*,Mg?*,Ca*t,Ba*t, A’Y < H,0 < Mn**,Zn*t Ag*

metais alcalinos metais alcalino- metais alcalino-
terrosos terrosos
I
Maior facilidade

de descarga

Figura 17: Facilidade de Descarga no Cdtodo

No anodo, a 4gua tem maior prioridade de descarga que os anions oxigenados e o fluoreto. Em
contrapartida, a agua tem menor prioridade de descarga que os anions ndo oxigenados e o
hidrogenossulfato (HS0y).

Recomendo lembrar dos anions oxigenados e o fluoreto como os Unicos que perdem para a agua
em termos de prioridade de descarga.

NO;,S02-,Cl0;,NO;,F~ < H,0 < Cl-,Br-,I”

anions oxigenados e fluoreto anions nao-
oxigenados
g
Maior facilidade

de descarga

Figura 18: Facilidade de Descarga no Anodo

Assim, no caso da eletrolise do cloreto de sddio em solucdo aquosa, temos que:

e Adguatem maior facilidade de descarga que o ion sédio (Na*), que é de metal alcalino. Portanto,
ocorre producdo de hidrogénio gasoso no catodo.

e O ion cloreto (C/7) ndo é oxigenado, portanto, tem maior facilidade de descarga que a agua.
Portanto, ocorre producdo de cloro gasoso no anodo.

Portanto, as reacdes envolvidas na eletrélise da solugcdo aquosa de cloreto de sédio sdo:

5 =

2H(aq)+2e~ > H, (g)
L OH=Ce 2Ot O (o) L=
2Cl~(aq) — Cly(g) + 2e~

Podemos esquematizar a célula eletrolitica.
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2Cl (aq) = Cl, (g) + 2e~
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Anodo
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para o catodo para o catodo

Figura 19: Eletrdlise de Solugéo Aquosa de Cloreto de Sodio (NaC/)

Podemos, portanto, escrever o conjunto de reacdes associadas a eletrélise do cloreto de sddio em
meio aquoso.

2H*(aq) + e~ — Hy(g) (oxidagdo)

2C1~(aq) = Cly,(g) + 2e~ (reducdo)

2 H*(aq) + 2C1l (aq) - H,(g) + Cl,(g) (reagdo global)

Um caso interessante acontece quando a dgua possui maior prioridade de descarga do que ambos
os ions provenientes do sal. Tomemos como exemplo a eletrélise de uma solugcdo aquosa de sulfato de
sodio (Na2SO0a).

No catodo, a competicdo pela reducdo, acontece entre o cation da dgua (H") e o cation sddio
(Na™). A 4gua tem maior prioridade de descarga, tendo em vista que o ion sédio é de metal alcalino.

Na*(aq) + e~ - nio reduz
2H*(aq)+2e” - H, (g9)

No anodo, a competicdo pela oxida¢do, acontece entre o anion da d4gua (OH ™) e o anion da 4gua
(oH™).

S0%~(aq) - ndo oxida
4 OH (aq) —» 2H,0 (1) + 0,(g) + 4e~
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Dessa maneira, o que acontece é simplesmente a eletrélise da prdpria dgua, produzindo os gases
hidrogénio e oxigénio.

2H,0 (1) » 4 H*(aq) + 0, (g) + 4e~  (oxidacdo)

2H,0 + 2e”™ - Hy(g) + 20H™ (aq) (reduc&o)

Na,S04(aq) reacao global
2 H,0 () 220 2 Hy(g) + 0,(g)  (re2sB0 global)
Diante disso, o aluno pode se questionar: para que serve o sulfato de sddio (Na,SOs4) nesse
sistema? Ja que somente a prépria molécula de dgua (H20) sofre eletrdlise.

A resposta é que o sulfato de sddio é essencial para que a agua seja condutora. Como a agua
destilada é um isolante elétrico, ela sozinha ndo seria capaz de sofrer eletrélise, como visto na Se¢do sobre
Eletrélise ignea.

Por isso, é necessario adicionar um eletrdlito para que a condutividade elétrica da solucdo
aumente. Além do sulfato de sddio, industrialmente, também é muito utilizado o hidréoxido de sédio
(NaOH) para esse papel.

A eletrdlise da dgua é um dos principais métodos para a producdo industrial de hidrogénio. Essa
é, inclusive, uma das propostas para o projeto do carro a hidrogénio.

O hidrogénio pode ser produzido pela eletrdlise da agua e abastecer o cilindro do veiculo. A
principal vantagem alegada desse tipo de veiculo é o menor impacto ambiental em relagdo aos veiculos
movidos a combustiveis fésseis, ja que a combustdo do hidrogénio produz unicamente agua.

2 H,(g) + 05(g) > 2 H,0 (g)

Outro ponto interessante é que ndo existe combustdo incompleta do hidrogénio, portanto, é
bastante possivel que o motor a hidrogénio seja mais eficiente do que o motor a gasolina. Porém, eu vejo
algumas grandes desvantagens desse tipo de motor em um veiculo:

e Porser gasoso, o hidrogénio requer tanques de armazenamento de combustivel muito maiores do
que 0s que sao necessarios para armazenar gasolina;

e O hidrogénio é muito inflamavel. Qualquer faisca provocara a explosao do tanque de combustao,
com muito mais facilidade do que o que acontece com o gas natural (CHa);

e Embora a queima do hidrogénio seja limpa, o seu processo de producdo requer a eletrdlise, que
possui um consumo muito grande de energia elétrica.

HORADE

PRATICAR!

o

——

~
~

9. (Estratégia Militares — TFC - Inédita)
A respeito das pilhas e da eletrodlise, pode-se afirmar que:
a) A redugao sempre acontece no polo positivo nos dois ambos.

b) O dnodo é o polo positivo nos dois casos.
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c) No catodo, acontece redu¢ao em ambos os sistemas.
d) No anodo, acontece redugdao em ambos os sistemas.

e) Os dois casos se baseiam em reagdes espontaneas.

Comentarios

O cédtodo é o eletrodo em que ocorre reducdo — ou para onde vao os elétrons — e o dnodo é o
eletrodo em que acontece a oxidacdao — ou de onde saem os elétrons —, por defini¢cdo. Portanto, a letra C
esta correta e a D estd errada.

A diferenca crucial entre a pilha e a eletrélise é que a pilha se baseia em reacbes espontaneas e a
eletrélise em reacdes ndo-espontaneas. Portanto, a letra E esta errada.

O sentido espontaneo do fluxo de elétrons é partir do polo negativo para o polo positivo. Isso
acontece nas pilhas. Portanto, nas pilhas, o anodo é o polo negativo e o catodo é o polo positivo. Logo, o
item B esta errado.

Na eletrélise, acontece o inverso do sentido espontaneo. Os elétrons migram do polo positivo para
o negativo. Portanto, na eletrélise, o anodo é o polo positivo e o catodo é o polo negativo. Portanto, a
reducdo acontece no polo negativo. Logo, a letra A estd errada.

Gabarito: C

10. (Estratégia Militares — TFC - Inédita)

A eletrolise do nitrato ferroso em solugao aquosa produz:
a) Ferro metalico no polo negativo

b) ions hidroxila (OH") no polo positivo

c) Oxigénio (O2) no polo negativo

d) Nitrogénio (N2) no polo positivo

e) Hidrogénio (Hz) no polo negativo

Comentarios

Na eletrdlise, os elétrons seguem o sentido oposto ao sentido espontaneo. Portanto, eles saem do
polo positivo e vao para o polo negativo.

Logo, o catodo, que é onde acontece a reducgdo, é o polo negativo. Portanto, no polo negativo,
acontecerd a competicdo pela reducdo, entre os ions Fe?* e a molécula de agua.

A dgua tem maior prioridade de descarga que os metais alcalinos e alcalino-terrosos. Como o ferro
ndo pertence a essa categoria os ions Fe?* é que terdo maior prioridade de descarga.

Fe?*(aq) + 2e™ - Fe(s)

Portanto, como afirmado na letra A, forma-se ferro metalico no polo negativo.
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O polo positivo é o anodo da reacdo, que é onde acontece a oxidacdo. Havera competicdo entre o
nitrato (NOs~) e a molécula de agua, produzindo gas oxigénio.

2 H,0 (g) > 4H*(aq) + 0,(g) + 4e~
Portanto, o erro da letra C é afirmar que o oxigénio é produzido no polo negativo.

As letras B, C e E estdo erradas, pois citam produtos que ndo se originam dessa eletrdlise, que
produz apenas ferro no polo negativo e oxigénio no polo positivo.

Gabarito: A

3.3.1. Eletrodo de Concentracao

Nessa secdo, vamos comentar sobre detalhes da matéria que sdo pouco explorados em questdes
de prova. Vejamos novamente as reacdes de oxidacdo e reducdo da dgua e de seus ions.

(oxidagio)  40H™(aq) — 2H,0 (I) + 0, (g) + 4e~ E° = —040V

(redug&o) 2H* (aq) + 2e~ - H; (9) E° = 0,00V

(oxidagdo)  2H,0 (1) » 4 H*(aq) + 0, (g) + 4e™ E* = -1,23V

(redugdo) 2H,0 +2e~ - H,(g9) + 20H (aq) E° -0,83V

O primeiro ponto que devemos saber é que a oxida¢do da dgua nao é a reacdo inversa da reacao
de reducdo. Sao reagdes diferentes, sem nenhuma relagao entre si, com potenciais diferentes.

E o que acontece, por exemplo, no eletrodo de cobre. Como vimos, em uma célula eletrolitica, o
ion Cu?* tem maior potencial de reduc3o que a dgua, portanto, é ele que se reduz. Isso pode ser justificado
pela andlise dos potenciais de reducao.

(maior prioridade) 2H*(aq) + 2e~ - H, (9) E° = 0,00V
(maior prioridade) Cu**(aq) + 2e~ - Cu(s) pgo — 034V

Logo, o cobre tem maior facilidade de se reduzir que a dgua. Muitos alunos pensam que isso
implicaria que o cobre tivesse menor facilidade de se oxidar.

Porém, ndo é isso o que acontece, quando analisamos os potenciais de oxidacao.

-0,34V

(maior prioridade) Cu(s) = Cu®*(aq) + 2e~ E°

(maior prioridade) 40H™ (aq) » 2H,0 () + 0, (g) +4e~ g0 — —0,40V
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O cobre apresenta potencial de oxidacdo ligeiramente superior ao do ion OH™ (e muito superior
ao da 4gua pura).

Portanto, se imaginar um dispositivo que possua dois eletrodos de cobre imersos em uma solucdo
aquosa de sulfato de cobre.

Cu - Cu®t(s) +2e~ I_ EE— —] Cu*(s) + 2e~ - Cu(s)

> |

Cu Cu

solugao menos

, Cu?* Cu?* « solugdo mais
concentrada

concentrada
CU2+ CUZ-I-

Figura 20: Eletrodo de Concentragdo de Cobre-Sulfato de Cobre

O dispositivo mostrado na Figura 20 possui potencial padrao nulo, ja que as reagdes do anodo e
do catodo sao as mesmas.

(1 - anodo) cu(l) -» Cut*(I) + 2e- E® = 034V

(11 - catodo) Cu?*(II) + 2e~ - Cu(Il) E' = —034V

Cu** (I + Cu(l) - Cu(D) + Cu**(I) g0 = goov

Embora o dispositivo tenha potencial padrdao nulo, pode haver diferenca de potencial, se as

concentracdes de ion Cu?* forem diferentes nas duas células. Esse potencial pode ser calculado pela
Equacdo de Nernst.

E=EFE°——.1
nkF ne

_RT [Cu?t(D)]
F=0mqp ([Cu2+(11)])
_RT [Cu?*t(ID)]

E = +ﬁ.ln <—[Cu2+(1)] >

Portanto, se a célula Il tiver concentracdo maior de ions Cu?* do que a célula I, essa célula

funcionard como catodo. O cobre dessa célula, portanto, sofre reducdo, causando o depdsito de cobre
metalico

Assim, a célula que tiver maior concentra¢do de Cu?* vai se reduzir. Como qualquer pilha, o
eletrodo de concentracdao também descarrega. Nesse caso, a condicdo de descarga é bem simples: basta
que as concentracdes de Cu?* se igualem nos dois eletrodos.
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Cu(s) = Cu?*(s) + 2e~ Ii S —| Cu?t + 2e™ - Cu(s)

cu2+ cu2+
cu2+ cu2+

Figura 21: Descarga da Pilha de Concentragdo

E para qué serve o esquema mostrada na Figura 21? Qual o objetivo de uma célula eletroquimica
gue processe exatamente as mesmas reacdes no catodo e no anodo?

O grande propdsito do eletrodo de concentracdo é que ele permite obter cobre com elevado grau
de pureza no anodo (célula I1). E uma técnica que pode ser utilizada, por exemplo, para a fabricacdo de
fios finos de cobre, como os que sdo usados na construcao de linhas de transmissdo para sinal de telefonia.

Por esse motivo, é também interessante estudarmos algumas técnicas que podem ser Uteis para
facilitar a producado desse eletrodo.

A técnica mais simples consiste em transforma-lo em uma célula eletrolitica. Para isso, basta
conecta-lo aos terminais de uma pilha.
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4

Cu®*(aq) + 2e~ - Cu(s)

Figura 22: Eletrodo de Concentragdo Alimentado por uma Pilha

Como o eletrodo de concentracdo foi montado como uma célula eletrolitica, o catodo passa a ser
o polo negativo. Portanto, é no polo negativo que ocorrerd a reducdo e a deposicao de cobre metadlico.

Outra técnica bastante interessante é o uso de amonia, que é um poderoso agente complexante.
Voltemos ao esquema da pilha de cobre.

Cu— Cu?*(s)+2e~ |7 _— —] Cu?t(s) +2e~ - Cu(s)

v

Cu Cu

solucdo menos , Cu?* Cu?* « solugdo mais

concentrada concentrada
CU2+ CU2+

Figura 23: Pilha de Concentragdo de Cobre-Sulfato de Cobre

Note que o eletrodo com menor concentragao de ions cobre serd o dnodo. Ja o eletrodo com maior
concentracdo de ions cobre serd o catodo, que é onde se depositara o cobre metalico.

O papel da amoénia forma um interessante complexo de coordenag¢do com os ions cobre.

[Cu(WHS)F']

¢~ [Cu?*1[NH]*

Cu?*(aq) + 4 NHs(aq) » [Cu(NH3),)**
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Como a constante de equilibrio da reacdao é muito elevada, a amoénia reduz dramaticamente a
concentracdo de ions cobre (Cu?*). Portanto, o eletrodo em que for colocada a aménia serd a solucdo
menos concentrada, portanto, o dnodo da pilha de concentracao.

O interessante é que, enquanto houver amoénia no sistema, a diferenca de potencial sera mantida,
pois praticamente todo os ions Cu?*(aq) produzido na célula | serdo absorvidos pela amdnia.

HORADE

PRATICAR!

11. (Estratégia Militares — TFC - Inédita)

Uma pilha de concentracao cobre-sulfato de cobre é construida com dois eletrodos de cobre
mergulhados em duas solugdes iguais de 0,1 mol/L em sulfato de cobre. A uma delas é acrescentada
uma solugdo 0,5 mol/L de amonia. Determine a diferenca de potencial surgida na pilha.

Dado: K¢ = 107

Comentarios

Primeiramente, vamos estudar o equilibrio envolvendo o cobre e a am6nia. Como a constante de
equilibrio é muito elevada, é uma reacdo de consumo total, produzindo rendimento de quase 100%,
deixando apenas uma pequena concentracio de ions Cu?*.

Cu**(aq) + 4NHs;(aq) - [Cu(NH3),]**(aq)

inicio 0,1 0,5 0,0
reage 0,1—x 0,4 —4x 0,1—x
equilibrio X 0,1+ 4x 01—x
[Cu(NH3)F"] |,

¢~ TCu?*1[NHy]* ~

Considerando que, como a constante de equilibrio da reacdo é muito elevada, temos que x <
0,1. Podemos escrever que (0,1 + 4x ~ 0,1) e que (0,1 —x ~ 0,1).

0,1 0,1

=~ x = [Cu®*(4nodo)] = 0D 107 =103

= 1.10"* mol/L
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A célula eletrolitica que recebeu amoénia ocupard o dnodo da pilha. No cdtodo, a concentracdo
permanece igual a 0,1 mol/L. Pela Equacdo de Nernst, temos:

10—14

0,059 [Cu?*(catodo)] 0,059 0,1
E=+ . ~ = . og( )
2 [Cu?*(Anodo)] 2

0,059 0,059.13
Jlog(1013) = — = 0,383V

E=+

Portanto, a amonia é capaz de induzir um pequeno potencial, o que ndo deixa de ser interessante,
pois 0 processo ndo requer o consumo de energia elétrica, caracteristico de uma eletrdlise.

Gabarito: 0,383 V

4. Fisica de Dispositivos Eletroquimicos

Nessa secdo, vamos falar alguns topicos adicionais que sdo frequentes nas questdes de
Eletroquimica.

4.1. Interpretacao Fisica

Na Fisica, as pilhas sdo conhecidas como geradores de tensdo. A diferenca de potencial entre os seus
terminais passa a ser denominada forga eletromotriz.

Até o momento, estamos falando da pilha como um gerador ideal, ou seja, estamos desprezando
as suas resisténcias internas.

Porém, podemos recorrer a Fisica para trabalhar um gerador nao-ideal, ou seja, uma pilha que
possui resisténcias internas. Nesse caso, ha uma queda de tensao.

Na Figura 24, representamos por:

E: a forca eletromotriz da pilha, que é dada pela diferenca de potencial entre seus eletrodos;

r: o total de resisténcias internas da pilha;

e R: a resisténcia equivalente de um objeto externo que recebe a corrente da pilha — é essencial
para fechar o circuito

U: a diferenga de potencial sentida pelo objeto que recebe a corrente oriunda da pilha.

Na Fisica, um gerador é representado por duas barras paralelas de tamanhos diferentes. A maior
corresponde ao polo negativo, enquanto a menor corresponde ao polo positivo.

Outro ponto importante é que, por razdes histdricas, a corrente elétrica convencional na Fisica é
definida no sentido inverso ao do movimento de elétrons.

AULA 20 — ELETROQUIMICA 42



; Estratégia

Militares

Prof. Thiago Cardoso

oD

2 O

Figura 24: Queda de Tensdo em um Gerador ndo-Ideal

Pelas Leis de Kirchhoff, temos que a forc¢a eletromotriz da pilha é igual a soma entre a tensdo no
resistor r e no resistor R

E = Uresistor + Uap

Pela Lei de Ohm, a queda de tensao no resistor r é igual ao produto da sua resisténcia pela corrente
que o atravessa.

E=ri+U

~“U=E-—-ri

Portanto, quanto maior a corrente gerada pela pilha, maior o efeito da sua resisténcia interna no
sentido de abaixar a tensao efetiva que o dispositivo é capaz de entregar.

Se tivermos conhecimento da resisténcia equivalente entre os terminais de saida da pilha,
podemos calcular a corrente também pela Lei de Ohm.

U=E-—-ri

R.=E—..'.R+ ‘:E.‘.':
[ ri o ( )i [ e

Basta agora substituir na expressdo da ddp nos terminais da pilha.

R

U=Ri= E
! R+r

Em uma pilha, necessariamente a corrente convencional deve ser desenhada no sentido mostrado
na Figura 24, ou seja, ela deve sair do polo positivo para o polo negativo. Alternativamente, o fluxo de
elétrons em um apilha deve partir do polo negativo para o polo positivo. Considere, por exemplo, a pilha
de Daniell.
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Figura 25: Corrente Convencional e Fluxo Real de elétrons em uma Pilha Descarregando

Na situacao mostrada na Figura 25, a pilha sofre descarga. Isso significa que a reacao acontece no
sentido espontaneo.

Zn (s) + Cu?*(aq) » Zn?**(aq) + Cu (s) E° = +1,10V
O potencial da pilha em funcdo do tempo é decrescente.

Quando a pilha é atravessada por uma corrente em sentido contrario ao que é mostrado na Figura
25, ela sofre a reacdo inversa. Trata-se de uma recarga.
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Figura 26: Recarga de uma Pilha
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Mas, dado que a reacdo de uma pilha é espontanea, o que pode fazé-la acontecer no sentido
oposto?

A resposta para isso é simples: outra pilha com diferenca de potencial mais elevada. E o que
fazemos, por exemplo, ao dar uma “chupeta” no carro.

Quando a bateria do carro descarrega, ela pode ser reanimada por uma “chupeta” proveniente de
outra bateria carregada. Ao aplicar uma tensdo mais elevada nas extremidades de uma bateria
descarregada, ela vai absorver corrente e reverter a reacao.

1,20V _ — 2,00V

carregando descarregando

Figura 27: Recarga de uma Pilha por outra

E exatamente da mesma forma mostrada na Figura 27 que uma pilha pode ser utilizada para forcar
uma eletrdlise.
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4.1.1. Curto-Circuito

Uma pilha esta em curto-circuito quando o seu polo positivo é ligado por um fio de resisténcia
desprezivel, como um fio de cobre, ao seu polo negativo. Vamos esquematizar:

Fluxo muito intenso
de elétrons

fio de cobre

E —

e
/ ) Anodo Catodo

Descarrega /O_V\
rapidamente N/

Figura 28: Pilha em Curto-Circuito

Durante o curto-circuito, a corrente que atravessa a pilha é muito grande, de modo que ela
descarrega rapidamente.

A explicagdo para isso se deve a Lei de Ohm que estabelece que a corrente que atravessa uma
diferenga de potencial é inversamente proporcional a resisténcia entre seus terminais.

i=—

R

Por forca da Lei de Ohm, se a resisténcia é praticamente nula, a corrente serd muito elevada.

E bastante provavel, inclusive, que a sua fiacdo queime devido a essas correntes elevadas. E por
isso que tantos equipamentos eletrénicos estragam quando entram em curto-circuito.

4.2. Associacao de Células Eletroquimicas

Os potenciais padrdo de redugdo vistos para as principais reagdes quimicas é muito pequeno. Sao poucas
as pilhas que excedem a diferenca de potencial de 2 V.

A despeito disso, € muito comum vermos baterias de 12 V e a maioria dos equipamentos
eletrénicos DC funcionam com uma tensdo de entrada de 12 V, 24 V ou até 36 V. Caso vocé desconheca,
um equipamento DC é aquele que é abastecido por corrente continua, que é diferente da corrente
alternada que vem das tomadas (110 V ou 220 V).
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Vocé pode facilmente reconhecer esse tipo de equipamento, porque eles sdo acompanhados por
uma fonte de tensdo, semelhante a de um notebook. Essa fonte tem o papel de converter a tensao
alternada elevada proveniente da tomada (AC 110 V ou AC 220 V) em uma tensdo continua para ser
injetada no equipamento.

A especificacdo da voltagem adequada vem escrita no proprio equipamento, como é o caso da
bomba de circulagdo — equipamento que serve para oxigenar a agua — mostrado na Figura 29.

JebacEol

Wavemaker Pump

Model:SW-2 e

ced> X

put-AC 100-240V 50/60Hz IPX8
Pmax:DC24V 5Waltts
Ymax:2500L/H Max 35T
Jebao Co.,Ltd.

Figura 29: Exemplo de Equipamento DC 24 V

Diante disso, como é possivel fornecer uma tensdo de 24 V a um equipamento, se a maioria das
reacOes gera diferencas de potencial na faixade 1a2 V?

E possivel associar varias pilhas em série, formando uma bateria. Uma associagdo em série

presume que o polo positivo de uma pilha seja ligado ao polo negativo da outra, como mostrado na Figura
30.
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Figura 30: AssociagGo em Série de Pilhas

Quando duas pilhas sdo associadas em série, a diferenca de potencial total da bateria é igual a
soma das diferencas de potenciais de cada célula. Por exemplo, ao associar 3 pilhas de 2,00 V em série,
formamos uma bateria com diferenca de potencial total igual a 6,00 V.

Portanto, podemos montar uma bateria de 24 V associando 12 células de 2 V cada ou 24 células
de1V.

4.3. Corrosao

A corrosdo é um dos fendbmenos mais importantes da Quimica, influenciando bastante
praticamente todos os sistemas fisicos que podem ser montados. E o principal responsavel por estragar
equipamentos mecanicos e eletronicos com o tempo.

Ela consiste na oxidacao de metais, formando uma camada de um composto idbnico—normalmente
um oxido ou um sal.

Como as propriedades do composto idnico sdo bem diferentes das propriedades dos metais, essa
mudanca de composicdo termina por comprometer o equipamento. Considere, por exemplo, uma placa
de circuito impresso, cujas trilhas sao feitas por cobre metalico.
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Figura 31: Exemplo de uma Placa de Circuito Impresso com Trilhas de Cobre
O cobre oxida lentamente na presenca de ar atmosférico formando uma pelicula preta de éxido
de cobre (II).
2Cu (s) + 0, - 2 CuO (s)

O 6xido de cobre, por ser composto i6nico, ndo é condutor de corrente elétrica no estado sélido.
Portanto, a oxidacdo prejudica o funcionamento da placa.

4.3.1. Corrosio pela Agua

A corrosao pela agua é definida pela Fila de Reatividade dos Metais. O que é de mais importante
para vocé saber a respeite dessa fila é:

e Os metais alcalinos sdo os mais reativos e sdo os Unicos que reagem diretamente com a dgua pura;

e Os metais alcalino-terrosos e os comuns sao mais reativos que o hidrogénio e reagem com acidos
ou com agua aerada (mistura de H,0 e Oy);

e Os metais nobres sdo menos reativos que o hidrogénio. Portanto, ndo reagem com a agua pura
(H20). Os principais podem ser decorados pelo mneménico Cuhagau (Cu, Hg, Ag, Au), mas existem
outros, como o iridio (Ir) e a platina (Pt).
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Li>Na>K>Ca>Mg>Ba>Al>Zn>Cr>Fe>Ni>Pb>H>Cu>Hg>Ag > Au

I I | |

Metais Alcalinos:  Metais Alcalino- Metais Comuns: reagem Metais Nobres: ndo
reagemcom H,0  Terrosos:reagem somente com acidos (HC/) e reagem com a agua
pura somente com acidos com agua aerada (H,0/0,) nem com acidos

(HC/) e com agua
aerada (H,0/0,)

Figura 32: Fila de Reatividade dos Metais

Os metais alcalinos sdo os Unicos que reagem com a dgua pura. Nessas reagdes, eu prefiro escrever
a 4gua como HOH em referéncia, ao fato de que, em geral, somente um dos hidrogénios da molécula se
reduz.

oxidacdo oxidacdo

N

o K& +HOHQW > KoH +[H]°

N&'(s)+ H'OH () » NaOH + [H]

reducao reducdo

Os metais alcalinos sdo extremamente reativos, de modo que eles raramente sdo utilizados na
forma metdlica — eu, particularmente, desconheco qualquer aplicacdo, e, se vocé souber de alguma, por
favor, me conte.

E uma grande dificuldade manté-los na forma de substancia simples, porque eles reagem com
muita facilidade com a dgua destilada, com o oxigénio do ar ou com praticamente qualquer substancia
polar com que entrem em contato.

A forma mais conhecida de armazenar metais alcalinos é manté-los em solvente apolar em que o
oxigénio tenha baixa solubilidade, como o querosene.

Os metais comuns, em especial, o ferro, sdo os mais utilizados na fabricacdo de produtos
mecanicos e eletronicos. Por isso, € muito importante estudar a corrosao do ferro.

A oxidacdo do ferro pela agua requer a presenca de oxigénio devido ao par de semi-reagées que
acontecem. Como estudamos, a reacao de reducao da agua envolve, na verdade, o oxigénio, que se oxida
a hidréxido (OH7).

(oxidagdo — anodo) Fe (s) » Fe?*(aq) + 2e~ E® =044V
(redugdo — catodo) 2H,0 + 0, +4e~ > 4 0H™ E° = +1,23V
(reagdo global) 2Fe (s) +2H,0 + 0,(g9) > 2 Fe(OH), E®= +167V

A agua é capaz também de corroer o ferro a +3 com um potencial de reagdo bem menor. A reacdo
€ mais lenta, porém, é espontanea.
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(oxidagdo — anodo) Fe?t - Fe3*(aq) + e~ E° 0,77V

(redugdo — catodo) 2H,0+ 0, (g) +4e~ > 40H™ E® =+1.23V

(reagdo global) E° = 4046V

Outra possibilidade consiste de oxidar o ferro consiste na reagao direta com acidos.
Fe (s) + 2 HCl(aq) — FeCl,(s)

Portanto, os dois fatores que interferem na oxidagao do ferro sdo:

e Presenca de oxigénio dissolvido na agua;
e Reducdo do pH.

CURIOSIDADE

‘w@

O sal também é bastante associado a corrosdo de metais. Porém, a sua fama é, de certa forma,
injusta.

Quando jogamos um pouco de sal sobre uma barra de ferro, ela se oxidard rapidamente, porque
osal éum Isso significa que

Vocé pode constatar esse fato na sua propria casa. Basta deixar um pouco de sal exposto ao ar
livre. Vocé vera que, em poucas horas, ele adquirird um aspecto umedecido.

Portanto, o sal atrai a 4gua, mas ndo em quantidade suficiente para encharcar a barra de ferro,
portanto, ela continua exposta ao ar. A mistura de dgua e ar é fatal para provocar a oxidacao da estrutura.

Somado a isso, a d4gua do mar também oxida uma barra de ferro muito mais rapidamente que a
agua doce de um rio. De fato, a agua do mar tem um elevadissimo potencial de reduc¢do — o que contribui
para oxidar o ferro, lembre-se: tudo o que se reduz provoca a oxidacdo de outra substancia.

Porém, o elevado potencial de reducdo da dgua do mar nao se deve ao sal especificamente, mas

sim ao fato de que o mar é um ambiente com altissima oxigenacao, que se deve principalmente a agitacao
de suas aguas.

Existem duas técnicas bdsicas de protecdo a corrosao.

Para entender a diferenca entre elas, observe que, quando uma substancia é corroida, ela ocupa
o anodo de uma célula eletroquimica — no anodo, acontece a oxidagdo. Com base nisso, define-se:

e Protecdo Anddica: consiste em envolver a estrutura que se deseja proteger com um material

guimicamente inerte. Com isso, deseja-se bloquear a drea de contato entre os reagentes,
impedindo a oxidacao.
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e Protegao Catddica: consiste em transformar a estrutura que se deseja proteger no catodo de uma
célula eletroquimica, promovendo a sua redugao. Para isso, € comum o emprego de metais de
sacrificio.

4.3.2. Protecao Anddica

A protecdo anddica é bastante simples, mas é muito utilizada. O seu nome pode ser entendido
como “proteger o anodo”.

Como vimos, na reagdo entre o ferro e a agua, o ferro se oxida, portanto, ocupa o anodo de uma
célula eletroquimica. Como essa reac¢do é indesejavel, € comum proteger o anodo.

O zarcdo (Pbs04) é um pigmento vermelho que possui excelentes propriedades anticorrosivas. E
insoluvel em agua e em acidos. Por isso, é capaz de proteger superficies de ferro com ou sem ferrugem
do ataque de agentes oxidantes.

Figura 33: O zarcdo tem excelentes propriedades anticorrosivas

Outro uso muito interessante da protecdo anddica sdo os banhos de ouro aplicados em placas de
circuito impresso.

O ouro é um dos metais mais nobres que existem, sendo muito dificil de sofrer corrosao pela dgua
ou pelo ar —a dgua régia é uma das poucas misturas capazes de oxidar esse metal nobre.

Ao aplicar um banho de ouro sobre uma placa de circuito impresso, o ouro também veda o cobre,
impedindo-o de entrar em contato com o oxigénio do ar. Isso ajuda a manter a placa intacta.
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4.3.3. Protecao Catodica

A protecdo catddica consiste em “transformar o anodo em um catodo”. Para isso, emprega-se um
metal de sacrificio, que é uma substancia que possui maior facilidade de se oxidar do que o metal que se
deseja proteger.

No caso do ferro, sdo bastante empregados: o cromo, o zinco e o aluminio, que sdo metais baratos
e com consideravel potencial de oxidagao.

Vejamos como funciona a protecdo do ferro pelo zinco.

(oxidagdo — anodo) Zn (s) » Zn?**(aq) + 2e~ E° =076V
(redugdo — catodo) Fe?*(aq) +2e~ > Fe (s) E° = —0,44V
(reagdo global) Zn(s) + Fe?*(aq) - Zn?*(aq) + Fe(s) E® = +0,32V

Por ter maior facilidade de se oxidar, o zinco se oxida antes do ferro, protegendo a estrutura. E
comum também a formacgao de uma camada de éxido do metal que cobre a estrutura de ferro.

E o caso dos navios antigos. Muita da ferrugem que vemos, na verdade, é éxido de aluminio
(A/203). O aluminio foi adicionado ao ferro de propdsito para protegé-lo da corrosdo, como metal de
sacrificio.

ﬁﬁi—;.\“—;s;’ il

&

Figura 34: Navio Enferrujado
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Uma das técnicas mais conhecidas para aplicar uma camada de metal de sacrificio sobre uma
chapa metdlica é a galvanizagao, que consiste em dar um banho de zinco fundido a estrutura metdlica.

4.3.4. Oxidagoes Intermediarias

Muitos metais possuem diferentes estados de oxidagdo, como é o caso do ferro, que pode se
oxidar a +2 ou +3. E uma observacgao interessante é que os potenciais de reduc¢do sao diferentes. Vejamos:

Fe?*(aq) + 2e~ — Fe(s) E° = —0,44V

Fe3*(aq) + e~ > Fe?* (aq) E° =077V

E possivel manter o ferro no estado de oxidacdo intermedidrio (Fe?*), se utilizarmos um eletrodo
que tenha potencial de reducdo intermedidrio entre os potenciais de reducdo Fe?*|Fe e Fe3*|Fe?*. E o
caso do eletrodo Sn**|Sn?*.

Sn**t (aq) + 2e~ - Sn?*(aq) E® = +0,13V
Devido ao seu potencial de reducdo, esse eletrodo funciona como cadtodo diante do Fe (s) —

portanto, oxida o Fe a Fe?* — e funciona como anodo diante de Fe3* — portanto, reduz o Fe3* a Fe?*. Isso é
facil de ver quando examinamos as pilhas formadas pelos dois pares de eletrodos.

Primeiramente, vejamos a pilha formada pelo Sn?*|Sn*" com o par Fe?*|Fe.
énodo Fe (s) = Fe?*(aq) + 2e~ E° = 40,44V

catodo Sn** (aq) + 26 — Sn*(aq) E° = 40,13V

global L, (s) + Sn**(aq) - Fe?*(aq) + Sn?*(aq) E° = +0,57V
Agora, vejamos a pilha formada pelo Sn?*|Sn** com o par Fe3*|Fe?*.
anodo Sn?* (aq) — Sn**(aq) + 2e- E°=-013V

cétodo Fe3*(aq) + e~ — Fe?* (aq) E° = +0,77V

global 5 o3+ (s) + Sn?*(aq) - 2 Fe?*(aq) + Sn**(aq) E° = 40,64V
Note que ambas as reac¢des s3o espontdneas com a producdo de Fe?*. Portanto, a adi¢do do

eletrodo Sn?*|Sn*" é uma técnica que pode ser utilizada para manter o ferro sempre no estado de oxidagdo
+2, se desejavel.
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Outro tipo de oxidacdo intermedidria que é bastante util de lembrar é a reducao de metais pelo
carvao, que produz apenas monoxido de carbono (CO), ndo didéxido de carbono (CO3).

Fe,05 (s) + 3C (graf) —» 2 Fe (s) + 3C0 (g)

5. Lista de Questoes Propostas

CONSTANTES

Constante de Avogadro (Na) =6,02 x 102> mol*

Constante de Faraday (F) =9,65 x 10* °C mol* =9,65 x 10* A s mol* =9,65 x 10* J V"1 mol!
Volume molar de gads ideal  =22,4 L (CNTP)
Carga elementar =1,602x10%°C
Constante dos gases (R) =8,21 x 102 atm LK*mol*=8,31) K* mol*!=1,98 cal K mol?
Constante gravitacional (g) =9,81 ms?
Constante de Planck (h) =6,626 x 103* m? kg s*
Velocidade da luznovédcuo =3,0x108ms?
Numero de Euler (e) =272
DEFINICOES

Presdo: 1 atm = 760 mmHg = 1,01325 x 10° N m? = 760 Torr = 1,01325 bar
Energia:1J=1Nm=1kgm?s?

Condicbes normais de temperatura e pressao (CNTP): 0°C e 760 mmHg
Condicbes ambientes: 25 °Ce 1 atm

CondicBes padrdo: 1 bar; concentracdo das solugdes = 1 mol L (rigorosamente: atividade unitaria das
espécies); solido com estrutura cristalina mais estavel nas condicdes de pressdo e temperatura em
guestao

(s) = sélido. () = liquido. (g) = gas. (aq) = aquoso. (CM) = circuito metdlico. (conc) = concentrado.

(ua) = unidades arbitrarias. [X] = concentracdo da espécie quimica em mol L

MASSAS MOLARES

AULA 20 — ELETROQUIMICA 55



ﬁ Estratégia

Militares

Prof. Thiago Cardoso

Elemento Numero Massa Molar (g Elemento Numero Massa Molar (g
Quimico Atdmico mol?) Quimico Atdmico mol?)
H 1 1,01 Mn 25 54,94
Li 3 6,94 Fe 26 55,85
C 6 12,01 Co 27 58,93
N 7 14,01 Cu 29 63,55
0 8 16,00 Zn 30 65,39
F 9 19,00 As 33 74,92
Ne 10 20,18 Br 35 79,90
Na 11 22,99 Mo 42 95,94
Mg 12 24,30 Sb 51 121,76
Al 13 26,98 I 53 126,90
Si 14 28,08 Ba 56 137,33
S 16 32,07 Pt 78 195,08
cl 17 35,45 Au 79 196,97
Ca 20 40,08 Hg 80 200,59
1, (Estratégia Militares — TFC - Inédita)

Considere os potenciais de redu¢ao
Cu?* (aq) +2e"— Cu(s) E°=0,34V
Cu**(aq) +e~ — Cu*(aq)E°=0,15V

Qual o potencial da reagdo Cu*(aq) + e” — Cu(s)

2. (IME - 2018 - 12 Fase)

Considere que a reagdo abaixo ocorra em uma pilha.

2Fe™ +Cu— Cu*" +2Fe**

Assinale a alternativa que indica o valor correto do potencial padrao dessa pilha.
Dados:

Fe** — Fe***+e~ E°=-0,77V
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Cu™+2e"— Cu E°=+0,34V
a)+1,20V
b)-0,43 V
c)+1,88V
d)-1,20V

e) +0,43 V

3. (Estratégia Militares — TFC - Inédita)
Com os dados da Calcule a tensdo produzida a 252C por uma célula galvanica, na qual se da a reagdo:
Ag* (aq) + Cr** (aq) — Ag (s) + Cr**(aq)

Admita que as concentragdes idnicas sejam iguais a 1 mol L.

4, (Estratégia Militares — TFC - Inédita)

Calcule a ddp de uma pilha Zn|Zn?* | | Cu?*|Cu, sabendo que as concentrag¢des dos ions sdo: [Zn?*] = 0,6 mol/L e [Cu?*] =
0,15 mol/L.

Dado:log2=0,3

5. (Estratégia Militares — TFC - Inédita)

Determine a Constante de Equilibrio para a pilha de Daniell.

6. (Estratégia Militares — TFC - Inédita)
A tensdo produzida por uma célula galvanica, composta de um dnodo de cobre-ion cuprico e de um catodo de prata-ion

prata, é de 0,46V a 25 °C. Se o potencial de redugdo padrdo para Cu?* + 2e” — Cu (s) é igual a 0,34V, qual o valor do
potencial de redugdo padrao para Ag* (aq) + e — Ag (s) a esta temperatura?

7. (Estratégia Militares — TFC - Inédita)

Calcule a tensao produzida a 25 °C por uma célula galvanica na qual se da a reagdo:

Ag*(aq) + Cr** (aq) — Ag (s) + Cr** (aq)

Admita que as concentrag¢des idnicas sejam iguais a [Ag*] = 0,4 mol/L, [Cr**] = 0,2 mol/L e [Cr**] = 0,1 mol/L.

Dados: Cr3* (aq) + e~ — Cr**(aq) E°=-0,41V;log2=0,3.

8. (Estratégia Militares — TFC - Inédita)

Uma amostra de cloreto de sédio fundida é eletrolisada usando-se eletrodos inertes. Quantos gramas de sédio metalico e
de gas cloro sdo produzidos se uma corrente de 4,0 A atravessa a célula durante 1,5h?

9. (Estratégia Militares — TFC - Inédita)

A respeito das pilhas e da eletrdlise, pode-se afirmar que:
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a) A redugdo sempre acontece no polo positivo nos dois ambos.
b) O dnodo é o polo positivo nos dois casos.

c) No catodo, acontece redugdao em ambos os sistemas.

d) No anodo, acontece redugdo em ambos os sistemas.

e) Os dois casos se baseiam em reag¢des espontaneas.

10. (Estratégia Militares — TFC - Inédita)

A eletrdlise do nitrato ferroso em solugao aquosa produz:
a) Ferro metalico no polo negativo

b) ions hidroxila (OH") no polo positivo

c) Oxigénio (O2) no polo negativo

d) Nitrogénio (N2) no polo positivo

e) Hidrogénio (Hz) no polo negativo

11. (Estratégia Militares — TFC - Inédita)
Uma pilha de concentragdo cobre-sulfato de cobre é construida com dois eletrodos de cobre mergulhados em duas
solugdes iguais de 0,1 mol/L em sulfato de cobre. A uma delas é acrescentada uma solugdo 0,5 mol/L de aménia.

Determine a diferenca de potencial surgida na pilha.

Dado: Kc = 10"

12, (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Sendo dados os seguintes potenciais padrao de redugao:

V*(aq)+2e~— V(s) E°=-1,13V

V3* (aq) +e~— V?** (aq) E°=-0,26 V

Qual o potencial padrio de redugdo para a redug¢do do V3*(aq) para o V(s)?
V¥*(aq)+3e — V(s) E°=?

a)-0,70 vV

b) -0,84 V

c)-0,87V

d)-1,39V

e)-1,65V

13. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Considere o seguinte esquema:
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Cu Zn Cu Cu
> | + - - +
CuS04(aq) 1mol. L™t / 1 n \Y;

ZnS04(aq)1 mol. L™ CuS04(aq) 1 mol. L1

Dados:

Cu?* (aq) +2e”— Cu(s) E°=0,34V

Zn* (aq) +2e” — Zn (s) E°=-0,76 V

2H* (aq) + 2e” — Hz(g) E°= 0,00 V

40H — 2H20 (/) +02(g) +4e E°=-0,40V

A respeito dessa situagdo, pode-se afirmar que:

a) No eletrodo I, acontecera a redugdo da agua.

b) No eletrodo Il, acontecera aumento da massa de zinco.
c) No eletrodo lll, acontece reducdo da massa de cobre.
d) No eletrodo IV, acontece redu¢ao da massa de cobre.

e) A agua sofre oxidacdo e redugdo em dois pontos diferentes do sistema.

14. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)
Sendo conhecidos os seguintes potenciais de redugao:
Aud*+2e = Au*E°=1,50V

Au*+e = Au(s)E°=1,69V

Determine o potencial de reducdo da seguinte reacao:
Au** +3e = Au(s)E°=?

a) 0,19

b) 1,56

c) 1,60
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d) 3,19

e) 4,69

15. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)
A bateria de chumbo-acido é bastante utilizada em automoveis. Ela é preparada com dois eletrodos: o primeiro contém
chumbo sélido imerso em uma solugdo aquosa concentragao de acido sulfirico. O segundo contém é6xido de chumbo (IV)

também imerso em uma solugao aquosa concentrada de acido sulfurico.

Considere uma bateria operando nas condi¢oes padrdo. As reacoes de meia célula e seus respectivos potenciais-padrdo de
eletrodo, a 298 K, sdo:

Pb (s) + HSO4™ (aqg) + H20 (¢) — PbSOa(s) + H* (aq) + 2 e” E®=+0,35 V

PbSOs(s) + 5 H20 (¢) — PbO2 (s) + HSO4 (aq) + 3 H*(aq) +2 e E®=-1,68 V

Durante a descarga da bateria, reag6es acessdrias podem acontecer. Entre elas, a decomposi¢ao da molécula de agua.
O:2(g)+4e+4H"— 2H0 (/) E°=1,23V

Determine o maior valor de pH em que a bateria deve operar, de modo a evitar a decomposi¢do do solvente:

a)3,8

b) 5,4

c)7,6

d) 9,2

e) 15,2

16. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Uma amostra de minério de ferro, que é constituida por uma mistura de FeO e Fe20s, foi tratada com uma solugdo aquosa
0,1 mol/L permanganato. Na primeira etapa do processo, foi gasta uma aliquota de 20 mL dessa solugdo.

Na segunda etapa do processo, o restante do minério foi tratado com Sn?, utilizado como agente redutor. A seguir, foi
feito um novo tratamento com a mesma solugdo aquosa de permanganato de potassio, gastando, dessa vez, 50 mL de
solugao.

Assinale a alternativa que indica os percentuais de FeO e Fe203 na amostra.

Dados:

Fe** (aq)+2e~"— Fe(s)E°=-0,44V

Fe** (aq)+1e — Fe* (s)E°=+0,77V

Sn**(aq)+2e~—Sn(s)E°=-0,41V

a) 18,7%

b) 25%

c)37,5%
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d) 50%

e) 62,5%

17. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Considere o seguinte esquema:

Cu Zn Cu Cu
iy - - +
4
CuS04(aq) 1mol. L™t ) / 1 11 | \Y;

ZnS0,(ag)1mol. L™ CuS0,(aq) 1 mol.L™!

Dados:

Cu?**(agq) +2e~— Cu(s) E°=0,34V

Zn** (aq) +2e” — Zn (s) E°=-0,76 V

2H* (aq) + 2e” — H2(g) E°= 0,00 V

40H — 2H0(4)+02(g)+4e E°=-0,40V
Havera aumento na massa de cobre:

a) Apenas no eletrodo |

b) Apenas no eletrodo Il

c) Apenas no eletrodo IV

d) Apenas nos eletrodos | e lll

e) Apenas no eletrodos | e IV

18. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Uma barra de ferro deve ser recoberta com zinco metadlico para protegé-la da oxidacdo. Sabendo que uma barra deve ser
recoberta com 13 g de Zn, que a massa molar do zinco é igual a 65 g/mol e a peca leva 3 minutos e 13 segundos para ser
recoberta, qual a corrente elétrica utilizada nesse processo?

(Constante de Faraday: 1 F = 96550 C.mol™)

a)10A
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b) 20 A
c)50A
d) 100 A

e)200 A

19. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Deseja-se cobrir uma placa quadrada de lado igual a 2 cm com uma pelicula de niquel metalico. Para isso, uma solugao
aquosa de nitrato de cobre foi atravessada por uma corrente elétrica de 2,8 A. Determine quantas horas serdo necessdrias
para que a placa seja coberta com uma pelicula de niquel de 1 mm de espessura.

Dado: massa especifica do cobre =9 g/cm3

a)1,1

b) 1,8

c)2,2

d) 3,6

e)4,3

20. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Considere os seguintes valores para os potenciais padrao de reducdao de um metal X:
X3t (aq) + e~ — X?**(aq) E1=0,15V

X* (aq)+2e — X(s) E2=0,30V

Calcule o seguinte potencial de redugao:

X3*(aq)+3e — X(s) E1=?

a)0,25Vv

b) 0,35V

c) 0,45V

d) 0,65V

e) 0,75V

21, (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Sabendo que uma empresa de galvanizagao produz pegas recobertas com cobre, como para cada pega feita é utilizada 16 g
de cobre e uma corrente igual a 8 A. Assinale a alternativa que corresponde ao tempo gasto para recobrir essa pega:

Considere:
- Massa molar do cobre: 63,5 g/mol

- Constante de Faraday: 1 F = 96500 C/mol
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a) 37 minutos

b) 1 hora e 41 minutos
c) 3 horas

d) 15 horas e 24 minutos

e) 6078 horas

22. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Deseja-se recobrir uma metalica de 4,5 cm x 5,9 cm com uma fina camada de 3 mm de niquel obtida a partir da eletrdlise
de uma solugdo de nitrato de niquel. Para isso, utiliza-se uma corrente elétrica de 0,965 A. Determine o nimero
aproximado de dias para que a eletrdlise se complete, atingindo a camada de 3 mm de niquel.

Dado: densidade do niquel = 9 g/cm3; massa molar do niquel = 59 g/mol; Constante de Faraday = 96500 C.

a) 2 dias

b) 3 dias

c) 4 dias

d) 5 dias

e) 6 dias

23, (Estratégia Militares — TFC — Inédita)
Assinale a afirmacgao correta sobre a Eletroquimica:

a) O casco de um navio de ferro pode ser protegido adequadamente com o uso de sédio metalico, pois o s6dio é um metal
mais reativo.

b) A prata metalica é um metal nobre, portanto, ndo se oxida diante do ar atmosférico.

c) Uma trilha de cobre metalico utilizada para a construgao de placas de circuito impresso pode ser protegida da corrosio
coberta por ouro metalico. Esse processo é uma protec¢ao anddica.

d) O potencial da reagdo “2 Hg?* + 4 e — 2 Hg (¢)” é igual ao dobro do potencial da “Hg?* + 2e”— Hg (£)”.

e) A reagdo do sddio metalico com o acido cloridrico provoca a liberagdo de agua.

24, (Estratégia Militares — TFC — Inédita)
Considere os seguintes potenciais padrao:

Zn?* (aq) +2e" — Zn (s) E°=-0,76 V

2H* (aq) + 2e" — H2 (g) E°=0,00 V

Para medir o pH de uma solu¢do aquosa, foi criada uma pilha entre essa solu¢do e um eletrodo padrio de zinco, com [Zn?*]
=1,0 mol L™ e pressdo de Hz igual a 1,0 bar:

Zn(s) + 2H* (aq) — Zn* (aq) + H2 (g).
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Foi verificado a 25 °C que a forga eletromotriz da célula eletroquimica é de 0,64 V. Nestas condig¢Ges, assinale a
concentrag¢do de ions H* em mol.L™,

a)1,0x 1072
b) 4,2 x 107*
c)1,0x 10™
d)1,0x 107

e) 2,0x 1072

25, (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Para a medida de pH de uma solugdo, foi construido um dispositivo eletrolitico em que a solu¢do desconhecida foi imersa
em um tubo de Hz2/Pt em que o hidrogénio tem pressdo parcial igual a 1 bar.

Do outro lado, foi conectada um eletrodo de cobre, cujo potencial de redugao padrao é igual a 0,34 V.

Nesse eletrodo, registrou-se uma concentracio de 1 mol/L do ion cobre e a diferenga de potencial da pilha medida foi
iguala 0,83 V.

Determine o pH da solugao desconhecida.
a) 4,2
b) 6,5
c)7,2
d) 8,3

e)9,5

26. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

A pilha de Daniell funciona com dois eletrodos, sendo um de cobre e de zinco, cujos potenciais padrao de redugao sao:
Cu**(ag)+2e — Cu(s)E°=+0,34V

Zn?** (aq)+2e"— Zn (s) E°=-0,76 V

A respeito dessa pilha, assinale a op¢ao que causaria aumento no potencial da pilha:

a) Adicionar uma solugdo aquosa diluida de hidréxido de amonio ao eletrodo de cobre.

b) Aumentar o volume da solugdo de cobre, mantendo a sua concentragdo.

c) Adicionar uma solugdo concentrada de nitrato de cobre ao eletrodo de cobre.

d) Adicionar uma solugdo concentrada de sulfato de zinco ao eletrodo de zinco.

e) Diminuir a area dos eletrodos, de modo a aumentar a corrente que atravessa o material.

27. (Estratégia Militares — TFC = Inédita)
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Uma célula eletroquimica é construida com um eletrodo de cobre, conectado ao catodo, é imerso em uma solugdo aquosa
0,1 mol/L de sulfato de cobre e um eletrodo de hidrogénio e platina, submetido a uma pressao parcial igual a 1 atm, é
imerso em uma solugao aquosa de pH desconhecido.

Sabendo que a célula eletroquimica registrou diferencial de potencial igual a 0,500 V, determine o pH da solugao
desconhecida:

Dados: Cu2 +//Cus = 0,15V
a) 7,00

b) 6,33

c) 10,33

d) 12,12

e) 2,33

28. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)
Uma empresa de telecomunicagdes utilizou a eletrélise de uma solugdo aquosa 0,1 mol.L™ de sulfato de cobre para a
producio do metal com elevado grau de pureza. Para isso, foi utilizada uma densidade de corrente de 9,65 A/m2. Qual a

espessura da chapa que sera produzida apds o periodo de 10 horas de aplicagdo da corrente?

Dado: densidade do cobre = 9000 kg/m?3.

29. (ITA 2021 - 12 Fase)
Assinale a opgao que apresenta a afirmagao ERRADA sobre processos de oxidacao e redugao.
a) Certas pilhas apresentam anodo e catodo constituidos de materiais metalicos de mesma natureza.

b) Processos corrosivos sdo benéficos em muitas aplicagées, como na oxidagdo de pegas metalicas, com formagdo de
pelicula protetora.

c) Uma forma de diminuir a velocidade da corrosdo eletroquimica é diminuir a velocidade da rea¢ao catddica associada ao
processo de corrosao.

d) Na protecdo catddica, a estrutura a ser protegida torna-se catodo de uma célula eletroquimica, ndo sendo necessaria a
utilizagao de uma fonte externa de corrente elétrica continua caso a prote¢do ocorra com o uso de anodo de sacrificio.

e) Os valores de potenciais padrao de eletrodo indicam maior ou menor tendéncia termodinamica para o processo de
corrosao, além de fornecerem informagdes sobre a velocidade da reagao.

30. (ITA 2021 - 12 Fase)

Sejam dadas as reag¢ées no equilibrio envolvidas nos processos de carga e descarga de uma bateria chumbo-acido e seus
respectivos potenciais padrao de eletrodo versus EPH (E°) ou constantes de dissocia¢do acidas (Ka), todos a 25 °C.
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Semirreagdes principais:
i. PbSOy(s) + 2¢ = Ph(s)
ii. PbSOy(s)

- 803 (aq)

H (aq) + 2¢” = Pb(s) + HS0j (aqg)
iii. PbhOa(s) + HS03(aqg) + 3H (aqg) + 2e° = Ph50y(s)
iv. PbOa(s) + S03 (ag) + 4H (ag) + 26 = PbhSQy(s)
Semirreagies secundirias:

v. 2H (aq) + 2¢” = Halg)

- 2H0(1)
- 2H.0(1)

vi. Oalg) + 4H (aq) + 4e” = 2H.0(1)
Reaghes de equilibrio Acido-base:
vii. H:SOylaq) = H (aq) + HSOj (ag)

viii.  HSO0Z(aq) = H'(aq) + S03 (aq)

Prof. Thiago Cardoso

E° (V)

=36

=30
1,63
1.69

(100
1.23
K.,
grande
1x107

Sabe-se que a bateria converte Pb e PhO2 em PbSO4 na descarga e que, em condigdes normais, o pH da solugdo eletrolitica

é menor que 1.

A respeito dessa bateria, foram feitas as seguintes afirmagoes:

I. Em condi¢des normais, durante a descarga, a semirreagao principal que ocorre no anodo é a i e, no catodo, é a iv.

1. Em condigdes normais, o potencial da bateria no equilibrio podo ser representado por E = 1,93 — 0,06pH + 0,06l0g[HSO4~

1.

11l. Em condigOes padrdo, a eletrdlise da agua sempre acontece.

Iv. Em pH~ 2, os potenciais das semirreag6es secundarias igualam-se aos potenciais das semirreag6es principais do
anodo e do catodo, respectivamente, portanto a eletrodlise da agua ndo ocorre quando o eletrélito tem pH > 2.

Considerando apenas argumentos baseados no equilibrio termodinamico a 25 °C, estao ERRADA(S) apenas a(s)

afirmagao(des):
a)l.

b)lelV.

<)l

d)lelll.

e)lllelV.

31.  (ITA 2021 - 22 Fase)

Sejam dados os seguintes pares redox e seus respectivos potenciais padrao de eletrodo, a 25°C.

E" (V versus EPH)

Semirreacio E® (V versus EPH) Semirreagao .
Mg® + 26 = Mg - 9,37  2HT + 2 = H;
A 4 3¢ = Al 1,66 Cu™" + 2¢” = Cu
Cr*' + 3¢ = Cr —0,74 Ap" + e = Ag
Fe'' 4 2 = Fe -0,44 Oz + 4H™ + 4e” = 2H,0
. Pb* + 2 =Pb —0,13 AuYT + 3¢ = Au

0,00
0,34
0,80
1,23

1,50
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Com base nessas informagoes, responda aos itens abaixo sobre a tendéncia a corrosdo de metais em diferentes meios.

a) Apresente os elementos metalicos listados na tabela em ordem decrescente (do maior para o menor) de tendéncia a
corrosao.

b) Se esses elementos metalicos forem mergulhados em uma solugdo desaerada de H2S04 a 0,5 mol-L?, quais deles
sofrerdo corrosao? Justifique.

c) Se a solugdo do item b) for aerada, a tendéncia a corrosdo dos elementos metalicos sera alterada? Se sim, quais sofrerdo
corrosao? Justifique.

d) Se os elementos metalicos forem mergulhados em uma solugdo aquosa desaerada de NaOH a 1 mol-L?, quais deles
sofrerdo corrosao? Justifique.

e) Se a solugdo do item d) for substituida por uma de NaOH a 0,1 mol-L* e aerada, a tendéncia a corros3o dos elementos
metalicos serd alterada? Se sim, quais sofrerao corrosao? Justifique.

Dado eventualmente necessario: log 2 = 0,3.

32. (ITA 2021 - 22 Fase)
Considere a reagdo de oxirredug¢do nao balanceada de um mol de sulfato de chumbo com acido hipocloroso, a 25°C.
1PbS04(s) + HOC/(aq) — C/2(g) + PbO>(s) + HSO4 (aq) + H*(aq)

Para esta reagdo, a variacdo de entalpia padrdo é AH,° = +19,9 kJ. Sabe-se que o potencial de eletrodo padrdo da espécie
que sofre oxidacao é +1,63 V e o da espécie que sofre redugao é +1,61 V.

a) Escreva as semirreagoes, a rea¢ao global balanceada e o potencial padrao da reagdo global.
b) Determine a variagdo de energia interna da reagdo (AU.°), considerando comportamento ideal das espécies.

c) Justifique termodinamicamente a diferenga entre os valores de AH,° e AU° para a reag¢do acima.

33. (IME - 2021 - 22 Fase)

Titulou-se uma solug¢do 0,15 molar de Fe?* com Ce** com um eletrodo de platina mergulhado em 40,0 mL da solugdo e
acoplado a um eletrodo de referéncia por meio de uma ponte salina. A titulagdao, conforme a reac¢do abaixo, foi
monitorada pela leitura de um voltimetro.

Ce** + Fe?* = Ce® + Fe¥*

Calcule a forga eletromotriz (fem) indicada nesse voltimetro apés a adigido de 8,0 mL de uma solugdo de Ce* 0,15 molar, a
298 K.

34.  (IME-2020 - 12 Fase)

O minério de bauxita é uma mistura de 6xido de aluminio e outros compostos. Para obtenc¢ao do aluminio puro,
inicialmente a bauxita é aquecida em um reator, juntamente com uma solugdo de hidréxido de sédio, formando hidréxido
de aluminio. Apés purificacdo e calcinagdo, o hidréxido gera 6xido de aluminio, que é entdo dissolvido em um eletrdlito
inerte e eletrolisado com anodos de carbono. Esses anodos reagem com o 6xido, eliminando gas ndo téxico. Uma industria
tem a capacidade de processar até 9 mil toneladas de bauxita por dia e, a cada 6 kg desse minério sdo obtidos 3,6 kg de
6xido de aluminio. Atualmente, a industria aplica a cuba eletrolitica uma corrente de 130 MA durante 24 horas. Supondo
100% de eficiéncia da corrente, calcule o percentual da capacidade maxima que é atualmente utilizado pela industria.

35. - (ITA-2020 - 22 Fase)

AULA 20 — ELETROQUIMICA 67



£ ” . &W
9 nIﬂElstrategla == T Prof. Thiago Cardoso
ilitares A

Uma barra de zinco foi soldada a um tubo de ferro fundido para protegé-lo contra a corrosao, estando ambos enterrados
no solo. Sabendo que uma corrente constante de 0,02 A escoa entre os dois, responda:

a) Qual é a semirreagdo que ocorre na superficie da barra de zinco?
b) Como a reagdo descrita em (a) atua para proteger o ferro contra corrosdo?
c) Como se chama este sistema de protegdo contra a corrosdo?

d) Qual deve ser a massa do metal consumida em 10 anos?

36. (ITA—-2020 - 12 Fase)

Considere uma bateria de fluxo de hidrogénio gasoso ( H2) e bromo liquido (Br2) operando nas condig¢6es padrao.
Durante a descarga, a bateria converte H2 e Br2 em acido bromidrico (HB71). As reagdes de meia célula e os respectivos
potenciais — padrao de eletrodo, a 298K, sdo:

Anodo, H2 - 2H ++2e— (E0=0V)

Catodo, Br2 + 2e—— 2Br — (E0=1,087V)

A dissociagdo da agua pode ser observada pelo efeito da seguinte semirreagao:

02 + 4e—+4H+—- 2H20 (E0=1,229V)

A formagdo de complexos idnicos de polibrometo ocorre segundo as reagoes e suas respectivas constantes de equilibrio:
Br2 + Br—sBr3— K3 =16,7

2Br2 + Br—=Br5— K5=37,7

Sejam feitas as seguintes afirmagoes a respeito dessa bateria:

I — O potencial da célula pode ser aproximado pela equagdo: Ecatodo — Eanodo = 1,087 + 0,06 pH.

Il - O solvente (agua) é termodinamicamente estavel somente a pH < 2,4.

Il - Recarregar a bateria com um potencial catédico inferior a 1,229 V garante a estabilidade do solvente.

IV — Durante a descarga da bateria, a concentra¢dao de HBr aumenta e podem formar complexos ionicos de Br3 —
e Br5—.

Das afirmagGes acima, estdo CORRETAS:
A( )apenasl, llelV

B( )apenaslelll

C( )apenaslielVv

D( )apenaslilielV

E( )todas

37. (ITA-2019)
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Considere uma pequena chapa de aco revestido com zinco (aco galvanizado) mergulhada em uma solugao azul de sulfato
de cobre nas condigGes padrao e a 25 2C. Apds determinado intervalo de tempo, observa-se que a solugao fica verde. Com
base nessas observagées e desconsiderando a presenca de espécies interferentes, € ERRADO afirmar que

a) o aco foi corroido.

b) o ion cobre atuou como agente oxidante preferencialmente ao oxigénio atmosférico.

c) o zinco foi parcialmente oxidado.

d) o zinco foi oxidado preferencialmente ao ferro.

e) a fungdo do zinco no ago galvanizado é oferecer protegao catddica.

38. (IME - 2019)

Sabe-se que o ion cobre (Il) tem tendéncia a reagir quase que totalmente com a amédnia, em meio aquoso, formando o ion
[Cu(NHs)a]*. A constante de equilibrio dessa reagdo, denominada constante de formagio (Ks), permite avaliar a
estabilidade desse ion na solugdo. Considere uma célula voltaica, a 25 °C, em que uma semicélula é constituida por uma
haste de cobre mergulhada em 50,0 mL de solugio aquosa 0,20 mol/L de CuSOs e a outra por uma haste de ferro
mergulhada em 50,0 mL de solugdo aquosa 0,25 mol/L de FeSOa. Adicionando-se 50,0 mL de solugdo aquosa 2,80 mol/L de
NHs ao compartimento que contém CuSOs, obtém-se uma fem de 0,387 V na célula. Determine a constante de formagdo
do [Cu(NH:s )a)*.

Dados:

Fe?*+2e — Fe(s) E°=-0,46 V

Cu*+2e — Cu(s) E°=+0,34V

39. (ITA-2018)

Considere as seguintes semirrea¢6es de oxirreducao e seus respectivos potenciais padrao na escala do eletrodo padrao de
hidrogénio (EPH):

.2CO; + 12H* + 12e” = C;HsOH + 3 H.0 E°=0,085V
.LO2 + 4H* + 4e” = 2H,0 E°=1,229V

Assinale a opgdo que apresenta a afirmagdo ERRADA sobre uma célula eletroquimica em que a semirreagdo | ocorre no
anodo e a semirreacao Il, no catodo.

a) A reagdo global é exotérmica.

b) Trata-se de uma célula a combustivel.

c) O potencial padrao da célula é de 1,144 V.

d) O trabalho maximo que pode ser obtido é, em mddulo, de 4.171 kJ por mol de etanol.

e) A célula converte energia livre da reacdo de combustdo do etanol em trabalho elétrico.

40. (ITA-2017)

Pode-se utilizar metais de sacrificio para proteger estruturas de aco (tais como pontes, antenas e cascos de navios) da
corrosao eletroquimica. Considere os seguintes metais:
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I. Aluminio

1. Magnésio

11l. Paladio

IV. Sédio

V. Zinco

Assinale a opgao que apresenta o(s) metal(is) de sacrificio que pode(m) ser utilizado(s).
a) Apenas|, lle V.

b) Apenaslelil.

c) ApenaslielV.

d) Apenas il e IV.

e) Apenas V.

41, (ITA-2017)

A 25°C, o potencial da pilha descrita abaixo é de 0,56 V. Sendo E°(Cu?*/Cu) = + 0,34 V, assinale a op¢do que indica
aproximadamente o valor do pH da solugao.

Pt(s)| Hz(g, 1 bar), H*(aq, x mol-L})| | Cu**(aq, 1,0 mol-L"Y)| Cu(s)|
a) 6,5
b) 5,7
c)3,7
d) 2,0

e)1,5

42. (IME-2017)

Com base nos potenciais-padrio de reducido (E%.d) disponiveis abaixo, determine a constante de equilibrio para a oxidagio
do ion Fe?* por oxigénio, a 25 2C, em meio acido, de acordo com a reag3o:

0:(g) + 4 H* (aq) + 4 Fe** (aq) — 4 Fe** (aq) + 2 H20 (¢)
Dados:

0:(g) +4H* +4 e — 2 H,0 (£) E9= + 1,23V

Fe* (aq)+2e™ — Fe(s) E°=-0,450V

Fe3* (aq)+3 e — Fe(s) E°=-0,0430 V

43.  (IME-2016)

Em uma célula a combustivel, reagées de oxidacdo e reducdo originam uma corrente que pode ser aproveitada, por
exemplo, para suprir a poténcia necessaria para alimentar um motor elétrico. Considere um sistema formado por uma
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célula a combustivel que utiliza hidrogénio e oxigénio, acoplada ao motor de um veiculo elétrico. Sabendo que o sistema
opera sem perdas, que a poténcia do motor é de 30 kW e que o comportamento do gas (Hz) é ideal, calcule a pressdo em
um tanque de 100 L de hidrogénio, mantido a 27 °C, de forma que esse veiculo percorra um trajeto de 100 km a uma
velocidade média de 90 km/h.

Dados a 27 °C:

H2(g) > 2H*(ag)+2e” E°=0,00V

0:2(g) +4H* (aq) +4 e~ — 2 H,0 (£) E°=1,23V

44, (ITA-2015)
E de 0,76 V a forca eletromotriz padrio, E°, de uma célula eletroquimica, conforme a reagio
Zn(s) + 2H* (aq) —> Zn* (aq) + Hz (g).

Na concentragio da espécie de Zn?* igual a 1,0 molL™ e pressdo de H: de 1,0 bar, a 25 2C, foi verificado que a forca
eletromotriz da célula eletroquimica é de 0,64 V. Nestas condi¢des, assinale a concentrac¢do de ions H* em molL™.

a)1,0x 1072
b) 4,2 x 107
c)1,0x 10
d) 1,0 x 102

e) 2,0x 1072

45, (ITA-2017)

Deseja-se depositar uma camada de 0,85 g de niquel metalico no catodo de uma célula eletrolitica, mediante a passagem
de uma corrente elétrica de 5 A através de uma solugdo aquosa de nitrato de niquel. Assinale a opgao que apresenta o
tempo necessario para esta deposi¢ao, em minutos.

a)4,3

b) 4,7

c)5,9

d)9,3

e) 17,0

46. (ITA-2014)

Em um processo de eletrodeposig¢do, niquel metalico é eletrodepositado no catodo de uma célula eletrolitica e permanece
coeso e aderido a esse eletrodo. Sabendo que a massa especifica do niquel metalico pNi, 25°C = 8,9.103kg.m3e que a
espessura total da camada eletrodepositada, medida final do processo, foi de 2,0.10 — 6m, calcule a densidade de
corrente aplicada (admitida constante), expressa em A/m?, considerando nesse processo uma eficiéncia de corrente de

eletrodeposicao de 100% e um tempo de operagao de 900s.

Dado: massa atdmica do Ni = 59u

47.  (ITA-2014)
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Agua liquida neutra (pH = 7,0), inicialmente isenta de espécies quimicas dissolvidas, é mantida em um recipiente de vidro
aberto e em temperatura constante. Admitindo-se que a pressao parcial do oxigénio seja igual a 0,2 atm e sabendo-se que
esse gas é soluvel em H20(1)e que o sistema esta em equilibrio a temperatura de 252C, pedem-se:

Escrever a equagao quimica balanceada da semirreagao que representa o processo de redug¢ao do oxigénio gasoso em
meio de agua liquida neutra e aerada.

Determinar o potencial de eletrodo, a temperatura de 252C, da semirreagao obtida no item (a), considerando as condi¢6es
estabelecidas no enunciado desta questao.

Determinar o valor numérico, expresso em kJ/mol, da variagdo de energia livre de Gibbs padrio AG0 da semirreacio
eletroquimica do item (a).

Dados:
E%2/01- = 0,401 Vepn; Vepn = volt na escala do hidrogénio
fog=/¢n/2,303

0,2 =10%*1

48. (ITA-2012)

Assinale a op¢do que corresponde, aproximadamente, ao produto de solubilidade do AgC/ (c) em agua nas condigdes-
padrao, sendo dados:

Ag (aq) + e~ = Ag (c) E°=0,799 V

AgC/l (c) +e = Ag(c) +C¢ (aq) E°=0,222V

Em que E° é o potencial de eletrodo em relag¢do ao eletrodo padrio de hidrogénio nas condi¢des padrao.
a)1.10%8

b) 1.10°'%°

¢) 1.105

d) 1.10°

e) 1.10%°

49. (ITA-2013)

E errado afirmar que, a temperatura de 252C, o potencial de um eletrodo de cobre constituido pela imersdo de uma placa
de cobre em solugido aquosa 1 mol/L de cloreto de cobre:

a) Diminui se amonia é acrescentada a solugao eletrolitica.
b) Diminui se a concentragdo do cloreto de cobre na solugao eletrolitica for diminuida.
c) Duplica se a area da placa de cobre imersa na solugao for duplicada.

d) Permanece inalterado se nitrato de potdssio for adicionado a solugdo eletrolitica tal que sua concentragdo seja 1
mmol/L.

e) Aumenta se a concentragao de ions ctiprico for aumentada na solugdo eletrolitica.
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50. (ITA-2013)

A hidrazina (N2Ha) e o tetréxido de dinitrogénio (N204) sdo utilizados na propulsao liquida de foguete. A equagdo quimica
que representa a reagao global entre esses dois reagentes quimicos é:

NzHa (£) + N20a4 (£) — N2 (g) + H20 (g)
Analisando esta reagao do ponto de vista eletroquimico:

a) Esquematize um dispositivo eletroquimico (célula de combustivel) no qual é possivel realizar a adigao quimica
representada pela equagio do enunciado.

b) Escreva as reagées quimicas balanceadas das semirreagdes anddica e catddica que ocorrem no dispositivo
eletroquimico.

51. (ITA-2014)
Considere uma célula a combustivel alcalina (hidrogénio-oxigénio) sobre a qual sdo feitas as seguintes afirmagées:

I - Sob condicdo de consumo de carga elétrica, a voltagem efetiva de servigo desse dispositivo eletroquimico é menor que
a forga eletromotriz da célula.

II- O combustivel (hidrogénio gasoso) é injetado no compartimento do anodo e um fluxo do oxigénio gasoso alimenta o
catodo dessa célula eletroquimica.

Il = Sendo o potencial padrdo dessa célula galvanica igual a 1,229 Ve (volt na escala padrdo do hidrogénio), a variagao de
energia livre de Gibbs padrido (AG°) da reac¢3o global do sistema redox é igual a —237,2 kJ.mol™.

Das afirmagdes acima, esta(3ao) CORRETA(S) apenas:
a)l.

b) 1,1l el

c)lelll.

d) .

e)llelll.

52. (ITA-2014)

Sao descritos dois experimentos:

I - Ovo cozido em agua fervente teve sua casca, de modo que parte de sua clara permaneceu em contato com esta agua,
na qual a seguir foi também imerso um objetivo polido de prata. Apés certo periodo de tempo, observou-se o
escurecimento desse objeto, que foi retirado da dgua e lavado.

Il = Em um béquer, foi aquecida agua até a fervura e adicionada uma colher de sopa de cloreto de sédio. A seguir, esta
solugdo foi transferida para um béquer revestido com papel aluminio. O objeto de prata utilizado no experimento | foi
entdo imerso nesta solugdo e retirado apds alguns minutos.

Em relagao a esses experimentos:

a) Apresente a equacao global que representa a reagao quimica ocorrida na superficie do objeto de prata no experimento |
e calcule a diferenga de potencial da reagdao quimica.

b) Preveja a aparéncia do objeto de prata apds a realizagdo do segundo experimento.
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c) Apresente a equacao global da reagdo quimica envolvida no experimento Il e sua diferenca de potencial elétrico.

Dados:

AgS(s)+2e = 2Ag(s)+S* (aq) E°=-0,691V
02(g) +4H* (aq) +4 e = 2 H,0 (¢) E°=1,229V
Al (aq)+4e = Al (s) E°=-1,662V

Ag:S (s) + 2H* +2 e~ = 2 Ag (s) + H2S (aq) E°=—0,037 V

53. (ITA-2013)

Nas condi¢cdes ambientes, uma placa de ferro metalico puro é mergulhada numa solugdo aquosa, com pH 9 e isenta de
oxigénio, preparada pelo borbulhamento de sulfeto de hidrogénio gasoso em solugao alcalina. Nesta solucao, o ferro é
oxidado (corroido) pelo ion hidrogenossulfeto com formagdo de uma camada sélida aderente e protetora sobre a
superficie desse material metalico. A adi¢do de cianeto de potassio a solugao aquosa em contato com o substrato metalico
protegido desestabiliza sua protecdo promovendo a dissolu¢ao da camada protetora formada.

Com base nessas informacoes, escreva as equagoes quimicas balanceadas das rea¢des que representam:

a) a corrosdo eletroquimica do ferro pelo ion hidrogenossulfeto, produzindo hidrogénio atdomico.

b) a dissolugdo da camada passiva sobre o ferro pelo ion cianeto.

54. (ITA-2012)

Considere os seguintes potenciais de eletrodo em relag¢do ao eletrodo padrado de hidrogénio nas condi¢des-padrio (E°):
E°(M3*|M?*) = 0,80 V e E°(M?*|M°) = - 0,20 V. Assinale a opg¢do que apresenta o valor, em V, de E° (M3*|M°):

a)-0,33
b)-0,13
c) +0,13
d) +0,33

e) +1,00

55.  (ITA-2012)

Sao feitas as seguintes afirmagdes a respeito dos produtos formados preferencialmente em eletrodos eletroquimicamente
inertes durante a eletrélise de sais inorganicos fundidos ou de soluges aquosas de sais inorganicos:

| — Em CaC/z(£), ha formagao de Ca (s) no catodo.

Il - Na solug¢do aquosa 1.10° mol.L'* em NazS04, ha aumento do pH ao redor do dnodo.
Ill - Na solug¢do aquosa 1.10°% mol.L'™* em AgNOs, ha formac¢do de O2(g) no dnodo.

IV — Em NaBr (1), ha formagao de Brz(£) no anodo.

Das afirmagGes acima, esta(ao) ERRADA(S) apenas:

a)lell
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b) 1 elll.
c) L.
d) .

e)Iv.

56. (ITA-2012)
A 25°C, a forga eletromotriz da seguinte célula eletroquimica é de 0,45V:

Pt(s) | H2 (g, 1 atm) | H* (x mol.L'?) | | KCZ (0,1 mol.L'Y) | Hg2C¢2 (s) | Hg (¢) | Pt (s)

Sendo o potencial do eletrodo de calomelano — KC/ (0,1 mol.L) | Hg2C¢ 2 (s) | Hg (£) — nas condi¢des-padrio igual a 0,28V

Prof. Thiago Cardoso

e x o valor numérico da concentragao dos ions H*, assinale a opgdao com o valor aproximado do pH da solugao.

a)1,0
b) 1,4
c)2,9
d)5,1

e)7,5

57. (ITA-2016)
Considere a reagdo descrita pela seguinte equagao quimica:

H2 (g, 1 bar) + 2 AgBr (s) — 2 H* (aq) + 2 Br~ (aq) + 2 Ag (s)

Sendo X o potencial padrado (E°) da reagdo, o pH da solugdo a 25 °C quando o potencial da reagdo (E) for Y sera dado por:

a) (X -Y)/0,059
b) (Y - X)/0,059
c) (X-Y)/0,118
d) (Y -X)/0,118

e) 2(X - Y)/0,059

58. (ITA-2017)

Assinale o op¢do que indica a técnica de quimica analitica empregada em etilometros (bafometros) que utilizam dicromato

de potassio.

a) Calorimetria.
b) Densimetria.
c) Fotometria.

d) eGravimetria.
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) Volumetria.

59. (ITA-2011)
Assinale a op¢do CORRETA que apresenta o potencial de equilibrio do eletrodo A/3* | AZ, em volt, na escala do eletrodo de
referéncia de cobre-sulfato de cobre, a temperatura de 25 °C, calculado para uma concentrag¢do do ion aluminio de 103

mol.L2.

Dados: Potenciais do eletrodo padrio do cobre-sulfato de cobre — E°(CuSO4|Cu) — e do aluminio — E° (A¢3*|Af) —, na escala
do eletrodo de hidrogénio, nas condi¢oes-padrao:

E°(CuSO4|Cu) = 0,310 V
E® (A¢3*|AL) = - 1,67V
a)-1,23

b) -1,36

c)-1,42

d) -1,98

e)-2,04

Comentario: Em geral, medem-se os potenciais em relagao ao hidrogénio. Nesse caso, deseja-se saber o potencial em
relagdo ao eletrodo de cobre. Isto é, a ddp de uma pilha formada pelo eletrodo estudado e o eletrodo padrao de cobre.

60. (ITA-2011)
Em um experimento eletrolitico, uma corrente elétrica circula através de duas células durante 5 horas. Cada célula contém
condutores eletrdnicos de platina. A primeira célula contém solu¢ido aquosa de ions Au®* enquanto que, na segunda célula,

esta presente uma solugdo aquosa de ions Cu?*.

Sabendo que 9,85 g de ouro puro foram depositados na primeira célula, assinale a op¢ao que corresponde a massa de
cobre, em gramas, depositada na segunda célula eletrolitica.

a)2,4
b) 3,6
c)4,8
d) 6,0

e)7,2

61. (ITA-2011)
Em um experimento de laboratério, cloreto de aluminio, cloreto de zinco e carbonato de sddio sdo dissolvidos,
individualmente, em trés recipientes separados contendo agua neutra aerada com pH = 7. Uma placa de ferro metalico é

imersa em cada um dos recipientes, que sdo mantidos a temperatura de 25 °C.

Admitindo-se as condigGes experimentais apresentadas acima, sao feitas as seguintes afirmac¢des em relagdo a influéncia
da hidrélise dos sais na velocidade de corrosdo das placas metalicas:

I. O cation aluminio hidratado forma solug6es aquosas que aceleram a corrosao do ferro.
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Il. As solugdes aquosas produzidas pela hidrdlise do anion carbonato inibem a corrosao do ferro.

I1l. A corrosao do ferro é inibida pela solu¢dao aquosa formada no processo de hidrélise do cation zinco hidratado.
Das afirmagGes acima, esta(3ao) CORRETA(S) apenas

a)lell

b)lelll.

c)ll.

d)liell.

e) Ill.

62. (IME - 2017 - 12 Fase)

Uma empresa de galvanoplastia produz pegas especiais recobertas com zinco. Sabendo que cada peca recebe 7 g de Zn,
que é utilizada uma corrente elétrica de 0,7 A e que a massa molar do zinco é igual a 65 g/mol, qual o tempo necessario
para o recobrimento dessa pega especial?

(Constante de Faraday: 1 F = 96500 C.mol™?)

a)4 h e 45 min.

b) 6 h e 30 min.

c) 8 h e 15 min.

d) 10 h e 30 min.

e) 12 h e 45 min.

63. (IME — 2014)

Realiza-se a eletrdlise de uma solugdo aquosa diluida de acido sulfirico com eletrodos inertes durante 10 minutos.
Determine a corrente elétrica média aplicada, sabendo-se que foram produzidos no catodo 300 mL de hidrogénio,
coletados a uma pressao total de 0,54 atm sobre a agua, a temperatura de 300 K.

Considere:

® Pressao de vapor da agua a 300 K = 0,060 atm;

e Constante de Faraday: 1 F = 96500 C.mol™%;

e Constante universal dos gases perfeitos: R = 0,08 atm.L.K2.mol™.

a)2,20A

b) 1,93 A

c)1,08 A

d)0,97 A

) 0,48 A
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64. (ITA-2007)

Um dos métodos de sintese do clorato de potassio (KC/Os) é submeter uma solugdo de cloreto de potdssio (KC/) a um
processo eletrolitico, utilizando eletrodos de platina. Sdo mostradas abaixo as semi-equagdes que representam as semi-
reag6es em cada um dos eletrodos e os respectivos potenciais elétricos na escala do eletrodo de hidrogénio nas condicoes-
padrao (E°):

Eletrodo I: C/~(aq) +3 H20 (¢) = C{Os (aq) +6 H* (aq) +6 e E°=1,45V

Eletrodo Il: 2OH (aq) + H2 (g) = H20(¢) +2e” E°=-0,83V

a) Faca um esquema da célula eletrolitica.

b) Indique o catodo.

c) Indique a polaridade dos eletrodos.

d) Escreva a equagao que representa a reagao quimica global balanceada.

65. (ITA-2007)

Considere duas placas X e Y de mesma area e espessura. A placa X é constituida de ferro com uma das faces recoberta de
zinco. A placa Y é constituida de ferro com uma das faces recoberta de cobre. As duas placas sdo mergulhadas em
béqueres, ambos contendo agua destilada aerada. Depois de um certo periodo, observa-se que as placas passaram por um
processo de corrosdo, mas nao se verifica a corrosdo total de nenhuma das faces dos metais.

Considere sejam feitas as seguintes afirmacoes a respeito dos ions formados em cada um dos béqueres:

I. Serdo formados ions Zn%* no béquer contendo a placa X.

Il. Serdo formados ions Fe?* no béquer contendo a placa X.

lll. Serdo formados ions Fe?* no béquer contendo a placa Y.

IV. Serdo formados ions Fe3* no béquer contendo a placa Y.

V. Serdo formados ions Cu?* no béquer contendo a placa Y.

Entdo, das afirmagbes acima, estio CORRETAS

a)apenas |, llelV.

b) apenas|, lll e IV.

c)apenasll, lllelV.

d) apenasii, lll e V.

e)apenasiIVeV.

66. (ITA-2007)

Duas células (I e 1) sio montadas como mostrado na figura. A célula | consiste de uma placa A(c) mergulhada em uma
solugdo aquosa 1 mol L™! em AX, que esta interconectada por uma ponte salina a uma solugdo 1 mol L"*em BX, na qual foi
mergulhada a placa B(c). A célula Il consiste de uma placa B(c) mergulhada em uma solug¢io aquosa 1 mol L™ em BX, que
esta interconectada por uma ponte salina a solugdo 1 mol L™ em CX, na qual foi mergulhada a placa C(c). Considere que
durante certo periodo as duas células sdo interconectadas por fios metalicos, de resisténcia elétrica desprezivel.
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Ponte salina Ponte salina

g
L i |
AX BX BX cx
(1mol/L) (1 moliL) (1 mollL) (1 mol/L)
CELULAI CELULAII

Assinale a opgao que apresenta a afirmagao ERRADA a respeito de fen6menos que ocorrerao no sistema descrito.
Dados eventualmente necessarios:

E°(A*| A)=0,40 V

E°(B*|B)=-0,70V

E°(C*| C)=0,80V

a) A massa da placa C aumentara.

b) A polaridade da semicélula B*/B(aq) da célula Il sera negativa.

c) A massa da placa A diminuira.

d) A concentragdo de B(aq) na célula I diminuira.

e) A semicélula A*/A(aq) sera o catodo.

67. (ITA-2007)

Considere a reagdo quimica representada pela equagao abaixo e sua respectiva forca eletromotriz nas condi¢6es-padrdo:
0:(g) +4 H" (aq) + 4 Br~(aq) == 2 Br2(g) + 2 H20 (¢) E°=+0,20V

Agora, considere que um recipiente contenha todas as espécies quimicas dessa equagao, de forma que todas as
concentrag6es sejam iguais as das condig6es-padrao, exceto a de H* . Assinale a opgao que indica a faixa de pH na qual a
reagao quimica ocorrera espontaneamente.

a)2,8<pH<3,4

b)3,8<pH<4,4

c)4,8<pH<5,4

d)5,8<pH<6,4

e)6,8<pH<7,4

68.  (ITA-2006)

Um elemento galvanico é constituido pelos eletrodos abaixo especificados, ligados por uma ponte salina e conectados a
um multimetro de alta impedancia.

Eletrodo A: Placa de chumbo metalico mergulhada em uma solugdo aquosa 1 mol L™ de nitrato de chumbo.

Eletrodo B: Placa de niquel metélico mergulhada em uma solug¢do aquosa 1 mol L de sulfato de niquel.
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Apos estabelecido o equilibrio quimico nas condig6es-padrdo, determina-se a polaridade dos eletrodos. A seguir, sdo
adicionadas pequenas porgoes de Kl sélido ao Eletrodo A, até que ocorra a inversao de polaridade do elemento galvanico.

Dados eventualmente necessarios:

° Produto de solubilidade de Pbl:: Kes(Pbl ) = 8,5.107°

o Potenciais de eletrodo em relagdo ao eletrodo padrao de hidrogénio nas condi¢des-padrao:
E°(Pb | Pb*)=-0,13 V

E° (Ni | Ni*)=-0,25V

E°(IF| 12)=-0,53V

Assinale a opg¢do que indica a concentragdo CORRETA de KI, em mol L%, a partir da qual se observa a invers3do de
polaridade dos eletrodos nas condi¢Ges-padrao.

a)1,0.1072
b)1,0.1073
c)1,0.10™*
d)1,0.10°°

e)1,0.10°

69. (ITA-2006)

Duas células (1 e 1l) sio montadas como mostrado na figura. A célula | contém uma solugdo aquosa 1 mol L™ em sulfato de
prata e duas placas de platina. A célula Il contém uma solugdo aquosa 1 mol L™ em sulfato de cobre e duas placas de
cobre. Uma bateria fornece uma diferenga de potencial elétrico de 12 V entre os eletrodos la e llb, por um certo intervalo
de tempo. Assinale a op¢ao que contém a afirmativa ERRADA em relagdo ao sistema descrito.

{0

Ag,SO, 1mol L™ CuS0, 1 mal L™
Célula | Célula Il

a) Ha formagao de 02 (g) no eletrodo Ib.

b) H4 um aumento da massa do eletrodo la.

c) A concentragdo de ions Ag* permanece constante na célula l.
d) Hd um aumento de massa do eletrodo lla.

e) A concentragdo de ions Cu?* permanece constante na célula Il.

70. (ITA —2005)

AULA 20 — ELETROQUIMICA

80



; Estratégia

Militares

Prof. Thiago Cardoso

Dois copos (A e B) contém solugdo aquosa 1 mol L™ em nitrato de prata e est3o conectados entre si por uma ponte salina.

Mergulha-se parcialmente um fio de prata na solugao contida no copo A, conectando-o a um fio de cobre mergulhado
parcialmente na solugao contida no copo B. Apds certo periodo de tempo, os dois fios sao desconectados. A seguir, o
condutor metalico do copo A é conectado a um dos terminais de um multimetro, e o condutor metalico do copo B, ao
outro terminal.

Admitindo que a corrente elétrica nao circula pelo elemento galvanico e que a temperatura permanece constante, assinale

a opgdo que contém o grafico que melhor representa a forma como a diferenga de potencial entre os dois eletrodos (AE =
Ea — Eg) varia com o tempo.

a) b)

d)

71. (ITA -2005)
Considere o elemento galvanico representado por:

Hg(/) | eletrdlito || CI (solugdo aquosa saturada em KC/) | HgzCl2 (s) | Hg(/)

AULA 20 — ELETROQUIMICA

81



; Estratégia

Militares

Prof. Thiago Cardoso

a) Preveja se o potencial do eletrodo representado no lado direito do elemento galvanico sera maior, menor ou igual ao
potencial desse mesmo eletrodo nas condig6es-padrao. Justifique sua resposta.

b) Se o eletrélito no eletrodo a esquerda do elemento galvanico for uma solugdo 0,002 mol L™ em Hg?* (aq), preveja se o
potencial desse eletrodo sera maior, menor ou igual ao potencial desse mesmo eletrodo nas condi¢ées-padrao. Justifique
sua resposta.

c) Faga um esbogo grafico da forma como a forga eletromotriz do elemento galvanico (ordenada) deve variar com a

temperatura (abscissa), no caso em que o eletrodo do lado esquerdo do elemento galvanico seja igual ao eletrodo do lado
direito nas condigdes- padrao.

72. (IME - 2006)
Os eletrodos de uma bateria de chumbo sao de Pb e PbO:. A reagao global de descarga é:
Pb + PbO2 + 2 H2SO4 — 2 PbSO4 + 2 H20.

Admita que o “coeficiente de uso” seja de 25%. Este coeficiente representa a fragao de Pb e PbO: presente na bateria que
sdo realmente usados nas rea¢oes dos eletrodos.

Calcule:

a) A massa minima de chumbo em quilogramas (incluindo todas as formas em que se encontra esse elemento) que deve
existir numa bateria para que ela possa fornecer uma carga de 38,6.10* C.

b) O valor aproximado da variagdo da energia livre da reagdo, sendo de 2,00V a voltagem média da bateria quando fora de
uso.

Dado: massa molar do Pb = 207,2 g/mol.

73. (IME - 2001)

Construiu-se uma célula eletrolitica de eletrodos de platina, tendo como eletrélito uma solu¢do aquosa de iodeto de
potassio. A célula operou durante um certo intervalo de tempo sob corrente constante de 0,2A. Ao final da operagdo, o
eletrdlito foi completamente transferido para um outro recipiente e titulado com solugdo 0,1M de tiossulfato de sédio

(NazS203).

Sabendo-se que foram consumidos 25mL da solugdo de tiossulfato na titulagao, determine o tempo durante o qual a célula
operou.

Dados: Constante de Faraday, F = 96.500C
S406>™ + 2e™ = 25,03 E°=0,08 V

2+2e"=2I" E°=0,54V

74.  (IME-2004)

Uma pilha de combustivel utiliza uma solu¢do de KOH e dois eletrodos porosos de carbono, por onde sdao admitidos,
respectivamente, hidrogénio e oxigénio. Este processo resulta numa reagdo global de combustado que gera eletricidade.

Considerando que a pilha opera nas condi¢6es padrao:
a) Calcule a entropia padrdo de formagdo da agua liquida;

b) Justifique por que a reacgdo da pilha é espontanea;
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c) Avalie a variagao da entropia nas vizinhangas do sistema.
Dados: Potenciais de redugao nas condi¢des padrao

Outras informacgdes:

Calor de formagao da agua liquida: -285,9 kJ/mol;

1F =96500 C;

Relagdes termodinamicas:

AG® = — nFE®

AG? = AH? - TAS®

Constante ebulioscépica (Keb) da agua: 0,52 K.kg/mol;

Densidade da agua: 1,00 kg/L.

75.  (IME-2008)

Uma amostra de 0,512 g de uma liga metalica AZ-Zn reage com HC/, recolhendo-se o gas formado. Apds a total dissolugao
da amostra, o gas recolhido é seco, resfriado e submetido a um processo de compressdo representado pela reta AB no
diagrama P-V. Sabendo que a temperatura maxima ao longo do processo de compressao é de 298 K, determine o teor de
aluminio nesta amostra. Considere que o gas se comporta idealmente.

P(atm)
0,90
0,60
N\ A

-

025 040 V()

76.  (IME-2008)

A hematita (Fe203), a magnetita (FesOa) e limonita (2Fe203.3H20) sdo os principais minérios de ferro encontrados na
natureza. Estes minérios contém, normalmente, pequenas quantidades de impurezas.

Um frasco sem rotulo contém um dos trés minérios citados. Para se determinar qual, pesou-se uma amostra de 0,500 g.
Esta amostra reagiu com HC/ concentrado sob aquecimento. Apés a dissolugdo completa da amostra, um pequeno excesso
de HC/ foi adicionado a solugdo remanescente. A seguir, a solugdo foi tratada com cloreto de estanho (ll). Considere que as
impurezas ndo foram reduzidas pelos ions estanho (ll). O pequeno excesso de cloreto de estanho (1) foi eliminado através
da adigdo de cloreto mercurico, formando um precipitado branco que nao interferiu nas reagdes subsequentes. Logo em
seguida, a mistura foi titulada por 12,80 mL de uma solugdo de permanganato de potassio até a formagdo de uma
coloragao violeta persistente.

Sabendo que 10,00 mL dessa mesma solu¢do de permanganato foram titulados por 5,00 mL de solu¢do de oxalato de sddio
0,5 M, determine qual dos minérios esta contido no frasco sem rétulo. Justifique sua resposta.

Dados (IME-2008): Potenciais padrio de redugao em solugdo aquosa (meio acido) a 25°C (em volts):

E% (A3 |Af) = 1,66 V
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E° (2 COz| C2042) =-0,20 V
E® (Fe3* | Fe?*) = 0,77 V

E° (Fe?* | Fe) =—0,44 V

E° (MnOs™ | Mn?*) = 1,52V
E° (Sn* | Sn?*) =—0,14V

E%(zn?* | Zn)=-0,76 V

77. (IME - 2010)

O aluminio é o metal mais empregado pelo homem depois do ferro. E o elemento metalico mais abundante na crosta
terrestre (8,29% em massa) e nao existe naturalmente na forma livre, sendo o minério silico-aluminato seu composto
natural mais importante.

Apresenta propriedade anfotérica, isto é reage tanto com acidos quanto com bases.

Partindo da equagao apresentada abaixo, responda o que se pede:

NaNOs (aq) + A4 (s) + NaOH (aq) + Hz20 (¢) — NHs (aq) + Na[A¢(OH)4] (aq)

a) a equagdo da semi-reacgao de oxidagao i6nica balanceada (carga e massa) com os menores coeficientes inteiros
possiveis.

b) a equagdo da semi-reagao de reducgdo ionica balanceada (carga e massa) com os menores coeficientes inteiros possiveis.
c) a equagdo total balanceada (carga e massa) com os menores coeficientes inteiros possiveis.

d) o ion oxidante.

e) a formula do redutor.

f) o nome da espécie resultante da oxidagao.

g) a classificacdo, segundo o conceito de acido e base de Lewis, da espécie resultante da redugdo.

78.  (IME-2015)

Uma pequena industria farmacéutica constatou que a agua destinada aos seus processos produtivos encontrava-se
contaminada por ferro. O técnico responsavel pelo laboratério de controle de qualidade coletou uma amostra de 50 mL da
agua de processo e realizou uma titulagido com solugdo padronizada 0,025 mol/L de KMnOs, em meio acido. A medida em
que a reagao progredia, o técnico observou que a coloragdo violeta-escuro, caracteristica da solugdo de permanganato de
potéassio adicionada, tornava-se rapidamente clara, sinalizando a redu¢do do MnO4~ a Mn?* por Fe?*. Apés a adi¢do de 40
mL de titulante, a cor violeta do permanganato de potassio passou a prevalecer, indicando que todos os ions Fe?* haviam
sido consumidos ao serem oxidados a Fe3*. A seguir, a amostra foi tratada com zinco metalico, de modo que todos os ions
Fe3* foram convertidos em ions Fe?*. Em um (ltima etapa, foram adicionados 60 mL da mesma solu¢do de KMnOs,
oxidando todos os ions Fe?* a Fe**. Determine as concentra¢des molares de ions Fe?* e Fe** na amostra inicial.

79. (ITA —1983)

Num copo contendo 200,0 cm? de solugio 0,400 mol de NaC{ em agua, sdo introduzidos dois eletrodos. Um é uma chapa
de platina e outro uma chapa de prata. Ligando os eletrodos a um gerador elétrico, nota-se o seguinte:

| — da platina se desprende hidrogénio gasoso de acordo com:
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2 H20 (solugao) + 2e” — Hz (g) + 20H" (solugao)

Il - sobre a prata se deposita AgC/ insoltvel de acordo com:
Ag (s) + C/~ (solugdao) — e+ AgC/ (s)

Assinale a unica alternativa FALSA:

a) Il corresponde a uma oxidagdo.

b) Il ocorre no anodo.

c) Il ocorre no eletrodo ligado ao pélo negativo do gerador.
d) na solugao os anions migram do catodo para o anodo.

e) apesar da eletrdlise, o total do nlimero de anions dissolvido permanece constante.

80. (ITA-1983)

Num copo contendo 200,0 cm® de solugdo 0,400 mol de NaC/ em agua, sdo introduzidos dois eletrodos. Um é uma chapa
de platina e outro uma chapa de prata. Ligando os eletrodos a um gerador elétrico, nota-se o seguinte:

| — da platina se desprende hidrogénio gasoso de acordo com:
2 H:20 (solugao) + 2e~ — H2z (g) + 20H" (solugao)

Il = sobre a prata se deposita AgC/ insoltivel de acordo com:
Ag (s) + C/~(solugdao) — e+ AgC/ (s)

Pergunta: A corrente constante que circula pela célula eletrolitica sendo igual a 0,500 A, calcule quantos minutos o circuito
precisa ficar ligado para que se forme 0,040 mol de OH —.

81.  (ITA-2000)

Corrente elétrica flui através do circuito, representado na figura abaixo, quando a chave S é "fechada".

/S

[ PonteFSélma i ]

N 7

o [ @
= M‘l ozsie 2 _ — MQ —
M,*(aq) M," (aq) I

Assinale a opgdo que contém a afirma¢dao ERRADA a respeito do que ocorre no sistema apds a chave S ter sido "fechada".
a) O fluxo de corrente elétrica ocorre no sentido semicélula Il — semicélula I.
b) A diferenca de potencial entre os eletrodos M2/ Mz* (aq) e M1/ M1* (aq) diminui.

c) O eletrodo M1/ M1* (aq) apresentara um potencial menor do que o eletrodo M2/ M:" (aq).
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d) Ao substituir a ponte salina por um fio de cobre a diferenca de potencial entre os eletrodos sera nula.

e) A concentragdo de ions Mz* (aq) na semicélula Il diminui.

82. (ITA —2003)
Considere o elemento galvanico mostrado na figura abaixo:

s

—

Poute Salina

A B

0 semi-elemento A contém uma solugdo aquosa, isenta de oxigénio, 0,3 mol/L em Fe?* e 0,2 mol/L em Fe3*.

0 semi-elemento B contém uma solugdo aquosa, também isenta de oxigénio, 0,2 mol/L de Fe?* e 0,3 mol/L em Fe3*. M é
um condutor metalico (platina). A temperatura do elemento galvanico é mantida constante num valor de 25°C. A partir do
instante em que a chave "S" é fechada, considere as seguintes afirmagoes:

I - O sentido convencional de corrente elétrica ocorre do semi-elemento B para o semi-elemento A.

Il - Quando a corrente elétrica for igual a zero, a rela¢do de concentra¢des [Fe3*]/[Fe?*] tem o mesmo valor tanto no semi-
elemento A como no semi-elemento B.

Il - Quando a corrente elétrica for igual a zero, a concentrac¢do de Fe?* no semi-elemento A sera menor do que 0,3 mol/L.

IV — Enquanto o valor da corrente elétrica for diferente de zero, a diferenca de potencial entre os dois semi-elementos sera
maior do que 0,118 log (3/2).

V - Enquanto corrente elétrica fluir pelo circuito, a relagio entre as concentragdes [Fe3*]/[Fe?**] permanece constante nos
dois semi-elementos.

Das afirmagodes feitas, estao CORRETAS:
a) apenas |, Il e lll.

b) apenas |, llelV.

c) apenaslile V.

d) apenasiVeV.

e) todas.

83. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)
A bateria de um drone é conhecida como bateria de litio-polimero, cujas rea¢des sao representadas a seguir:
Co0: + Li* + e” — LiCo0:2

LiCe — Cs+ Li* + e~

AULA 20 — ELETROQUIMICA 86



; Estratégia

Militares

=

Prof. Thiago Cardoso

A depender da diferenga de potencial a que a bateria esteja submetida, é possivel a produgdo de compostos

intermediarios LixCoO2,em que 0 < x < 1.
A respeito dessa bateria, sao feitas as seguintes afirmagoes:
| - A bateria deve ter uma membrana que seja permeavel a ions litio.

Il - No catodo, o litio sofre redugao.

11l - O nimero de oxida¢ao do cobalto nos compostos LixCoO: varia de +3 a +4.

IV — 0 acumulo de LiCoO: pode provocar a oxidagao do litio a Liz0.
Das afirmagGes acima, estdo correta (s):

a) Apenas |, Il elll.

b) Apenas | e lll.

c) ApenaslelV.

d) Apenas i elll.

e)l, 1, llelV.

84. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Um eletrodo de hidrogénio e platina, submetido a pressdo parcial igual a 0,5 atm, é mergulhado em uma solugdo aquosa
desconhecida, cujo pH se deseja determine. Outro eletrodo de cobre metalico é mergulhado em uma solugao aquosa 0,2
mol/L de sulfato de cobre. Sabendo que o potencial medido foi igual a 0,67 V, determine o pH da solugdo aquosa.

Dado: Cu?** (aq) +2e~— Cu(s) E°=0,34V
a)1,3
b) 1,9
c)2,6
d) 3,8

e) 5,0

85. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

O ion Fe?* apresenta um papel muito importante no metabolismo das células humanas, porém, o ion Fe3* é o estado de
oxida¢do mais comum do ferro na natureza. Por esse motivo, o ion Sn** é bastante utilizado para promover a redugdo do
ferro em laboratério para aumentar o teor de Fe?*. S3o conhecidos os seguintes potenciais de redugio:

Fe**(ag)+2 e~ — Fe (s) E°=-0,44V
Fe** (aq)+3 e~ — Fe(s) E°=-0,037 V
Sn* (aq) +2 e~ — Sn?* (aq) E°=+0,13 V

Calcule o AG? da reagdo de redugdo do ferro de +3 para +2 pelo Sn*

86. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)
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A medida do potencial de redugdo da agua do aquario é uma medida muito importante, pois se relaciona com a
quantidade de oxigénio dissolvido na agua. Sabendo que o potencial de redugao da dgua de um aquario é igual a 300 mV
medido em relagao ao seguinte eletrodo padrao:

0:(aq) + 2 H20 (I) + 4e- — 4 OH (aq) E°=0,00V

Sabendo que o pH da agua do aquario é igual a 8,3, determine a concentracido em mg/L de oxigénio dissolvido na dgua do
aquario.

Dado: log 2 =0,30.

87. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Uma pilha é construida por duas solu¢des aquosas de 100 mL com concentragio igual a 1 mol/L de sulfato de cobre e dois
eletrodos de cobre. Para induzir a uma diferenga de potencial, de modo a promover a deposi¢ao de cobre metalico
praticamente puro sobre um dos eletrodos, sdo injetados 100 mL de uma solugdo aquosa de amdnia 5,0 mol/L. A aménia
reage com o cobre por complexagdo formando o ion complexo [Cu(NH3)4]?*, observando-se uma diferenga de potencial
igual a 0,295 V. Determine a constante de formagao

a) 1.10°

b) 4.10°

c) 8.10°

d) 4.10%°

e) 8.10°

88. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

O acido nitrico é um poderoso agente corrosivo para diversos metais. Para o estudo do poder de corrosao desse acido,
considere os seguintes dados:

Potenciais de Redu¢dao dos Metais:

Fe?* (aq) + 2e” — Fe (s) E°=-0,44V

Cu?* (aq) +2e” — Cu (s) E°=0,34V

Equacdes de Redugdo do Acido Nitrico

2 H*(aq) + NOs (ag) +e"— NO2+H.0 (¢) E°=0,96V

4 H*(aq) + NOs (aq) +3e”— NO+2H0(¢) E°=0,80V
Considere, ainda, as reagdes de hidrolise:
0:(g)+4H*+4e-— 2H.0(¢) E°=1,23V

2H*+2e” — H2 (g) E°=0,00V

A respeito dessa situagao, sao feitas as seguintes afirmacgoes:
I - A reagdo produzira NO2 quando a concentragio de acido nitrico for superior a 1072 mol/L.

11— O cobre s6 pode ser corroido por uma solugao de acido nitrico pura com pH superior a 3,5.
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Il - A oxida¢do de metais por acido nitrico é acompanhada pela liberagdo de gas hidrogénio.
IV — Uma solugdo de nitrato de potassio 1 mol.L™* é capaz de oxidar o ferro, mas ndo o cobre.
Das afirmagdes acima, esta(ao) CORRETA(S):

a) Apenaslell

b) Apenas |, lll e IV.

c) ApenaslelV.

d) Apenas i, lll e IV.

e) Apenas i elll.

89. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Um eletrodo de cobre metalico e um eletrodo de grafite sao mergulhados em uma solugdo aquosa de cloreto de ferro (ll),
de modo a provocar a eletrdlise da solugdo até que a solugao perdesse a cor.

e

Dados:

Fe?* (aq) +2 e — Fe(s) E°=-0,76 V

Assinale a alternativa que indica a substancia presente na solu¢do aquosa final:
a) Cloreto de ferro (ll).

b) Carbonato de ferro (Il).

c) Gas carbonico.

d) Acido cloridrico.

e) Hidréxido de ferro (Il).

90. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Uma forma muito eficiente de produzir o cobre metalico praticamente puro é por meio de um eletrodo de concentragdo,
que consiste em um eletrodo de cobre mergulhado em duas solugées aquosas de sulfato de cobre.
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Em uma industria, foi construida uma pilha com 500 mL de uma solugdo aquosa de sulfato de cobre 1 mol/L no béquer A e
100 mL da mesma solugdo no béquer B. Ao béquer B, foi adicionada uma 400 mL de uma solugio aquosa 1,25 mol/L de
amonia.

Sabendo que o cobre reage com a aménia por meio da seguinte rea¢ao de complexacao:

Cu? (aq) + 4 NHz (aq) — [Cu(NHs)4s]** (aq) K = 1013

Assinale a alternativa que indica a diferenga de potencial surgida entre os dois eletrodos:

a) 0,27V

b) 0,32V

c)0,45V

d) 0,54 VvV

e) 0,64V

91. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

A agua régia é uma mistura de acido nitrico e acido cloridrico concentrados. Ela é capaz de dissolver muitos metais nobres,
como ouro.

Au* (aq)+3 e — Au(s)E°=1,50V
AuCls (aq) +3 e — Au(s) +4 Cl~(aq) E° = +1,00 V
NOs~(aq) + 4 H*(aq) +3e~— NO (g) + 2 H20 (1) E°= 0,96 V

Considerando os potenciais de redugao acima, explique por que a agua régia é capaz de dissolver o ouro.

92. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Um dispositivo eletroquimico pode ser utilizado para a medida do produto de solubilidade de sais pouco soltveis. Para
isso, construiu-se uma pilha com dois lados: o primeiro foi um eletrodo de cobre imerso em uma solugdo 0,1 mol/L de
Cu?*; 0 segundo foi um eletrodo de zinco imerso em uma solugdo 0,1 mol/L de Zn?*.

No primeiro eletrodo, foi borbulhada uma solu¢ao aquosa de H:S. Sabendo que o pH da solugao foi mantido iguala 7 e
que, na solugdo saturada de H:S, a concentracdo do gas dissolvida é igual a 0,1 mol/L, determine o produto de solubilidade

do CusS.

Sabendo que a forga eletromotriz da pilha medida foi igual a 0,67 V, em que o eletrodo de cobre serviu como catodo,
determine o produto de solubilidade do Kps.

Dados: Ka1 = 1077; Ka2 = 107; log 2 = 0,30.
Cu*(aq)+2e — Cu(s)E°=0,34V

Zn* (aq)+2e — Cu(s) E°=-0,76 V

93. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

As pilhas alcalinas sdo bastante utilizadas em equipamentos que exigem trabalho continuo e duradouro, como relégios de
pulso e calculadoras eletrdnicas. Uma das pilhas mais usadas é a de niquel/cadmio.
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Considere uma pilha de niquel-cadmio operando nas condigdes padrdo. Ela é constituida por dois eletrodos imersos numa
pasta de hidroxido de potassio.

Cd(OH)2 (s) + 2e"— Cd (s) + 20H (aq) E°=-0,40 V

NiO(OH) (s) + H20 (¢) + e — Ni(OH)2 (s) + OH (aq) E°=0,80 V

A dissocia¢do da dgua pode ser observada peloe feito das seguintes semirreagées:
2 H,0 () + 2 e — Ha(g) + 2 OH (aq) E° = -0,83 V

H,0 (¢) +% 02 (g) +2e~— 2 OH (aq)E°= 0,40 V

Sejam feitas as seguintes afirmagGes a respeito dessa bateria:

I - O potencial da célula é independente do pH.

Il - Se a bateria for armazenada carregada, ha um risco bem maior de se produzir gas oxigénio do que gas hidrogénio,
causando estufamento da bateria.

Il — Recarregar a bateria é também um processo que pode contribuir para o seu estufamento.

Das afirmagGes acima, esta (30) CORRETA(S):

a) Apenas I.

b) Apenaslell.
c) Apenas Il.

d) Apenas lielll.
e)l, el

94, (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Um dispositivo eletroquimico foi construido nas CNTP com um eletrodo de prata imerso em uma solugdo aquosa de
sulfato de sddio em que havia um precipitado de cloreto de prata disperso.

A fim de reduzir o precipitado, construiu-se um segundo eletrodo de platina e hidrogénio, cuja pressdo parcial é mantida
constante e igual a 1 bar, e ele foi imerso em outra solugdo aquosa de sulfato de sédio.

Hz(g, 1 bar) = 2H* (aq) + 2e "E°= 0,000 V
PbCl2(c)+2e = 2 Pb(s) +2C¢ (aq) E°=-0,222V
Determine o pH final da solugao.

a) 1,88

b) 2,82

c) 3,76

d) 4,54

e) 5,64
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0,53V
E
1,21V
1,08 V
2.10%
0,80 V
1,151V

5,15 g de sddio e 15,9 g de cloro

W O NS U AR WNR

C

[y
S
>

11.0,383 Vv
12.8

13.D

14.8

15.C

16.A

17.D

18.¢

19.A
20.A

21.8

22.8

23.C

24.D
25.D

26.C

27.8
28.1,27 cm
29.E

30.8

31. Discursiva

32.a)-0,02 V; b) 17,4 ki/mol; c) trabalho
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33.0,76 V
34.36,6%
35.E

36.E

37.cC
38.4.10"
39.D

40.A

41.c
42.10*
43.124 atm
44.8

45.D
46.64,7 A/m?
47.-310,7 ki/mol
48.8

49.8

50. discursiva
51.8
52.discursiva
53. discursiva
54.C

55.C

56.C

57.8

58.C

59.C

60.C

61.A

62.C

63.8

64. discursiva
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65.8

66.E

67.A

68.A

69.C

70.8

71. discursiva
72.-38,6 kl/mol
73.1206,25s
74. discursiva
75.10,5%

76. magnetita
77.discursiva
78.[Fe?*] = 0,10 mol/L; [Fe**] = 0,05 mol/L
79.D
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80.128 min 40 seg
81.c

82.A

83.8

84.8

85.-173,7 kJ/mol
86.51,2 mg/L
87.D

88.C

89.t

90.8

91. discursiva
92.2,5.10%
93.t

94. A
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7. Lista de Questoes Comentadas

7.1. Lista de Questoes Nivel |

12, (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Sendo dados os seguintes potenciais padrao de redugao:
V?*(aq)+2e~— V(s) E°=-1,13V

V3* (aq) + e~ — V?* (aq) E°=-0,26 V

Qual o potencial padrio de redugio para a redugdo do V3*(aq) para o V(s)?

V¥*(aq)+3e — V(s) E®=?

a)-0,70 Vv
b) -0,84 V
c)-0,87V
d)-1,39V
e)-1,65V

Comentarios:

Forma dados os seguintes potenciais. Observe que a reacdo pedida corresponde a soma das duas
reacOes, cujos potenciais foram dados.

V?*(aq) +2e~ - V(s) E°= —1,13V

V3t(aq) + e~ - V?*(aq) E°= —0,26V

V3*(aq) +3e™ - V(s) E° =7
Nao podemos somar duas equac¢des e somar seus potenciais, pois o potencial é uma grandeza
intensiva, portanto, ndo segue a Lei de Hess.

No entanto, a Lei de Hess se aplica a Energia Livre de Gibbs, que é uma grandeza bastante
relacionada ao potencial.

AG = —nFE

Vamos escrever nas reagoes.

V2*t(aq) +2¢” »V(s) E°= —1,13V AGY = —2.F.(-1,13)

V3*t(aq) + e~ > V¥ (aq) E°= —0,26V AGY = —1.F.(-=0,26)
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V3t(aq) +3e™ - V(s) E° =7 AGY = —3FEY

Logo, somando as duas semirreacdes do enunciado, obtemos a semirreacdo desejada:
AG3; = AG, + AG, =
—3FE; = —2.F.(—1,13) — 1.F.(—0,26)
Podemos trocar o sinal da reagdo e simplificar a constante de Faraday.
3E; = 2.(-1,13) + 1.(—0,26) = —2,26 — 0,26 = —2,62
Basta isolar o Es.
2,52

E; = = —0,84
3 3
Gabarito: B
13. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)
Considere o seguinte esquema:
Cu Zn Cu Cu
> |+ - - +
4
CuS04(aq) 1mol. L™t / 1 11 | \Y;

ZnS0,(aqg)1 mol. L™ CuS0,(aq) 1 mol.L™!

Dados:

Cu?* (aq) +2e"— Cu(s) E°=0,34V

Zn** (aq) +2e- — Zn (s)E°=-0,76 V

2H* (aq) + 2e” — H2(g) E°= 0,00 V

4 0H — 2H,0 (£)+ 0 (g) +4e" E°=-0,40 V

A respeito dessa situa¢ao, pode-se afirmar que:

a) No eletrodo |, acontecera a redugao da agua.

b) No eletrodo I, acontecera aumento da massa de zinco.
c) No eletrodo Ill, acontece redugdao da massa de cobre.

d) No eletrodo IV, acontece redugao da massa de cobre.
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e) A agua sofre oxidagao e redugao em dois pontos diferentes do sistema.

Comentarios

O par de eletrodos | e |l forma a conhecida pilha de Daniell, em que o cobre se reduz e o zinco se
oxida.

Cu®t(aq) + 2e™ - Cu (s) E° = 40,34V

Zn (s) » Zn**(aq) + 2e~ E° = 40,76V

Cu?*(aq) +Zn(s) » Cu(s) + Zn**(aq) E°=1,10V

Portanto, no eletrodo |, ocorre aumento da massa de cobre. A pilha de Daniell, portanto, criard
um fluxo de elétrons.

Cu _ZrT Cu El:
»| + - - +

| 4 4
CuS04(aq) 1mol.L™* / I n | IV

ZnS04(aq)1 mol.L™*  CuS0,(aq) 1 mol. L™}

No eletrodo lll, ocorrerd reducdo. Porém, devemos decidir quem vai se reduzir: o cobre ou a
molécula de agua. Para isso, devemos consultar os potenciais de reducao.

maior prioridade Cu?*(aq) + 2e~ - Cu(s) E°=+40,34V
2H* +2e” - H, (g) E° = +0,00V

O cobre se reduz preferencialmente a dgua, pois apresenta maior potencial de reducdo. Portanto,
no eletrodo Ill, também acontecera deposicdo de cobre.
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No eletrodo IV, por sua vez, ocorre oxidacdo. Portanto, ndo ha a possibilidade de se formar cobre.
Nesse eletrodo, haverd a competicao pela oxidagdo entre o cobre e os ions da dgua. Para decidir quem
vai efetivamente se oxidar, devemos consultar os potenciais de oxidacao.

maior prioridade Cu (s) » Cu?*(aq) + 2e~ E°=-0,34V

40H™ - 2H,0 (1) + 0,(g) + 4e~ E° = —0,40V

Sendo assim, é o cobre novamente que se oxida. Logo, no eletrodo IV, havera reducdo da massa
de cobre.

Portanto, ocorre aumento da massa de cobre nos eletrodos | e lll.

Gabarito: D

14. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Sendo conhecidos os seguintes potenciais de redugao:
Aud*+2e = Au*E°=1,50V

Aut+e = Au(s)E°=1,69V

Determine o potencial de redugao da seguinte reagao:
Au** +3 e = Au(s)E®=?

a) 0,19

b) 1,56

c) 1,60

d) 3,19

e) 4,69

Comentarios

N3o podemos aplicar a Lei de Hess diretamente para os potenciais, porque o potencial é uma
grandeza intensiva.

Ault +2e” S Aut EY = +1,50V AG)

—2.F.1,50

+ Aut+ e S Au Ej = +1,69V AG) =-1.F.1,69

Audt + 3e" S AU E) =7 AGY, = —=3.F.EY;

Porém, podemos aplicar a Lei de Hess para a Variagdao de Energia Livre de Gibbs. Podemos dizer:

AGY, = AG? + AG)
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—3.F.E}; = —2.F.1,50 - 1.F.1,69
Simplificando tudo por (—F), temos:
+3.E}; = +2.1,50 + 1.1,69

+21,50 + 1.1,69 3+1,69 4,69
“ i = 3 T3 T3

=~ 1,56

Gabarito: B

15. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

A bateria de chumbo-acido é bastante utilizada em automdoveis. Ela é preparada com dois eletrodos: o
primeiro contém chumbo sélido imerso em uma solu¢do aquosa concentragao de acido sulfurico. O
segundo contém o6xido de chumbo (IV) também imerso em uma solu¢ao aquosa concentrada de acido
sulfurico.

Considere uma bateria operando nas condigées padrao. As reagdes de meia célula e seus respectivos
potenciais-padrao de eletrodo, a 298 K, sao:

Pb (s) + HSO4™ (aq) + H20 (¢) — PbSOa(s) + H* (aq) + 2 e” E°=+0,35 V
PbSO4(s) + 5 H20 (¢) — PbO> (s) + HSO4~ (aq) + 3 H*(aq) + 2 e" E®=-1,68 V

Durante a descarga da bateria, reagdes acessdrias podem acontecer. Entre elas, a decomposicao da
molécula de agua.

O:2(g)+4e+4H" - 2H,0({)E°=1,23V

Determine o maior valor de pH em que a bateria deve operar, de modo a evitar a decomposi¢ao do
solvente:

a)3,8
b) 5,4
c)7,6
d) 9,2
e) 15,2

Comentarios

A reagdo caracteristica da pilha é a seguinte, em que o PbO; se reduz a PbSOa.

Pb (s) + HSO; (aq) + H,0(1) > PbSO,(s) + H*(aq) + 2 e~ E®= 4035V

Pb0,(s) + HSO; (aq) + 3 H*(aq) + 2e~ - PbS0,(s) + 5 H,0(1) E°= +1,68V

Pb(s) + PbO,(s) + 2 HSO; (aq) + 2H*(aq) — 2 PbSO,(s) + 4 H,0(I) E° = +2,03V

Observe que a reacdo do catodo pode criar uma pilha com a reacdo de quebra da molécula de
agua, liberando oxigénio (02).

Pb0,(s) + HSO; (aq) + 3 H*(aq) + 2e~ —» PbS0,(s) +5H,0() E°= +1,68V
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1
H,0 —>§02(g)+2e_+2H+(aq) E®= -1,229V

1
Pb0,(s) + HSO; (aq) + H*(aq) — PbS0,(s) + 4 H,0 (1) + 502(9) E°= —0,45V

Usando a Equagao de Nernst:

o 0,059
E=E"—- - -log Q

O solvente sera estdvel enquanto o potencial total da pilha for negativo.

0,45 0’0591 Polz/z <0
' 2 B\[HSO; 1[H*]

Como o eletrodo opera nas condi¢des padrdo, usamos que a pressao parcial do oxigénio é igual a
1 atm. Utilizando o fato de que todo o ion HSO4~ e os ions H* sdo provenientes da ionizagdao do acido
sulfdrico, temos:

0,059 1

B -log (W) < 0,45
0,059 1

—T' 2 10g<m> < 0,45

Pela definicdo de pH, temos:
+0,059.pH < 0,45
Dessa forma, extraimos o pH em que o solvente é estavel.
0,45
0,059

Portanto, o solvente sera estavel para pH < 7,6.

pH < 7,6

Gabarito: C

16. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Uma amostra de minério de ferro, que é constituida por uma mistura de FeO e Fe,03, foi tratada com
uma solug¢do aquosa 0,1 mol/L permanganato. Na primeira etapa do processo, foi gasta uma aliquota
de 20 mL dessa solugao.

Na segunda etapa do processo, o restante do minério foi tratado com Sn?*, utilizado como agente
redutor. A seguir, foi feito um novo tratamento com a mesma solugdo aquosa de permanganato de
potassio, gastando, dessa vez, 50 mL de solugao.

Assinale a alternativa que indica os percentuais de FeO e Fe>03 na amostra.
Dados:

Fe?* (aq)+2e~— Fe(s)E°=-0,44V

Fe3*(aq)+1e~— Fe?* (s) E®=+0,77V
Sn?*(aq)+2e~—Sn(s)E°=-0,41V
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a) 18,7%
b) 25%
c)37,5%
d) 50%
e) 62,5%

Comentarios

Embora a questdo seja muito complexa, note que precisamos apenas de uma razdo entre o
numero de mols de formulas de FeO e de Fe;0s.

Para isso, devemos observar que o permanganato reage exclusivamente com os ions Fe?*, por
meio da seguinte rea¢dao nao balanceada.

Fe?*(aq) + MnO; (aq) + H*(aq) — Fe3*(aq) + Mn?*(aq) + H,0 (1)
Na primeira etapa da reagao, sdao consumidos apenas 20 mL de solugao.

Na segunda etapa, é feito um tratamento com Sn?*. Pelos potenciais de reducdo fornecidos no
enunciado, esse ion é capaz de reduzir o Fe** a Fe?*, mas ndo é capaz de reduzir Fe?* a Fe. Portanto, o
estanho transforma toda a amostra em ion Fe?*.

Com isso, houve um incremento no consumo da solucdo de permanganato, passando a 50 mL.
Assim, a razdo entre o nimero de mols de ferro na forma Fe?* (n2) e o total de mols de ferro presentes,
que é a soma do ferro na forma Fe?* (n2) com o ferro na forma Fe3* (ns).

n, _20
n,+n; 50

Para facilitar, consideremos uma amostra de minério equivalente que tenha um total 1 mol de
ferro. Nessa amostra, serdo 0,4 mols de Fe?* e 0,6 mols de Fe3*.

Considerando que os ions Fe?* aparecem na forma de FeO, concluimos que ha 0,4 mols de FeO.
Por outro lado, os ions Fe3*aparecem na forma de Fe,0s, portanto, sdo 0,3 mols de Fe,0s.

Mpeo = 1.56 + 1.16 = 72 g/mol
Mge,0, = 2.56 + 3.16 = 160 g/mol
Agora, calculemos as massas presentes de FeO e Fe;0s.
Mpeo = Npeo-Mpeo = 0,4.72 = 28,8 g
Mpe,0, = NFe,05- Mpe,0, = 0,3.160 = 48 g
Portanto, a amostra terd a massa total:
M = Mgeg + Mpe,0, = 288+48=768g

Logo, o percentual de massa de FeO é:

t —28’8—0375—3750/
eOT'—76,8— ) - ) 0

Gabarito: A
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17. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Considere o seguinte esquema:

Cu

» | +

Zn

Cu

Cu

+

4

CuS04(aq) 1mol. L™t

ZnS0,(aq)1 mol. L1

Dados:

Cu?* (aq) +2e— Cu(s) E°=0,34V
Zn** (aq) +2e~— Zn (s)E°=-0,76 V
2H* (aq) + 2e” — H2(g) E°=0,00 V

40H — 2H,0 () +02(g) +4e E°=-0,40V

Havera aumento na massa de cobre:
a) Apenas no eletrodo |

b) Apenas no eletrodo Il

c) Apenas no eletrodo IV

d) Apenas nos eletrodos | e lll

e) Apenas no eletrodos | e IV

Comentarios

IV

CuS0,(aq) 1mol. L1

Prof. Thiago Cardoso

O par de eletrodos | e Il forma a conhecida pilha de Daniell, em que o cobre se reduz e o zinco se oxida.

Cu?*t(aq) + 2e~ - Cu (s)

Zn (s) » Zn**(aq) + 2e~

E°=+034V

E°=+0,76V

Cu?t(aq) +Zn(s) » Cu(s) + Zn**(aq) E° =110V

Portanto, no eletrodo |, ocorre aumento da massa de cobre. A pilha de Daniell, portanto, criara um fluxo

de elétrons.
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Cu Zn Cu Eu
> | + - - +
4 4
CuS0,(aq) 1mol. L1 / I n | v

ZnS04(aq)1 mol.L™*  CuS0,(aq) 1 mol. L™}

No eletrodo lll, ocorrerd reducdo. Porém, devemos decidir quem vai se reduzir: o cobre ou a
molécula de dgua. Para isso, devemos consultar os potenciais de reducao.

maior prioridade Cu?*(aq) + 2e~ - Cu(s) E°=+40,34V
2H* +2e~ > H, (9) E° = +0,00V

O cobre se reduz preferencialmente a 4gua, pois apresenta maior potencial de reducdo. Portanto,
no eletrodo Ill, também acontecera deposicdo de cobre.

No eletrodo IV, por sua vez, ocorre oxidacdo. Portanto, ndo hd a possibilidade de se formar cobre.
Nesse eletrodo, haverd a competicao pela oxidacdo entre o cobre e os ions da dgua. Para decidir quem
vai efetivamente se oxidar, devemos consultar os potenciais de oxidagao.

maior prioridade Cu (s) » Cu?*(aq) + 2e~ E°=-0,34V
40H™ = 2H,0 (1) + 0,(g) + 4e~ E° = —0,40V

Sendo assim, é o cobre novamente que se oxida. Logo, no eletrodo IV, havera reducdo da massa
de cobre.
Portanto, ocorre aumento da massa de cobre nos eletrodos | e lll.

Gabarito: D

18. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Uma barra de ferro deve ser recoberta com zinco metalico para protegé-la da oxida¢ao. Sabendo que
uma barra deve ser recoberta com 13 g de Zn, que a massa molar do zinco é igual a 65 g/mol e a peca
leva 3 minutos e 13 segundos para ser recoberta, qual a corrente elétrica utilizada nesse processo?

(Constante de Faraday: 1 F = 96550 C.mol™?)
a)10A
b) 20 A
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c)50A
d) 100 A
e) 200 A

Comentarios

O primeiro ponto que devemos saber é que o zinco apresenta o nimero de oxida¢do +2 na maioria
de seus compostos. Portanto, ele recebe 2 mols de elétrons para se reduzir a forma metalica.

Zn*t +2e” > Zn (s)

O numero de mols de zinco pode ser obtido como a razdo entre a massa do metal e a sua massa
molar.

my 13
Ngp = Mz: =" 0,2 mol

Como o zinco absorve 2 mols de elétrons para a sua elétrolise, o nUmero de mols de elétrons
envolvidos no processo é:

Nelgtrons = 2.0,2 = 0,4 mol

Agora, podemos calcular a carga, observando que a constante de Faraday é a carga de 1 mol de
elétrons.

Q = Nepetrons- F = 0,4.96500

Da Fisica, a carga pode ser obtida como o produto da corrente elétrica pelo tempo. Como
queremos a carga em Amperes, precisamos do tempo em segundos.

t=3.60+ 13=193s

Q=1It
0,4.96500 = 1.193
I = 04.96500 0,4.500 = 200 A
193 7 -

Gabarito: E

19. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Deseja-se cobrir uma placa quadrada de lado igual a 2 cm com uma pelicula de niquel metalico. Para
isso, uma solug¢do aquosa de nitrato de cobre foi atravessada por uma corrente elétrica de 2,8 A.
Determine quantas horas serdo necessdrias para que a placa seja coberta com uma pelicula de niquel
de 1 mm de espessura.

Dado: massa especifica do cobre =9 g/cm3
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a)l1,1
b) 1,8
c)2,2
d) 3,6
e)4,3

Comentarios
Primeiramente, vamos determinar o volume de cobre que deve ser adicionado.
V=2201=0,4cm?

Com base na densidade do cobre, podemos determinar a massa adicionada:
m
p=7:.m=pV=9.0,4=3,6g
Por fim, o nimero de mols de cobre é:
Mc, = 64,5 g/mol
_ 30 _ 0,056 mol
Mew = g5~ o0 MO

Como o cobre aparece normalmente na forma de Cu?*, ele precisa absorver 2 elétrons para se
reduzir a cobre metalico. Portanto, o niUmero de mols de elétrons envolvidos na eletrdlise é:

Noweerons = 2.0,056 = 0,112 mol

A carga necessaria para a eletrdlise corresponde ao niumero de mols de elétrons multiplicado pela
Constante de Faraday. Pode também ser obtida da Fisica como o produto da corrente elétrica pelo tempo
de operacgao.

Q=nF =1t
,_nF _ 011296500 __
-7 T 28 S

Podemos converter o tempo para horas usando que 1 hora tem 60 minutos e cada minuto tem 60
segundos:

Gabarito: A

20. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Considere os seguintes valores para os potenciais padrao de redu¢dao de um metal X:
X3* (aq) + e~ — X**(aq) E1=0,15V
X**(aq)+2e — X (s) E2=0,30V

Calcule o seguinte potencial de reducao:

X3*(aq)+3e — X(s) E1=?
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a) 0,25V
b) 0,35 V
c)0,45V
d) 0,65 V
e)0,75V

Comentarios:

E muito importante lembrar que ndo podemos utilizar a Lei de Hess para potenciais de reducso,
porque os potenciais sdo grandezas intensivas. Porém, podemos utiliza-la para a variacdo de Energia Livre
de Gibbs, que é uma grandeza extensiva.

AG = —n.F.AE

Do enunciado, temos:
X3*(aq) + e » X?**(aq) AG, = —1.F.(0,15)

X?**(aq)+2e > X(s) AG,

—2.F.(0,30)

X3*(aq)+3e” > X(s) AG;=AG,+AG,

Por fim, temos:
AG; = —0,15F — 0,60F = —0,75F
- —3.F.E3 = —0,75F - E; = 0,25V
Gabarito: A

21. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Sabendo que uma empresa de galvanizagao produz pegas recobertas com cobre, como para cada pega
feita é utilizada 16 g de cobre e uma corrente igual a 8 A. Assinale a alternativa que corresponde ao
tempo gasto para recobrir essa pega:

Considere:

- Massa molar do cobre: 63,5 g/mol

- Constante de Faraday: 1 F = 96500 C/mol
a) 37 minutos

b) 1 hora e 41 minutos

c) 3 horas

d) 15 horas e 24 minutos

e) 6078 horas

Comentarios:
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Sabendo que a reagao de recobrimento do Cobre é dada por:

Cu*? +2e - Cu

Entado, da estequiometria, podemos calcular o niimero de mols de cobre:

Com isso, temos:

~16.2.96500

8.63.5 =6078s

Convertendo o tempo para horas e minutos, teremos:

6078
$t=W= 101,3 min =1 h41 min

Gabarito: B

Prof. Thiago Cardoso

22, (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Deseja-se recobrir uma metdlica de 4,5 cm x 5,9 cm com uma fina camada de 3 mm de niquel obtida a
partir da eletrdlise de uma solugao de nitrato de niquel. Para isso, utiliza-se uma corrente elétrica de
0,965 A. Determine o niumero aproximado de dias para que a eletrdlise se complete, atingindo a camada
de 3 mm de niquel.

Dado: densidade do niquel = 9 g/cm3?; massa molar do niquel = 59 g/mol; Constante de Faraday = 96500

C.

a) 2 dias
b) 3 dias
c) 4 dias
d) 5 dias
e) 6 dias

Comentarios

Primeiramente, vamos calcular o volume de niquel utilizado para recobrir a chapa metalica.

V =4,5.5,9.0,3 cm?

Deixaremos assim, sem fazer as contas, pois temos esperancas de simplificar esse volume com os
outros dados da questao.

A massa de niquel pode ser calculada a partir da densidade.
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m
d=_em=dV=9455903g

O numero de mols de niquel pode ser obtido

. m9.45.59.03
" massa molar 59

=9.4,5.0,1.0,3 =1,215mol

Agora, devemos observar que o nimero de oxidacdo do niquel inicial é +2, portanto, cada atomo
de niquel precisa absorver 2 elétrons para se converter em niquel metalico.

Logo, o numero de mols de elétrons necessarios é:
Netstrons = 2Mniquer = 2 - 1,215 = 2,43 mol

Agora, podemos calcular a carga necessdria, lembrando-nos que a carga de 1 mol de elétrons é
igual a Constante de Faraday.

Q = NowgeronsF = 2,43.96500

A carga também pode ser obtida como o produto da intensidade da corrente pelo tempo.

0=1It
2.43.96500 = 0,965. ¢

_ 24396500
=T 0965 S

Considerando que 1 dia tem 24 horas; 1 hora tem 60 minutos; e 1 minuto tem 60 segundos, basta
fazer as divisdes para chegar ao numero de dias para a eletrélise.

243000

t :m: 2,8 dias

Portanto, o nimero de dias necessdrios para a eletrélise é aproximadamente igual a 3.

Gabarito: B

23. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)
Assinale a afirmacgao correta sobre a Eletroquimica:

a) O casco de um navio de ferro pode ser protegido adequadamente com o uso de sédio metalico, pois
0 sodio é um metal mais reativo.

b) A prata metalica € um metal nobre, portanto, ndo se oxida diante do ar atmosférico.

c) Uma trilha de cobre metadlico utilizada para a constru¢dao de placas de circuito impresso pode ser
protegida da corrosdo coberta por ouro metalico. Esse processo é uma prote¢ao anddica.

d) O potencial da rea¢do “2 Hg?* + 4 e~ — 2 Hg (¢)” é igual ao dobro do potencial da “Hg?* + 2e” — Hg
(/e)".

e) A reacado do sédio metalico com o acido cloridrico provoca a liberagao de agua.
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Comentarios

Vamos analisar as afirmacdes.

a) Se o sédio fosse utilizado como metal de sacrificio, ele realmente reagiria antes do ferro, por
ser mais reativo, porém, o produto formado é o hidrdxido de sédio, que é bastante soluvel.

1
Na(s) + H,0(l) » NaOH(aq) + EHZ(Q)

Como o hidréxido de sédio é sollvel, ele se desprende do casco do navio, expondo o ferro,

permitindo que ele seja oxidado. Portanto, o sddio ndo serviria de protecdo ao ferro. Afirmacgdo incorreta.

b) O fato de ser um metal nobre significa que a prata nao é capaz de reagir com a agua. Porém, ela
pode ser oxidada pelo ar atmosférico, segundo a reacao.

1
2A9(s) + 502(9) - Ag,0 (s)
Afirmacdo incorreta.

c¢) O ouro metdlico é um excelente protetor contra a corrosdo. Ele é utilizado em circuitos sensiveis,
como o de celulares e notebooks. O ouro cobre o metal que se deseja proteger, impedindo-o de ser
oxidado. Esse procedimento é denominado protecdo anddica. Afirmacao correta.

d) O potencial é uma grandeza intensiva. Portanto, quando uma equacdo é multiplicada por 2, o
seu potencial se mantém constante. Afirmacao incorreta.

e) A reacdo libera gas hidrogénio. Afirmacdo incorreta.
1
Na(s) + HCl(l) -» NaCl(aq) + EHz(g)

Gabarito: C

24, (Estratégia Militares — TFC — Inédita)
Considere os seguintes potenciais padrao:
Zn?* (aq) +2e- — Zn(s) E°=-0,76 V

2H* (aq) + 2e” — H2 (g) E°=0,00 V

Para medir o pH de uma solugao aquosa, foi criada uma pilha entre essa solu¢dao e um eletrodo padrao
de zinco, com [Zn?*] = 1,0 mol L™ e pressdo de H; igual a 1,0 bar:

Zn(s) + 2H* (aq) —» Zn?* (aq) + H2 (g).

Foi verificado a 25 °C que a forca eletromotriz da célula eletroquimica é de 0,64 V. Nestas condigGes,
assinale a concentragdo de ions H* em mol.L™.

a) 1,0x 10712
b) 4,2x 10
c) 1,0x 10
d) 1,0x 102
e) 2,0x 102
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Vamos escrever as duas semirreacdes de oxidacdo e reducdo da célula:

anodo Zn (s) » Zn**(aq) + 2e~ E°=0,76V

catodo 2H*(aq) + 2e” - Hy(g) E°=0,00V

global Zn (s) + 2H*(aq) » Zn**(aq) + H,(g) E°=0,76V

O numero de mols de elétrons envolvidos na oxidacdo é igual a 2. Outra forma de descobrir isso
de maneira mais rapida é pela andlise do elemento que se oxida diretamente na reacdo global:

oxidacao
perde 2 e l

wy

‘e ‘.
---------------

O coeficiente de acdo de massas pode ser obtido pela rea¢do global:

_[Zn**].Py, 11 1

[HYZ  ~ [H' 2 [H']?

Agora, vamos utilizar essas informac¢des na Equacao de Nernst, para a reacao a 25°C:

E=E°— O'Osg.logQ
n
0,059 1
0,64 =0,76 — > log<[H+] )

Podemos utilizar as propriedades do logaritmo da poténcia para explicitar o log[H*]:
0,64 = 0,76 + 0,059.log[H*]
« log[H*] = 0,64 — 0,76 __ 0,12 o
0,059 0,059

Portanto, a concentracdo dos ions pedida é dada por:

[H*] = 1072 mol/L

Gabarito: D

25. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Para a medida de pH de uma solugdo, foi construido um dispositivo eletrolitico em que a solugdo
desconhecida foi imersa em um tubo de H,/Pt em que o hidrogénio tem pressédo parcial igual a 1 bar.

Do outro lado, foi conectada um eletrodo de cobre, cujo potencial de reduc¢ado padrdo é igual a 0,34 V.

Nesse eletrodo, registrou-se uma concentrag¢ido de 1 mol/L do ion cobre e a diferenga de potencial da
pilha medida foi igual a 0,83 V.

Determine o pH da solug¢ao desconhecida.
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a) 4,2
b) 6,5
c)7,2
d) 8,3
e)9,5

Comentarios

Temos uma pilha constituida por um eletrodo de hidrogénio e um eletrodo de cobre. Escrevendo
as semirreacdes da pilha e a reacdo global. Entdo, temos:

H, (9) » 2H* (aq) + 2 e~ (semirreagio de oxidagio)

Cu*? (aq) + 2 e~ - Cu (s) (semirreagdo de reducio)

H, (g) + Cu™ (aq) —» 2 H* (aq) + Cu (s) (reagido global)

Ainda, devemos lembrar que o eletrodo de H,/Pt a qual o enunciado se refere é a constitui¢cdo do
eletrodo padrao de hidrogénio, que tem, por convengdo, E°=0V.

Como E°cy =+ 0,34V, temos que:
AE® = E¢,° —Ep,°=034—-0= +0,34V

Contudo, o enunciado nos fala que a diferenca de potencial da pilha é de AE = 0,83V. Logo, da
equacdo de Nernst, com [Cu*?] = 1 mol/L, vem:

0,059
AE = AE° — -log Q
0,83 = 0,34 0,059 ] L
o2 =0 2 %8cut?]
049 — 0,059 | [H*]?
AT =TT 08T
0,059
0,49 = -2 - (—log[H™])

Mas, pH = - log [H*], entao:
0,49 = 0,059 - pH
049

H= =83
PR = 15059

Gabarito: D

26. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

A pilha de Daniell funciona com dois eletrodos, sendo um de cobre e de zinco, cujos potenciais padrao
de reducgao sado:

Cu**(aq)+2e~— Cu(s)E°=+0,34 V
Zn**(aq)+2e~— Zn (s) E°=-0,76 V
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A respeito dessa pilha, assinale a op¢ao que causaria aumento no potencial da pilha:
a) Adicionar uma solugao aquosa diluida de hidroxido de amonio ao eletrodo de cobre.
b) Aumentar o volume da solug¢do de cobre, mantendo a sua concentragao.

¢) Adicionar uma solug¢ao concentrada de nitrato de cobre ao eletrodo de cobre.

d) Adicionar uma solugao concentrada de sulfato de zinco ao eletrodo de zinco.

e) Diminuir a drea dos eletrodos, de modo a aumentar a corrente que atravessa o material.

Comentarios

Como o cobre tem maior potencial de reducao, ele é o elemento que se reduz. Jd o zinco se oxida.
Vamos escrever a reacao global dessa pilha.

redugdo Cu?t(aq) +2e” - Cu(s) E°= 40,34V

oxidagdo Zn(s) » Zn**(aq) + 2 e~ E°= 40,76V

Cu?*t(aq) + Zn(s) » Cu (s) + Zn?**(aq) E°=1,10V
O potencial da reacdo é dado pela Equacao de Nernst:

E=E°—E-logQ
nkF

O coeficiente de acdo de massas da reacdo (Q) pode ser expresso como a razdo entre a
concentragdo dos produtos e a concentragao dos reagentes.

_[zn*]
" [Cur]

Dessa forma, o potencial da reacdo da pilha é:

RT [Zn?+] 0,059 [Zn?*]
E=E° log =110 — -log

T nF [Cu?*]

Para facilitar a analise da questdo, vamos trocar o sinal negativo do potencial, invertendo a fracdo
no interior do logaritmo.

E=110+ 0059 ] [Cu™]
- 2 %8\ zn?]

Com base nisso, vamos analisar as afirmacgoes:

a) Ao se adicionar a soluc3o de hidroxido de aménio, os ions Cu?* serdo consumidos:

Cu**(aq) + 4 NHs(aq) - [Cu(NH;),]** (aq)

AULA 20 - ELETROQUIMICA 111



-5

¥ Estratégia

Militares

Prof. Thiago Cardoso

Dessa forma, havera uma reducdo na concentracdo de ions cobre. Essa reducdo causard uma
reducdo no logaritmo. E, portanto, uma reducdo no potencial. Afirmacao incorreta.

b) O volume da solucdo nos eletrodos nado influencia o potencial da pilha, apenas a concentracao.
Portanto, ao manter a concentracdo, o eletrodo serd mantido constante. Afirmacao incorreta.

c) Ao aumentar a concentracdo de cobre, o logaritmo sera aumentado. Afirmacdo correta.

d) Ao precipitar o zinco, a concentragdo de zinco sera aumentada e também o logaritmo. Mas,
como o logaritmo é subtraido, isso causara reducao no potencial da pilha. Afirmacao incorreta.

e) A area dos eletrodos também nao influencia o potencial da rea¢do, somente as concentracdes
das espécies participantes. Afirmacdo incorreta.

Gabarito: C

27. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Uma célula eletroquimica é construida com um eletrodo de cobre, conectado ao catodo, é imerso em
uma solugdo aquosa 0,1 mol/L de sulfato de cobre e um eletrodo de hidrogénio e platina, submetido a
uma pressao parcial igual a 1 atm, é imerso em uma solu¢do aquosa de pH desconhecido.

Sabendo que a célula eletroquimica registrou diferencial de potencial igual a 0,500 V, determine o pH
da solugao desconhecida:

Dados: Cu?*//Cuy, = 0,15V
a) 7,00

b) 6,33

¢) 10,33

d) 12,12

e) 2,33

Comentarios:
Pela célula eletrolitica, temos que as semirreagdes:
Cuid +2e~ »Cul E°=015V
H, > 2Ht +2e~ E°=0,00V
Assim, temos que a equacao global é:
Cu*(aq) + Hy(g) = 2H*(aq) + Cu (s)

Pela equacdo de Nernst, temos:

AE = AE® — 0'06.log LN
n [Cu?*].pH,
Como queremos o pH da solucdo, temos do enunciado que:
AE = 0,5V

Assim:
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0,5 = 0,15 0.06 1 L5
P 2 %701
0,06
- (log[H*]? + 1) = —0,35
—log[H*]? +1= _o'ﬂ —1 - log[H*]? = —12,666
2.log[H*] = —12,666 — —log[H*] = 6,333
- pH = 6,333

Gabarito: B

28. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Uma empresa de telecomunicag¢des utilizou a eletrélise de uma solugdo aquosa 0,1 mol.L™! de sulfato
de cobre para a producdao do metal com elevado grau de pureza. Para isso, foi utilizada uma densidade
de corrente de 9,65 A/m?. Qual a espessura da chapa que sera produzida apés o periodo de 10 horas de
aplicagao da corrente?

Dado: densidade do cobre = 9000 kg/m?.

Comentarios

Pela Quimica, a carga que atravessa uma solucdo é igual ao nimero de mols de elétrons vezes a
Constante de Faraday. Da Fisica, é igual ao produto da corrente elétrica pelo tempo.

Q=nF=1It
Como o cobre precisa absorver 2 elétrons para se reduzir:
Cu?*(aq) + 2e~ - Cu (s)
Podemos concluir que o nimero de mols de elétrons é o dobro do nimero de mols de cobre.
2.nc, F =1t
Da Fisica, a corrente elétrica é igual ao produto da densidade de corrente pela area.
2.nc, F =].At

O numero de mols de cobre pode ser calculado como a razdo da massa produzida pela massa
molar do elemento.

Mey

2.—2F =] At

cu

Ja a massa de cobre pode ser obtida como o produto da massa especifica pelo volume. O volume,
por sua vez, é igual a area da chapa pela sua espessura.

v
20wl g oAt
Cu
Pcu-A-e
2.—F =].A.t
MCu

Resolvendo a equagdo para a espessura, temos:
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Mgt 635965103600  63,5.9,65.10.200
© T 2 F.pey  2965009.10°  96500.10°

63596520 63520 127
® = 7965.10° 100103 1000

=0,0127m =127 cm

Gabarito: 1,27 cm

7.2. Lista de Questoes Nivel Il

29. (ITA 2021 - 12 Fase)
Assinale a op¢do que apresenta a afirmagdao ERRADA sobre processos de oxida¢ao e reducgao.
a) Certas pilhas apresentam anodo e catodo constituidos de materiais metalicos de mesma natureza.

b) Processos corrosivos sdao benéficos em muitas aplicagdes, como na oxidagao de pegas metalicas, com
formacao de pelicula protetora.

¢) Uma forma de diminuir a velocidade da corrosao eletroquimica é diminuir a velocidade da reagdo
catddica associada ao processo de corrosao.

d) Na protegao catddica, a estrutura a ser protegida torna-se catodo de uma célula eletroquimica, nao
sendo necessadria a utilizacdo de uma fonte externa de corrente elétrica continua caso a protec¢ao ocorra
com o uso de anodo de sacrificio.

e) Os valores de potenciais padrao de eletrodo indicam maior ou menor tendéncia termodinamica para
o processo de corrosao, além de fornecerem informacgodes sobre a velocidade da reagao.

Comentarios

a) As pilhas de concentracdo sdo um exemplo dessa situacdo, no qual os dnodo e catodo
apresentacdo metalica, e a diferenca na concentracdo do ion do metal nas células anddica e catddica
produz um certo potencial. Afirmacdo verdadeira.

b) O processo de corrosdo é indesejado em algumas situagdes, mas altamente util em outras. A
corrosdao de um metal pode, em certos casos, formar uma pelicula protetora que impede que o metal
continue sendo oxidado. O aluminio, por exemplo, é muito utilizado na industria pelas suas propriedades
de passivacao. Afirmacao verdadeira.

c) Para um processo eletroquimico qualquer, os processos de reducdo e oxidacdo estdo
relacionados estequiometricamente pela conservagao de carga. Ou seja, os elétrons que saem do anodo
devem chegar no cdtodo. Dessa forma, ao diminuir a velocidade da reacdo catédica, diminui-se a
guantidade de elétrons que chegam no catodo, e portanto menos elétrons saem do anodo, reduzindo-se
a velocidade do processo de oxidacao. Afirmacao verdadeira.

d) Como a alternativa descreve, na protecdo catddica, a estrutura a ser protegida torna-se o catodo
de uma célula eletroquimica. Assim, nessa técnica, polariza-se a estrutura de maneira positiva, seja por
meio de uma fonte externa de corrente, ou pela utilizacdo de um anodo de sacrificio, que ira polarizar-se
negativamente. Afirmagao verdadeira.
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e) A primeira parte da frase encontra-se correta: realmente o potencial padrao de eletrodo indica
a tendéncia para a corrosdo, pois a Energia Livre de Gibbs esta diretamente relacionada a diferenca de
potencial de uma célula:

AG = —nFAE®

No entanto, nada é possivel afirmar sobre a velocidade de reacdo com base apenas no valor de
potencial padrdo. E importante lembrar que uma reacdo pode ser bastante espontanea, e, mesmo assim,
ser bastante lenta. Ndo existe relacdo entre o potencial da reacdo e a sua velocidade. Afirmacao incorreta.
Gabarito: E

30. (ITA 2021 - 12 Fase)

Sejam dadas as reagbes no equilibrio envolvidas nos processos de carga e descarga de uma bateria
chumbo-acido e seus respectivos potenciais padrao de eletrodo versus EPH (E°) ou constantes de
dissociacdo acidas (Ka), todos a 25 °C.

Semirreactes principais: E* (V)
i. PbSOy(s) + 2¢ = Ph(s) + 503 (ag) 0,36
ii. PbSOy(s) + H (aqg) + 2¢ = Phis) + HS0j (aqg) 0,30
ili. PbOs(s) + HS03(aq) + 3H (ag) + 2e° = Pb50y(s) + 2Ha0( 1) 1,63
iv. PbOa(s) + SO037(aq) + 4H (aq) + 2 = PbhSOy(s) + 2H.0(1) 1,69
Semirreagtes secunddrias:

v. 2H (aq) + 2" = Ha(g) 0,00

vi.  Oalg) + 4H (aq) + e = 2H.0( 1) 1,23
Reagdes de equilibrio dcido-base: K,

vii.  H.SOy(aq) = H (aq) + HSOZ (aq) grande

viii.  HSO0Z(aq) = H' (aq) + S0 (aq) 1107~

Sabe-se que a bateria converte Pb e PhO; em PbSO4 na descarga e que, em condi¢des normais, o pH da
solugdo eletrolitica @ menor que 1.

A respeito dessa bateria, foram feitas as seguintes afirmacgées:

I. Em condi¢des normais, durante a descarga, a semirreagao principal que ocorre no anodo é a i
e, no catodo, é a iv.

Il. Em condi¢cdes normais, o potencial da bateria no equilibrio podo ser representado por E=1,93
- 0,06pH + 0,06l0g[HSO47].

lll. Em condigOes padrao, a eletrdlise da 4gua sempre acontece.

V. Em pH~ 2, os potenciais das semirreagdes secunddrias igualam-se aos potenciais das
semirreagdes principais do anodo e do catodo, respectivamente, portanto a eletrdlise da agua ndo
ocorre quando o eletrélito tem pH > 2.

Considerando apenas argumentos baseados no equilibrio termodinamico a 25 °C, estao ERRADA(S)
apenas a(s) afirmacgao(oes):

a)l.
b)lelV.
o ll.
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d) Il elll.
e)lllelVv.

Comentarios

Essa questdo foi uma das mais dificeis da prova, por envolver uma grande quantidade de analises
e por exigir muita organizacao e paciéncia do aluno para resolver corretamente o exercicio. As questoes
dificeis de eletroquimica tém se mostrado uma tendéncia nos ultimos vestibulares do ITA.

Para resolver essa questdao, vamos analisar todas as afirmativas do enunciado.

| — Numa bateria em condi¢des normais, as semirreacdes acontecem no sentido de promover a
maior forga eletromotriz produzida pela célula. Neste exercicio, a bateria é construida a partir de um
equilibrio quimico de vdrias espécies, resultando numa disputa entre as diversas semirreagées
apresentadas, tanto no catodo quanto no anodo.

Vale observar que, nas condi¢cdes normais, a célula opera em pH menor que 1. Dessa forma,
podemos olhar para a segunda constante de ionizacdao do H,SO4 e ver:

22—+
HSO; (aq) S SO{~(aq) + H*(aq) Kgp = [S[OI;S—]O[;]
Vamos trabalhar o Kas.
[SO;1[H*] [SO{]  Kg
[HSO;1 " [HSO;1  [HY]
Como o pH < 1, temos que [H*] > 10! mol/L. Entdo, podemos escrever:

— w ~ [SO271[HY] = K. [HSO; ]

Koz =

“ " [HSO;]
Agora, vamos escrever os potenciais das reagoes lll e IV.
Pb0,(s) + HSO; (aq) + 3 H*(aq) + 2e~ = PbS0,(s) + 2H,0(1) E% =163V
Pb0,(s) + S02 (aq) + 4H* (aq) + 2e~ = PbS0,(s) + 2H,0(1) EY =163V
Vamos utilizar a Equagdo de Nernst em ambas as reacdes.
P 0,06 | 1
ur = B =T 8\ TS0, ] [H P
" 0,06 1 1

Vamos trabalhar o potencial da reacao IV.
£ £ 0,06 l 1
= —_—— O ———————————————————
v v 2 g [5-042-—] [H+]4_
Podemos utilizar a relacdo obtida a partir do Ka.
0,06

1
-1
2 8 (Kaz. [HSO;][H+]3>
0,06
Ey =169+ — {logKa, + log[HSO, ] — pH}

Ey = EIOV -

0,06
Ey = 1,69 +——{~2 + log[HS0;] — pH}
E;y = 1,69 — 0,06 + 0,03.1og[HSO;] — 0,03.pH

E;y = 1,63 + 0,03.10g[HSO; ] — 0,03.pH

Agora, vamos trabalhar a equacdo lll.
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— 0,06 l 1
ur = Eqp ) 08 [HSO;1.[H*]?

0,06

E;; = 1,63 + 0,03.10g[HSO; ] — 0,03.pH

Portanto, as duas rea¢des tém o mesmo potencial em qualquer faixa de pH. Isso é bastante
coerente com a constante de ionizagdao. Agora, basta notar a relagao:
[S0;] K 1072 _ _ _
[HS0:] = [ < T01- 107t .~ [S027] < 0,1.[HSO; ]
Dessa forma, a concentracgdo de ions sulfato é menos de 10% a concentragdo dos ions bissulfato.
Portanto, os ions bissulfato sdo a espécie quimica predominante no meio reacional. Portanto, a reacao Il
é predominante sobre a rea¢do IV no cadtodo. Afirmacao incorreta.

Pelo mesmo raciocinio, podemos concluir que a reagao Il é predominante no anodo.

Il — Vamos escrever a reagao global com base nas reagdes Il e lll.

Anodo Pb (s) + HSO; (aq) S PbS0,(s) + H* (aq) + 2e~ E} = 40,30

Catodo | Pb0,(s) + HSO; (aq) + 3H*(aq) + 2e™ S PbS0,4(s) + 2 H,0 () | E}; = +1,63

Global | Pb (s) + Pb0,(s) + 2 HSO; (aq) + 2H* s 2PbS0,(s) + 2H,0 (I) | E° =193

O coeficiente de acdo de massas para essa reacdo global é:

1
¢ HTHSO; T
Utilizando a equacdo de Nernst em condi¢cdes normais, temos:

0,059
log Q

Como sdo 2 elétrons envolvidos na reagao de oxirredugao, temos n = 2.
_ 0,06 1 1
E=193—-——"log [[H+]2[HSO4‘]2]
Usando as propriedades do logaritmo, temos que dividir o logaritmo por 2 é equivalente a extrair
a raiz quadrada.

E=E"—

1
E =1,93 4+ 0,06. 10g<[H+][HSO4‘]>
Além disso, podemos inverter o logaritmo, mudando o sinal
E =1,93 +0,06.log([H*][HSO; ])
Desmembrando o logaritmo, temos:
E =1,93+0,06.log[H*] + 0,06.10g[HSO; ]
Sendo pH = —log [H*], temos:
E =193 + 0,06.log[HSO, | — 0,06.pH
Logo, a afirmacdo estd correta.
Il — Considerando a reacdo invertida da eletrélise da 4gua (vi) e também a reacdo (iv) multiplicada
por 2, temos:

Reacio EV)
Anodo 2H,0() = 0,(g) + 4H" (aq) + 4e™ —-1,23V
Catodo 2Pb0,(s) + 2HSO0, (aq) + 6H*(aq) + 4e~ = 2PbS0,(s) + 4H,0() 1,63V
Reacio global Pb0,(s) + 2HSO,; + 2H* = 2PbS0, + 2H,0(1) 0,40V
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Logo, pela equacdo de Nernst, temos:
E =E°—0,06"log (%)
[H*]*[S0Z7]?
E nesse ponto que a resolucido fica ambigua e que talvez a banca do ITA tenha cometido algum
engano na elaboracdo da questao.
Nas condi¢des padrdo, temos: [HSO; ] = 1mol.L Y e [H*] = 1 mol.L™%, logo:
E=E°= 040V

Dessa forma, sendo E > 0, nas condi¢Ges padrao a reagao de hidrdlise de fato sempre ocorre. Isso
tornaria o item lll também correto.

IV — Neste item, vamos analisar novamente a equacgao (vi) invertida, juntamente com a equagao
(iii) multiplicada por 2. Devemos utilizar a equacao (iii) porque para valores de pH acima de 1,9 a equacgao
a ser utilizada deve ser a (iii) e ndo mais a (iv).

Reacdo E(V)

Anodo 2H,0(1) = 0,(g) + 4H*(aq) + 4e~ -1,23V
Catodo 2PbO,(s) + 2HSO; (aq) + 6H* (aq) + 4e~ = 2PbSO,(s) + 4H,0(1) 1,63V
Reagio global 2Pb0,(s) + 2HSO; + 2H* = 0,(g) + 2PbS0, + 2H,0(1) 0,40 V

Aplicando novamente a equacdo de Nernst, de forma andloga ao item anterior, temos:

0
E=0,46—0,06-10g< it )

[HSO, 12[H*]?
Considerando ainda que as condicGes padrdo se referem apenas a pressao de 1 bar, temperatura
de 25°Ce [HSO; ] = 1 mol. L%, temos:
E=040-0,06-2-pH
Para que a reagdo acontega, devemos ter E > 0, portanto,
0,40-012-pH > 0
Logo,

H<0’40—333
PRS012~ "

Portanto, a reagdo ocorre para valores de pH < 3,33. Logo, os itens | e IV estdo errados.

Gabarito: B

31. (ITA 2021 - 22 Fase)

Sejam dados os seguintes pares redox e seus respectivos potenciais padrao de eletrodo, a 25°C.
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Semirreacio E° (V versus EPH) Semirreacio  E° (V versus EPH)
Mg® 4 26 =Mg - -2,37 M 42 =H 0,00
AP 13- = Al -1,66 Cu®" + 2¢ = Cu 0,34
Cr'' + 3¢ = Cr —0,74 Ag' +e = Ag 0,80
Fel' 1 %¢” — Fe —0,44 0; + 4H™ + 4de” = 2H0 1,23
. Pb*t + % — Pb 0,13 Au’" + 3¢" = Au 1,50

Com base nessas informagoes, responda aos itens abaixo sobre a tendéncia a corrosdo de metais em
diferentes meios.

a) Apresente os elementos metalicos listados na tabela em ordem decrescente (do maior para o menor)
de tendéncia a corrosao.

b) Se esses elementos metdlicos forem mergulhados em uma solugdo desaerada de H,SO4 a 0,5 mol-L°
1, quais deles sofrerdo corrosdo? Justifique.

c) Se a solugao do item b) for aerada, a tendéncia a corrosao dos elementos metalicos sera alterada? Se
sim, quais sofrerdao corrosao? Justifique.

d) Se os elementos metalicos forem mergulhados em uma solugdo aquosa desaerada de NaOH a 1 mol-
L', quais deles sofrerdo corrosdo? Justifique.

e) Se a solugio do item d) for substituida por uma de NaOH a 0,1 mol-L! e aerada, a tendéncia a corrosido
dos elementos metalicos sera alterada? Se sim, quais sofrerdao corrosao? Justifique.

Dado eventualmente necessario: log 2 =0,3.

Comentarios
a) Atendéncia a corrosdo refere-se ao potencial de oxidacdo. Portanto, o elemento que tiver maior
potencial de oxidacdo (ou seja, menor potencial de reducdo) é aquele que possui a maior
tendéncia a corrosdo. Portanto, olhando a tabela, podemos separar os elementos em ordem de

tendéncia a corrosao:

Mg > Al>Cr >Fe>Pb>Cu>Ag > Au

b) A solugdo desaerada de H,S0, é uma solugdo em que ndo hd a presenca de oxigénio atmosférico.
Portanto, a semirreacdo de reducdo do hidrogénio é dada por:
2H*(aq) + 2e~ = H,(g) E°=0,00V

Aplicando a equagdo de Nernst para essa semirrea¢do, temos:
0,059 1
E=E°—

-log [H+]2

Utilizando os valores conhecidos, temos:
0,059 l 1
2 P[P
Mas pH = —1og(0,5) = log 2 = 3, portanto:
E = —0,059-(2) = -0,0177V
Portanto, sofrerdo corrosao todos os elementos cujo potencial padrao de redugao seja menor que
-0,0177 V. Pela tabela, podemos descobrir quais sao esses elementos:

E=0- = —0,059 - pH
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Mg, Al Cr,Fee Pb
c) Sendo a solugdo aerada, teremos agora a presenca de oxigénio atmosférico. Portanto, devemos

utilizar uma outra semirreagao de redugao:
0, + 4H* + 4e~ = H,0 E® =0,00V
Repetindo o procedimento da alternativa anterior, vamos aplicar a equacdo de Nernst a
semirreagao acima:
£ =123 0,059 l ( 1 )
- 4 08 [H+]4
E =1,23 -0,059.pH
Mas pH = —1log(0,5) = log 2 = 3, portanto:
E =1,23-0,059.0,3 =1,2123V

Portanto, apenas as espécies cujo potencial padrdo for menor que 1,2123 V vao sofrer corrosao.
Novamente, pela tabela, vemos que essas espécies sao:

Mg, Al Cr,Fe,Pb,Cue Ag
Ou seja, a tendéncia a corrosao é SIM alterada.
d) Vamos repetir os procedimentos anteriores, agora para uma solucdo desaerada de NaOH 1 mol.L

1.

Como a soluc¢do tem concentracgdo de 1 mol.L?, sendo NaOH uma base forte, temos:
[OH ] =1mol.L™! ~. pOH =0

Assim,
pH = 14
Utilizando novamente as equacdes do item B, temos:
0,059 1
E=0 > —log[H+]2— 0,059 - pH
Logo,

E = -0,059-14= —-0,826V
Portanto, apenas as espécies com potencial padrao de reducdo abaixo de -0,826 V sofrem
corrosao. Estas sao:
Mg e Al
e) Utilizando novamente as equacgdes do item C (solucdo aerada) teremos:

E =1,23-0,059.pH
Como [0H™] =0,1mol.L7?,
pOH =1 - pH =13
Logo,
E =1,23 -0,059.13 =0,463V
Portanto, as espécies que sofrerdo corrosdo sdo agora:
Mg, Al Cr,Fe,Pbe Cu

Gabarito: Discursiva

32. (ITA 2021 — 22 Fase)

Considere a reag¢do de oxirredu¢do nao balanceada de um mol de sulfato de chumbo com acido
hipocloroso, a 25°C.
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1PbSO04(s) + HOC/(aq) — C/2(g) + PbO2(s) + HSO4(aq) + H*(aq)

Para esta reagao, a variacao de entalpia padrao é AH,° = +19,9 kJ. Sabe-se que o potencial de eletrodo
padrao da espécie que sofre oxidacao é +1,63 V e o da espécie que sofre reducgdo é +1,61 V.

a) Escreva as semirreagoes, a reacao global balanceada e o potencial padrao da reagao global.

b) Determine a variacdao de energia interna da reacao (AU,°), considerando comportamento ideal das
espécies.

c) Justifique termodinamicamente a diferenga entre os valores de AH.° e AU,° para a rea¢ao acima.

Comentarios
Utilizando os dados do enunciado, vamos resolver essa questdo por alternativas.

a) As semirreacdes e a reacao global, bem como seus respectivos potenciais padrao, sdo dados por:

Reacdo Potenciais
EO
2HOCl(aq) + 2H" (aq) + 2e~ = Cl,(g) + 2H,0(1) =+1,61V
EO
PbS0,(s) + 2H,0(l) = PbO,(s) + 3H*(aq) + HSO, (aq) + 2e~ =—-163V
PbS0,(s) + 2HOCI(agq) _ —g,ooz )

= Pb0,(s) + Cl,(g) + HSO; (aq) + H* (aq)

b) Do enunciado, temos:

AH? = +19,9 kJ
Mas também sabemos que a varia¢ao de entalpia da rea¢do pode ser calculada da seguinte
forma:
AH? =AU +An-R-T
Sendo An a variacdo da quantidade, em mols, de moléculas gasosas, dos reagentes para os
produtos. Observando a reacdo global, vemos que An = 1. Portanto, sendo R =
8,31J.mol L. K 1eT =25+ 273 = 298 K, temos:
19,9103 =AU +1-8,31-298
~ AUP = +17,423 k]
c) Do item anterior, vemos que |AU?| < |AH?|. Isso ocorre devido a formacg3o do C/,. Uma parte do

calor recebido pela reacdo (AH? > 0) é utilizado para realizacdo do trabalho de expansdo das

moléculas gasosas.

Gabarito: a) — 0,02 V; b) 17,4 kJ/mol; c) trabalho

33. (IME - 2021 - 22 Fase)
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Titulou-se uma solug¢do 0,15 molar de Fe?* com Ce** com um eletrodo de platina mergulhado em 40,0
mL da solu¢dao e acoplado a um eletrodo de referéncia por meio de uma ponte salina. A titulagado,
conforme a reagao abaixo, foi monitorada pela leitura de um voltimetro.

ce4+ + Fe2+ = ce3+ + Fe3+

Calcule a forga eletromotriz (fem) indicada nesse voltimetro apds a adi¢cao de 8,0 mL de uma solugiao de
Ce** 0,15 molar, a 298 K.

Comentarios

Vamos analisar as semirreacdes envolvidas no processo (escritas no sentido da reducdo).

Fet3 5 Fe™? - E°= 08V A : = E., = E° 0,059 1 [Fe™]
et3 > Fet? +e =0, Anodo (oxidagao)  Ere = E%re = —3—log| 1r 57

Cott 4o o Ce®  EP=17V  Ctodo (Redusio) Eep = gy — 2022 - log[LE8
e +e” > Ce =1, atodo (Redugao) Eg. =E°, — 7 log [Ce™ ]

Cet* + Fet? s Fet3 + Ce™3
A questdo pediu para calcular o potencial do eletrodo de ferro em relacdo ao eletrodo padrao, cujo
potencial é nulo. Portanto, devemos apenas calcule Ere apds a reacao.

No inicio da titulac3o, a solucdo n3o contém ions Ce** ou Ce*3, apresentando apenas Fe*?, ou seja,
o potencial no inicio da titulacdo é indeterminado.

Contudo, apds a adicdo do titulante, comecamos a ser capazes de determinar o potencial desejado.
Assim, ao adicionar 8 mL do titulante, devemos levar em conta que:

Vrinat = Vpe+2 + Vadicionado = 40 + 8 = 48mL
Inicialmente, havia apenas ions Fe*? e Ce**. A quantidade em nimero de mols desses ions é:
n(Fe?t) = [Fe?"].Vgy2+ = 0,15.40.1073 = 6.1073 mol
n(Ce**) = [Ce**].V pe+ = 0,15.8.1073 = 1,2.1072 mol

Com base nisso, podemos montar a tabela estequiométrica, considerando que a reagao entre o
Fe*? e 0 Ce™ é total.

Fet> + Cett - Fe'3 + Ce'3
inicio  6.1072 mol 1,2.1072 mol 0 mol 0 mol
reage 1,2.1073 mol 1,2.1072 mol 1,2.1072 mol 1,2.1073 mol
final 4,8.1072 mol 0 mol 1,2.1073 mol 1,2.1072 mol

Agora, podemos calcular as concentragdes molares dos ions derivados do ferro:

-3
poy _ 48107
[Fe™=] 28103 0,1 mol/L
-3
pay _ 12107
[Fe™] 28103 = 0,025 mol/L
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Como o sistema estd ligado a um eletrodo de referéncia, basta calcular o potencial do eletrodo de
Fe para chegarmos a resposta correta.

[Fe*?]
EFe =0,8-0,059 - lOg m

1071
Epe =0,8—-0,059 - lOg W

Er, =0,8—0,059 - log <E>
2,5
Er. = 0,8 — 0,059 - log(4)
Eg. = 0,8 — 0,059 - log(2?)
Er. = 0,8 —0,059 -2 -log(2)
Er, =0,8-0,059-2-0,301
Ep, = 0,76V
Como o eletrodo de Fe esta ligado a um eletrodo de referéncia (E = 0 V), temos:

Evoitimetro = Epe — Ever = 0,76 —0=0,76 V

Gabarito: 0,76 V

34. (IME - 2020 - 12 Fase)

O minério de bauxita € uma mistura de oxido de aluminio e outros compostos. Para obten¢ao do
aluminio puro, inicialmente a bauxita é aquecida em um reator, juntamente com uma solucdo de
hidroxido de sédio, formando hidroxido de aluminio. Apds purificagdo e calcinagdo, o hidréxido gera
o6xido de aluminio, que é entao dissolvido em um eletrélito inerte e eletrolisado com anodos de
carbono. Esses anodos reagem com o 6xido, eliminando gas nao téxico. Uma industria tem a capacidade
de processar até 9 mil toneladas de bauxita por dia e, a cada 6 kg desse minério sdao obtidos 3,6 kg de
oxido de aluminio. Atualmente, a industria aplica a cuba eletrolitica uma corrente de 130 MA durante
24 horas. Supondo 100% de eficiéncia da corrente, calcule o percentual da capacidade maxima que é
atualmente utilizado pela industria.

Comentarios e Resolucgdo:

Segundo o enunciado, a capacidade da industria é de 9 mil toneladas. Como 1 tonelada é igual a
103 kg e que 1 kg = 103 g, teremos que 1 ton = 10°g. Dessa forma, a capacidade de processamento de
bauxita é:

C = 9000 ton = 9000.10°%g

Como cada 6 kg de bauxita geram 3,6 kg de Al;03, temos que a massa de Al,Oz que pode ser
produzida pode ser obtida por regra de trés:

3,6-9-10° .
Mal,0,,produzido = T =5,4-10"g de Al,0;.

Vamos agora calcular a producao maxima para um rendimento de 100%:

I1=130-10°%4
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Da Fisica, a carga que atravessa o material que sofre eletrélise pode ser obtida como o produto da
corrente elétrica pelo tempo. Da Quimica, pode ser obtida como o nimero de mols de elétrons pela
Constante de Faraday.

Q = It = Netrons F
Dessa forma podemos calcular o nimero de mols de elétrons envolvidos na eletrélise:

It (130.10°). 24.60.60

“ Nelstrons = 5 = 56500 = 116,4.10° mol
n,- = 11,64 - 10’ mols de e~
Como cada 3 mols de e™ geram 1 mol de Al(l), temos:
N«
Ny = —=2o0S — 388107 mol

Como cada 1 mol de Al,05 gera 2 mols de Al,
Al
N41,04,produzido = 7 =194 - 107 mol

Logo, a massa de de Al,O3 processada pode ser obtida como o niumero de mols multiplicada pela
massa molar:

My, = 2.27 +3.16 = 54 + 48 = 102 g/mol
M0, = Mat0y- Mar0, = 1,94.107.102 = 197,88.10g

O percentual de uso da capacidade da industria é igual a razdao entre a massa de Al,O3
efetivamente tratada e o total que poderia ser tratado.

. 197,88 - 107
I~ 5400 - 10°
P = 36,6% (Percentual da capacidade maxima)

= 0,366

Gabarito: 36,6%

35. (ITA—-2020 — 22 Fase)

Uma barra de zinco foi soldada a um tubo de ferro fundido para protegé-lo contra a corrosao, estando
ambos enterrados no solo. Sabendo que uma corrente constante de 0,02 A escoa entre os dois,
responda:

a) Qual é a semirreac¢do que ocorre na superficie da barra de zinco?
b) Como a reagdo descrita em (a) atua para proteger o ferro contra corrosao?
c) Como se chama este sistema de prote¢do contra a corrosao?

d) Qual deve ser a massa do metal consumida em 10 anos?

Comentarios:

a) O zinco é um metal de potencial de redugcdo menor que o do ferro. Logo, ele atua oxidando e sua
semirreacao é:

n—-Znt?2+2e”
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b) A protecdo se da justamente porque o zinco é oxidado no lugar do ferro, funcionando como anodo
de sacrificio, formando um revestimento protetor ao Fe.

c) Esse sistema é chamado de galvanizacdo ou protecdo catddica. Ademais, um nome muito utilizado
para substancias que agem como o zinco nesse contexto é o metal de sacrificio.

d) Item ja consagrado em provas do ITA. Calculemos, primeiramente, o equivalente em segundos a
10 anos:

At =10-365-24-60 60 = 315.360.000 s
Contudo, temos uma corrente de 0,02 A, logo:
i=2-10724
Q =2-107%2-315360000 = 6.307.200 C
Por outro lado:

Q =n,--F =n,--96500

Dai:
96500 - n,- = 6307200
6307200
n,- = ———— = 65,36 mols
96500
Mas:
n,-
Nz, = 2
65,36
Nz, = T
ng, = 32,68 mols
Por fim:
my, =ng, - M =32,68-6538 =2136,6 g
amy, = 2,14 kg
Gabarito: E

36. (ITA —2020—12 Fase)
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Considere uma bateria de fluxo de hidrogénio gasoso ( H;) e bromo liquido (Br,) operando nas

condi¢des padrao. Durante a descarga, a bateria converte H, e Br, em acido bromidrico (HBT). As
reacoes de meia célula e os respectivos potenciais — padrao de eletrodo, a 298K, sao:

Anodo, H, - 2H" +2e” (E°=0V)

Catodo, Br, , 2e” — 2Br™ ( E® =1,087 V)

A dissociacdo da dgua pode ser observada pelo efeito da seguinte semirreagdo:
0, ,4e” + 4H' - 2H,0 (E® =1,229V)

A formacdo de complexos ionicos de polibrometo ocorre segundo as rea¢des e suas respectivas
constantes de equilibrio:

Br, + Br~ 5 Br; K3 =16,7

2Br, + Br s Brs~ Ky =37,7

Sejam feitas as seguintes afirmacoes a respeito dessa bateria:

I — O potencial da célula pode ser aproximado pela equacao: E ;040 — Eanodo = 1,087 + 0,06 pH.
Il - O solvente (agua) é termodinamicamente estavel somente a pH < 2,4.

lll = Recarregar a bateria com um potencial catédico inferior a 1,229 V garante a estabilidade do
solvente.

IV — Durante a descarga da bateria, a concentracdao de HBr aumenta e podem formar complexos idnicos
de Br; e Brs .

Das afirmagdes acima, estao CORRETAS:
A( )apenasl llelV

B( )apenaslelll

C( )apenaslielV

D( )apenaslllelV

E( )todas

Comentarios:

O ITA diz que todo o sistema opera nas condi¢cdes padrdao. Embora seja condi¢cdo padrao, devemos
considerar que as concentracdes dos ions da dgua podem ser diferentes de 1 mol.L™2.

| — Primeiramente, vamos escrever a equacao geral da célula.

Para isso, notemos que o eletrodo do hidrogénio ja foi fornecido como oxidacdo e o bromo como
reducdo. Basta montar a reacdo global.

(oxidagdo) H, (g) > 2H (aq) +2e” E°=0v
(redugdo) Br, +2e~ — 2Br~ (aq) E°=1,087V
H, (g) + Bry(1) » 2H%(aq) + 2Br~ (aq) E°=1,087V
Para calcular o potencial da reagdo, devemos recorrer a equagao de Nernst.
0,059

E=E° -log Q

AULA 20 - ELETROQUIMICA 126



; nIﬂEﬂgEﬁratégla Prof. Thiago Cardoso

Nessa reacdo, estdo envolvidos 2 mols de elétrons. Além disso, a expressao do coeficiente de acao
de massas é:

[atividade dos produtos]  [H*]?[Br~]?

[atividade dos reagentes] Py,

Como o eletrodo opera nas condi¢des padrdo, consideraremos a concentragdo do brometo é igual
a1 mol Lt e que a pressdo parcial do hidrogénio é igual a 1 atm. Com isso, temos:

Q = [H*]?
Agora, vamos substituir na Equacdo de Nernst
0,059
E=E°-— 5 -logQ
,059
E =1,087 — -log[H*]?

Usando as propriedades do logaritmo, temos:
E =1,087 — 0,059.log[H*]

Agora, usando a definicdo de pH, temos:
E =1,087 + 0,059.pH

Afirmacao correta.

Il — Considere a rea¢do de quebra do solvente por oxidagao e seu potencial padrao.
(oxidagdo) 2 H,0(1) - 0,(g9) +4H"(aq) +4e” Ep oo, = —1,229V
O potencial padrao dessa reacdo é igual a — 1,229 V. Porém, o potencial real é funcdo do pH.
Podemos, inclusive calcular pela Equacdo de Nernst, o que sera feito mais adiante.

Para promover essa reacao, devemos procurar a reacdo envolvida que tenha o maior potencial de
reducdo. No caso, é a prdpria reacdo do bromo.

(oxidagdio) 2 H,0(1) > 02(g9) +4H (aq) +4e~  Eyop0,
(redugdo) Br, +2e~ - 2Br~ (aq) E =1,087V
2H,0 () +Bry(1) > O, + 4 H* + 2Br~ E = 1,087 + Ey0)0,

A guebra do solvente sera espontanea para:
E = 1,087 + Ey,00, > 0
~ En,010, > —1,087V
Vamos utilizar a Equacdo de Nernst na reacdo de quebra da agua.

., 0,059
En,010, = E° — 2 -log Q

O coeficiente de agao de massas da reagdo é:
2H,0() - 0,(g)+4H*(aq) +4e~ Q=Py,.[H']*

Como o sistema opera nas condi¢des padrdo, a pressao parcial do oxigénio é igual a 1 atm.
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0 0,059
EH20|02 =E — 4 -log Q
,059
—1,087 = —1,229 — -log[H*]*
0,059
1,229 — 1,087 = — -log[H*]*

Usando as propriedades do logaritmo e a definicdo de pH, temos:
0,142 = 0,059.pH
0,142
=0050  ~*

Portanto, o pH igual a 2,4 é realmente a situacdo limite para estabilidade do solvente. Afirmacao
correta.

- pH

Il — De fato, como o potencial de quebra da molécula de dgua por oxidacdo é igual a 1,229V, essa
eletrélise pode ser induzida por uma bateria que tenha uma voltagem superior. Afirmacao correta.

IV — Sim. Como falado no enunciado, a formacdo dos ions polibrometo (Br;~ e Brs™) é favoravel,
tendo uma constante de equilibrio razoavel.

Brz + BT'_ = BT‘3_ K3 = 16,7
Bry, + Br~ % Brs K5 = 37,7

Afirmacdo correta.
Portanto, todas as afirmagdes estdo corretas.

Gabarito: E

37. (ITA-2019)

Considere uma pequena chapa de ago revestido com zinco (ago galvanizado) mergulhada em uma
solugdo azul de sulfato de cobre nas condi¢g6es padrao e a 25 2C. Apds determinado intervalo de tempo,
observa-se que a solugado fica verde. Com base nessas observag¢des e desconsiderando a presenca de
espécies interferentes, € ERRADO afirmar que

a) o aco foi corroido.

b) o ion cobre atuou como agente oxidante preferencialmente ao oxigénio atmosférico.
¢) o zinco foi parcialmente oxidado.

d) o zinco foi oxidado preferencialmente ao ferro.

e) a fungdo do zinco no aco galvanizado é oferecer protecdo catddica.

Comentarios

O zinco se reduz preferencialmente em rela¢3o ao ferro. Ademais, o cation Zn?* é incolor.

A solucdo fica verde devido a formacdo do ion Fe?*, portanto, para que esse ion se forme, é
necessario que todo o zinco tenha sido oxidado. Portanto, a letra C esta errada.
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As reagdes envolvidas sao:
Zn (s) + Cu?*(aq) - Zn?*(aq) + Cu(s)
Fe (s) + Cu®*(aq) » Fe?*(aq) + Cu(s)

O zinco serve como uma protecdo contra a oxidacdo ao ferro, também conhecido como metal de
sacrificio, que é um tipo de protegdo catddica.

Vejamos agora analise das alternativas:

a) Sim. O aco foi corroido e foram liberados ions Fe?*.
b) Sim. O cobre é o agente oxidante, porque se reduziu.
c) O zinco foi oxidado totalmente. Afirmacdo errada.
d) O zinco apresenta menor potencial de reducdo, por isso, se oxida mais facilmente. Afirmacao
correta.
e) O zinco serve como protecao ao ferro. Afirmacao correta.
Gabarito: C

38. (IME - 2019)

Sabe-se que o ion cobre (ll) tem tendéncia a reagir quase que totalmente com a amonia, em meio
aquoso, formando o ion [Cu(NH3)4]?**. A constante de equilibrio dessa reacdo, denominada constante
de formacao (Ks), permite avaliar a estabilidade desse ion na solu¢ao. Considere uma célula voltaica, a
25 °C, em que uma semicélula é constituida por uma haste de cobre mergulhada em 50,0 mL de solugdo
aquosa 0,20 mol/L de CuSO4 e a outra por uma haste de ferro mergulhada em 50,0 mL de solugdo aquosa
0,25 mol/L de FeSOa. Adicionando-se 50,0 mL de solug¢do aquosa 2,80 mol/L de NH3; ao compartimento
que contém CuSO4, obtém-se uma fem de 0,387 V na célula. Determine a constante de formagdo do
[Cu(NHs3 )a]?.

Dados:
Fe** +2 e — Fe(s) E°=-0,46 V
Cu*+2e — Cu(s) E°=+0,34V

Comentarios
Como o cobre apresenta maior potencial de reducdo, esse é o eletrodo que vai se reduzir.
catodo Fe (s) » Fe?*(aq) + 2e” E° =046V

anodo Cu?* (aq) +2e~ - Cu(s) E°=034V

Fe (s) + Cu®**(aq) » Fe?*"(aq) + Cu(s) E°=0,80V

Considere a expressao do coeficiente de acao de massas referente a essa reacao.

_ [Fe?]
- [Cu]
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Nessa expressdao, devemos notar que a concentracao de ions ferro pode ser obtida a partir da
concentracdo fornecida de sulfato de ferro. Porém, a concentracdo de cobre ndo, porque o ion cobre
introduzido pelo sulfato de cobre foi consumido pela amonia.

Pela Equacdo de Nernst, podemos relacionar o potencial medido com as concentracdes das
espécies participantes da reacao.

0,059

E=E° log Q

Podemos substituir os valores que foram fornecidos no enunciado. Para evitar carregar demais a
notacdo, vamos manter a notacdo Q para o coeficiente de acdo de massa em vez de substituir pela razao
das concentracdes dos ions.

,059
0,387 = 0,80 — JdogQ
,059
0,80 — 0,387 = log Q
,059
0,413 = .log(Q)
1 0413 2=14 1014
o = . = g =
8¢ =509 ¢
Agora, vamos substituir as concentrac¢des no coeficiente de acdo de massas:
F€2+
o Fe
[Cu?*]
[Fe?*] 0,25 _ _
# (U] = = = 15 = 025107 = 2,5.107" mol/L

Agora, vamos montar a tabela estequiométrica da reacdo do cobre com a amoénia. Para isso,
primeiro devemos observar que o eletrodo de cobre ja tinha 50,0 mL de solucdo e foram adicionados mais
50 mL de solu¢do aquosa de amoénia. Portanto, houve diluicdo pela metade.

Cu**(aq) + 4NH;(aq) - [Cu(NH3),]**(aq)

inicio 0,1 1,40 0,0
reage ~0,1 ~0,4 ~0,1
equilibrio  2,5.107° 1,00 0,1

Agora, basta calcular a constante de equilibrio da reacao.

[Cu(NH3)3]
"7 [cu?*][NH;]*
0,1 0,1
K, = ' = . = =0,04.10" = 4.1013
f 251071514 7 25107 25.10715

Essa questdo é muito interessante, pois mostra que a Eletroquimica pode ser utilizada para
calcular constantes de equilibrio muito pequenas ou muito grandes de diversas rea¢ées quimicas.
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Gabarito: 4.10%3

39. (ITA - 2018)

Considere as seguintes semirreag¢des de oxirredugao e seus respectivos potenciais padrao na escala do
eletrodo padrao de hidrogénio (EPH):

.2CO2 + 12H* + 12e™ = CHsOH + 3 H,0 E‘°=0,085V

.02 + 4H" + 4e~ = 2H,0 E||0=1,229V

Assinale a opc¢dao que apresenta a afirmagdao ERRADA sobre uma célula eletroquimica em que a
semirreac¢ao | ocorre no anodo e a semirreagao Il, no catodo.

a) A reacao global é exotérmica.

b) Trata-se de uma célula a combustivel.

c) O potencial padrao da célula é de 1,144 V.

d) O trabalho maximo que pode ser obtido é, em médulo, de 4.171 kJ por mol de etanol.

e) A célula converte energia livre da reagdao de combustdo do etanol em trabalho elétrico.

Comentarios

Como a semi-reacdo | acontece no anodo, ela deve ser escrita na forma de oxidacdo. Lembre-se
gue o anodo comeca com vogal, assim como oxidacdo comeca com vogal.

anodo C,H,0+3H,0 S 2C0,(g9)+12H"(aq) +12e~ E?= —0,085V
catodo 0,(g) +4H (ag) +4e” S 2H,0 (D) E% = 1,229V

Podemos multiplicar a segunda equagao por 3 e somar a fim de obter a reagao global e o potencial
da pilha. Lembre-se que, ao multiplicar uma equacdo por 3, o seu potencial ndo se altera.

Anodo C,H,0 +3H,0 S 2C0,(g) +12H"(aq) + 12~ E) = —0,085V

catodo 30,(9) +12H*(aq) +12e~ S 6 H,0 (1) E% = 1,229V

global C,Hs0 +30,(g9) S 2€0,(g) + 3H,0 (D) E® = 1,144V

A reacdo global, portanto, é espontanea, portanto, trata-se de uma célula combustivel. A reacao
é exotérmica, porque é uma combustdo. Temos, portanto, que A, B e C estdo corretas.

O trabalho maximo que pode ser obtido pode ser calculado pela Energia Livre de Gibbs.
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AG® = —nFE® = —12.96500.1,144 = —1.324.752 = —1325 kJ /mol

Portanto, o trabalho maximo que pode ser obtido é de aproximadamente 1325 kJ/mol, que é
inferior a 4.171 kJ/mol. Portanto, a afirmacdo D esta errada.

Por fim, em relacdo a letra E, trata-se de uma reacdo espontanea, portanto, realmente converte
energia quimica — proveniente da combustdo do etanol — em trabalho elétrico.

Gabarito: D

40. (ITA - 2017)

Pode-se utilizar metais de sacrificio para proteger estruturas de ago (tais como pontes, antenas e cascos
de navios) da corrosdo eletroquimica. Considere os seguintes metais:

I. Aluminio
Il. Magnésio
Ill. Paladio
IV. Sédio

V. Zinco

Assinale a op¢do que apresenta o(s) metal(is) de sacrificio que pode(m) ser utilizado(s).

a) Apenas |, lleV.
b) Apenas | e lll.
c) ApenaslielV.
d) Apenas lil e IV.

e) Apenas V.

Comentarios

Um metal de sacrificio, de producao catddica, deve ter maior potencial de redugdo do que o ferro.
Para isso, é importante saber que o ferro somente reage com dgua acida ou aerada, ou seja, a mistura de
agua e oxigénio.

Um metal de sacrificio deve ter maior facilidade de reagir com a agua aerada do que o ferro.
Vejamos os metais do enunciado classificados por ordem de potencial de reducao.
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Pd Fe Zn Al Mg Na

Encaixam-se nessa categoria: o aluminio, o magnésio, o sddio e o zinco.

O paladio ndo pode ser utilizado como metal de sacrificio, porque é mais nobre que o ferro, logo,
tem menor potencial de reducgao.

Ja o sddio ndo deve ser utilizado como metal de sacrificio, porque, além de ser muito caro, é
extremamente reativo, podendo reagir em muitas reacdes que nao sao as mesmas do ferro. O sédio pode
reagir diretamente com o oxigénio do ar ou com a agua destilada.

Portanto, ao cobrir uma estrutura de ago com o sédio, rapidamente esse metal se oxidaria, muito
antes do que aconteceria com o proéprio ferro. Logo, o sddio ndo serve como metal de sacrificio, pois essa
protecdo seria consumida muito rapidamente.

Logo, os metais |, Il e V podem ser utilizados como metais de sacrificio.

Gabarito: A

41. (ITA - 2017)

A 25°C, o potencial da pilha descrita abaixo é de 0,56 V. Sendo E°(Cu?*/Cu) = + 0,34 V, assinale a op¢do
gue indica aproximadamente o valor do pH da solugao.

Pt(s)|Hz(g, 1 bar), H*(aq, x mol-L™)| | Cu**(aq, 1,0 mol-L™)| Cu(s)|
a) 6,5
b) 5,7
c)3,7
d) 2,0
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e)1,5

Comentarios

Trata-se de uma reacdo de oxirreduracdo, em que um dos eletrodos é ocupado pelo par H*|H,,
cujo potencial padrao é igual a 0,00V. Como o cobre possui potencial de reducdo positivo, é esse metal
que se reduz na pilha.

anodo H,(g9) - 2H" (aq) + 2e~ E° =0,00V

catodo Cu®*(aq) +2e~ - Cu (s) E°=0,34V

global Cu?*(aq) + H,(g) » 2H*(aq) + Cu(s) E° =034V

Nessa reagao, sdao envolvidos 2 mols de elétrons. Podemos escrever o coeficiente de agdo de
massas para a reagao global:

[H*]?

Q= [Cu?*]. Py,

Vamos utilizar as informacdes na Equacdo de Nernst.

0,059
E=E°— log Q
0,56 = 0,34 0,059 ] [A)”
0= 2 O8\[Cu?*] Py,

Considerando as informagdes dadas pelo enunciado [Cu?t] = 1 mol/L e Py, = 1bar:

)

9
0,56 = 0,34 — Jlog[H*]?

Utilizando a definicdo de pH e as propriedades do logaritmo.
0,56 = 0,34 + 0,059.pH
0,56 — 0,34 = 0,059.pH
0,22 = 0,059.pH
0,22

o H = — =
PH =45059 =37

Gabarito: C

42. (IME - 2017)

Com base nos potenciais-padrdo de reducdo (E%.s) disponiveis abaixo, determine a constante de
equilibrio para a oxidagdo do ion Fe2* por oxigénio, a 25 2C, em meio acido, de acordo com a reagio:
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02 (g) + 4 H* (aq) + 4 Fe?* (aq) — 4 Fe3* (aq) + 2 H,0 (¢)

Dados:

02(g) +4H* +4 e — 2 H,0 ({) E®=+1,23 V
Fe?* (aq) +2 e  — Fe (s) E°=-0,450 V
Fe3*(aq) +3 e  — Fe (s) E°=-0,0430 V

Comentarios
Vamos separar a reacao desejada em duas semi-reacdes:
anodo Fe?*(aq) » Fe3* + e~ E® =2
catodo 0,(9) +4H (aq) + 4e~ - 2H,0 () E° = +1,23V

O potencial de reducdo do catodo foi fornecido pelo enunciado. Porém, o potencial da primeira
reacdo ndo foi fornecido. Em vez disso, o enunciado forneceu os potenciais de redugao

Fe3*(aq) » Fe(s) +3e~ EY=-0,043V

(=) Fe**(aq) - Fe(s) +2e~ E)

-0,450V

Fe3* + e~ - Fe?*(aq) EY =2

Perceba que a semi-reacdo desejada é igual a subtracdo das duas que foram fornecidas no
enunciado.

Como o potencial é uma grandeza intensiva, ndo podemos subtrair diretamente as equacgdes e
subtrair seus potenciais. Porém, a Variacdo de Energia Livre de Gibbs, essa sim segue a Lei de Hess.
Portanto, podemos subtrair as equacdes e subtrair seus AG.

AG? = AGY — AGY

Agora, basta aplicar a relacdo entre a Energia Livre de Gibbs e o potencial da reacao
(AG = —nFE).

—1.FEY = —=3.FE? — (—2FEY)
ES = 3EY — 2E9
ES = 3E9 — 2EY = 3.(—0,043) — 2.(=0,45) = 0,90 — 0,129 = 0,771

Agora, podemos substituir o valor encontrado nas semi-reagées. Mas, note que calculamos o
potencial de reducdo, porém, o ferro se oxida de +2 a +3, por isso, precisamos inverter o sinal.
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anodo 4Fe**(aq) > 4Fe3* +4e” E°= —0,771V

catodo 0,(g9) + 4 H* (aq) + 4e~ - 2 H,0 (1) E°=+1,23V

4Fe**(aq) + 0,(g) +4H*(aq) » 4 Fe?* +2H,0 () E° = 40,459V
Para calcular a constante de equilibrio, podemos utilizar a Equagao de Nernst.

E=E°——.1
nkF ne

Para a reacdao em estudo, tem-se n = 4. No equilibrio, o potencial se anula (E = 0) e o coeficiente
de acdo de massas se iguala a constante de equilibrio (Q = Kc).

0=E° —ﬂ.anC
nF

ik o MFEC _ 4965000459
e = Tpr T T 831208

Podemos usar a propriedade de mudanga de base: log K, = 2,3.In K

~ log K, —71’5—31
- 108K = 2,3
~ Ko =1031

Gabarito: 103!

43. (IME - 2016)

Em uma célula a combustivel, rea¢gées de oxida¢dao e reducdao originam uma corrente que pode ser
aproveitada, por exemplo, para suprir a poténcia necessaria para alimentar um motor elétrico.
Considere um sistema formado por uma célula a combustivel que utiliza hidrogénio e oxigénio,
acoplada ao motor de um veiculo elétrico. Sabendo que o sistema opera sem perdas, que a poténcia do
motor é de 30 kW e que o comportamento do gas (H:) é ideal, calcule a pressdo em um tanque de 100
L de hidrogénio, mantido a 27 °C, de forma que esse veiculo percorra um trajeto de 100 km a uma
velocidade média de 90 km/h.

Dados a 27 °C:
H>(g) > 2H*(ag)+2e” E°=0,00V
O:2(g) +4H*(aq) +4e"— 2H,0 (¢) E°=1,23V

Comentarios

Eis uma questdo bastante sofisticada. O enunciado foi bastante cruel ao nao fornecer nenhuma
figura para que o aluno tenha nog¢do do funcionamento do sistema.
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Trata-se de um esquema de um motor a hidrogénio. Esse motor processa a combustdo do
hidrogénio, liberando energia. A energia molar pode ser calculada pelos potenciais de reducao fornecidos.

» veiculo

v

motor 30 kW
E

célula de hidrogénio

Essa energia é entregue a um motor de 30 kW que é utilizado para mover o veiculo.

Como o processo é considerado sem perdas, consideramos que todo a energia produzida na célula
é entregue ao motor. Isso significa que a Energia Livre de Gibbs, que é o maximo trabalho util produzido
pela célula, é entregue ao motor. E a energia gasta pelo motor pode ser calculada pela sua poténcia e pelo
tempo de operacao.

Vamos separar a rea¢ao desejada em duas semi-reagdes:

anodo H,(g) » 2H*(aq) + 2e~ E° =000V

B 1
catodo EOZ(g) +2H (aq) +2e - H,0() E°=1.23V

1
global H,(g) + EOZ(g) - H,0(D) E° =123V

A Variacao de Energia Livre de Gibbs do processo é:
AG® = —nFE® = —2.96500.1,23 = 237390 J /mol
A energia necessaria para mover o motor é igual ao produto da poténcia pelo tempo de operacao.
E = PAt
O tempo de operacao pode ser calculado a partir da velocidade.

Ax. _Ax_100

PTA Y T T 0

Como todas as variaveis estdo no SI, precisamos converter o tempo de horas para segundos.
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At = 109 3600 = 4000
=350 = s

Portanto, a energia necessaria
E = PAt = 30.103.4000 = 12.107 ]

Como o sistema opera sem perdas, a variacdo de energia livre corresponde ao maximo trabalho
util que pode ser realizado. Portanto:

E 12107

=—=—"2>=505mol
2 AG 237390

ny
De posse do numero de mols de hidrogénio, sabemos da pressdao do tanque, do volume do
compartimento e da temperatura. Podemos relacionar todas essas variaveis pela Equacdo de Clapeyron.

nRT  505.0,082.300

PV =nRT . P = v 100

= 124 atm

Gabarito: 124 atm

44, (ITA - 2015)
E de 0,76 V a for¢a eletromotriz padrio, E%, de uma célula eletroquimica, conforme a reagdo

Zn(s) + 2H* (aq) > Zn?* (aq) + H2 (g).

Na concentragdo da espécie de Zn?* igual a 1,0 molL™ e pressdo de H; de 1,0 bar, a 25 2C, foi verificado
que a forga eletromotriz da célula eletroquimica é de 0,64 V. Nestas condicOes, assinale a concentragao
de ions H* em molL™,

a) 1,0x 10712
b) 4,2x 10
c) 1,0x 10
d) 1,0x 1072
e) 2,0x 1072

Comentarios

Embora a reacdo tenha sido fornecida ja na forma global, é conveniente separd-la nas duas semi-
reacOes, a fim de determinar o nimero de mols de elétrons que estdo envolvidos na oxidacdo e na
reducao.

anodo Zn (s) = Zn**(aq) + 2e~ E°=0,76V

catodo 2 H*(aq) + 2e= = H,(g) E°=0,00V
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global Zn (s) + 2H*(aq) —» Zn**(aq) + H,(9) E° =0,76V

Descobrimos, portanto, que o numero de mols de elétrons envolvidos na oxidagdo é igual a 2.
Outra forma de descobrir isso de maneira mais rdpida é pela andlise do elemento que se oxida
diretamente na reagao global.

oxidacao
perde 2 e” l

{7n (s) + 2H* (aq) -+ Zn2+(aq;)‘+ H,(g)

‘e +
.
---------------

O coeficiente de agdo de massas pode ser obtida pela reagao global.

C[zn*)py, 11 1
[H*]2 ~ [H*]?  [H*]?

Agora, vamos utilizar essas informacdes na Equacdo de Nernst.

0,059
E=E°- log Q
0,64 = 0,76 O’0591 ( L )
) - ) 2 Og [H+]

Podemos utilizar as propriedades do logaritmo da poténcia para explicitar o log[H™].
0,64 = 0,76 + 0,059.log[H*]
« log[H*] = 0,64 —-0,76 __ 0,12 ~ o
0,059 0,059

Portanto, podemos obter a concentracdo dos ions pedida.

[H'] = 1072 mol/L

Gabarito: B

45. (ITA - 2017)

Deseja-se depositar uma camada de 0,85 g de niquel metalico no catodo de uma célula eletrolitica,
mediante a passagem de uma corrente elétrica de 5 A através de uma solu¢dao aquosa de nitrato de
niquel. Assinale a opgao que apresenta o tempo necessario para esta deposicao, em minutos.

a)4,3
b) 4,7
c)5,9
d)9,3
e)17,0
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Comentarios

Nessa questdo, o ITA exigiu que o aluno soubesse que o niquel apresenta nimero de oxidacdo +2
no nitrato de niquel.

Ni**(aq) + 2e~ - Ni (s)

A camada foi igual a 0,85 g, portanto, o nimero de mols do metal depositado pode ser calculado
dividindo-se essa massa pela massa molar.

my; 0,85
= =——=(0,0144 mol

Ny; = ——
M My, 59

O numero de mols de elétrons utilizados na eletrdlise é igual ao numero de mols de niquel
multiplicado por 2.

n = 2.ny; = 0,0288 mol

A carga associada a eletrdlise é igual ao produto do nimero de mols de elétrons empregados na
eletrdlise pela carga de 1 mol de elétrons, que é dada pela Constante de Faraday.

2.my;. F

Q =nF =2.ny;,. F = M—‘ = 0,0288.96500 = 2780 C

Ni

Lembrando-nos que, da Fisica, a carga é igual ao produto da corrente pelo tempo, temos que:

Q=1It
Q 2780
=—=——=556
I~ s s
Para converter o tempo em minutos, basta dividir por 60.
. 556 _ 9.3 mi
=%0 =2 min

Gabarito: D

46. (ITA - 2014)

Em um processo de eletrodeposicdo, niquel metalico é eletrodepositado no catodo de uma célula
eletrolitica e permanece coeso e aderido a esse eletrodo. Sabendo que a massa especifica do niquel

metalico p; ,cor = 8,9. 103kg. m3e que a espessura total da camada eletrodepositada, medida final

do processo, foi de 2,0.10_6m, calcule a densidade de corrente aplicada (admitida constante),
expressa em A/m?, considerando nesse processo uma eficiéncia de corrente de eletrodeposi¢do de
100% e um tempo de operac¢ao de 900s.

Dado: massa atomica do Ni = 59u

Comentarios

Para resolver essa questao, é importante saber que o nimero de oxidagao mais comum do niquel
éiguala+2.
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Ni?*(aq) + 2e~ > Ni (s)

Portanto, sdo necessarios 2 mols de elétrons para produzir 1 mol de niquel, que possui a massa de
59 g.

Podemos, escrever, portanto, pelas Leis de Faraday que o nimero de mols de niquel produzido é
igual a carga que o atravessa dividida por 2F, que é a carga necessaria para produzir 1 mol de niquel.

Q

" =g F

A massa de niquel produzida pode ser obtida multiplicando-se o nimero de mols pela massa molar
do metal, que foi fornecida no enunciado.

QM
my; = ny. M = E )

Agora, vamos fazer um desenho da chapa metdlica. Em laranja, colocamos o metal
eletrodepositado.

d

Por definicdo, a massa de niquel eletrodepositada é igual ao produto da massa especifica do metal
pelo volume que ele ocupa.

my; = pV = pAd

A carga que atravessa é material pode ser expressa também em funcao da corrente elétrica e do
tempo. Por sua vez, a corrente elétrica é igual ao produto da densidade de corrente pela area de secdo
transversal.

Q =1It = JAt

Substituindo as duas expressdes em (1), temos:

QM
My = E
Ad _JAtM
PAE =R
Podemos simplificar a area dos dois lados:
JtM
d=—
Pe=F

Agora, basta isolar o termo desejado, que é a densidade de corrente:
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_ 2Fpd
M.t

Antes de fazer a conta, devemos notar que a densidade foi fornecida em kg/m?3, enquanto a massa
molar foi fornecida em g/mol. Portanto, podemos converter a densidade para g/m3, basta multiplicar por
1000.

_2.96500.8,9.10°.2,0.107¢ [2.965.8,9.2] 106-6
N 59.900 N 59.9 :

] = 64,7 A/m?

Gabarito: 64,7 A/m?

47. (ITA - 2014)

Agua liquida neutra (pH = 7,0), inicialmente isenta de espécies quimicas dissolvidas, ¢ mantida em um
recipiente de vidro aberto e em temperatura constante. Admitindo-se que a pressao parcial do oxigénio
seja igual a 0,2 atm e sabendo-se que esse gas é soluvel em H, 0 ;e que o sistema esta em equilibrio a
temperatura de 252C, pedem-se:

Escrever a equac¢dao quimica balanceada da semirreacdao que representa o processo de redugdo do
oxigénio gasoso em meio de agua liquida neutra e aerada.

Determinar o potencial de eletrodo, a temperatura de 252C, da semirreacdao obtida no item (a),
considerando as condigGes estabelecidas no enunciado desta questao.

Determinar o valor numérico, expresso em kJ/mol, da variacdo de energia livre de Gibbs padrio (AGO)
da semirreacgao eletroquimica do item (a).

Dados:

E%:/0n-= 0,401 Vepn; Vepn = volt na escala do hidrogénio
fog =/¢n/2,303

0,2 =10031

Comentarios
A reducdo do oxigénio gasoso pode ser escrito como:
0, (g) + 2H,0(l) + 4e~ - 40H™ (aq)

O potencial padrdo desse eletrodo foi fornecido. Porém, o eletrodo em questdo é padrao, porque
a concentracdo [OH™] # 1 mol/L e Py, # 1 atm. Mas, o potencial pode ser calculado pela Equagdo de
Nernst:

0,0592
n

E =E° log(Q)
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Essa transferéncia se dd com 4 mols de elétrons, como visto na equacdo de semi-reacdao do
oxigénio. A expressado do coeficiente de acdo de massas é:

[produtos] [OH™]*

[reagentes] P,

2

Agora, basta substituir na expressao da Equagado de Nernst:

0,0592  [[OH"]*
E=E°— log
4 Po,
v 0401 00592 1074 o40q _ 90592 1028
SRR T T % T2 | T 4 08|10031
0,0592
E = 0,401 — (=28-03+1)
0,0592
E = 0,401 — ———(~27,3)

E = 0,4‘01 + 0,4‘04‘ = 0,805 VEPH
Portanto, a energia livre associada é dada por:
AG = —nFE = —4.96500.0,805

AG = —-310730J/mol = —310,7 kJ /mol

Gabarito: -310,7 kJ/mol

48. (ITA - 2012)

Assinale a op¢do que corresponde, aproximadamente, ao produto de solubilidade do AgC/ (c) em agua
nas condi¢bes-padrao, sendo dados:

Ag*(aq) + e~ = Ag(c) E°=0,799 V

AgC/ (c) +e = Ag(c)+C/¢ (aq) E°=0,222V

Em que E° é o potencial de eletrodo em relag¢do ao eletrodo padrio de hidrogénio nas condi¢des padrio.
a)1.101®

b) 1.10°1°

c)1.10°

d) 1.10°

e) 1.10%
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Queremos conhecer o potencial da seguinte reacao:

AgCl (C) by Agg-aq) + Cl(_aq)

Observe que essa reagdao pode ser escrita como a soma de outras duas, cujos potenciais sao
conhecidos. Basta inverter a primeira reagao, transformando-a na oxida¢do da prata.

AgCl(c) +e™ » Ag(s) +Cl (aq) E° = 0,222

Ag (s) > Ag*(aq) + e~ E°

—0,799

AgCl(c) s Agt(aq) + Cl (aq) EO

-0,577

Agora, basta utilizar a relagdo entre o AG, a constante de equilibrio (K ps) e o potencial padrdo da
reacdo (E°):

AG® = —RTInKps = —nFE°

FE° o K 1—0,577
O8RS = 570 059

anPS =

Agora, basta inverter o logaritmo:
IOngS = —10 g KPS = 10_10

Gabarito: B

49. (ITA - 2013)

E errado afirmar que, a temperatura de 252C, o potencial de um eletrodo de cobre constituido pela
imersao de uma placa de cobre em solugdo aquosa 1 mol/L de cloreto de cobre:

a) Diminui se amonia é acrescentada a solugao eletrolitica.
b) Diminui se a concentracdo do cloreto de cobre na solugdo eletrolitica for diminuida.
c) Duplica se a area da placa de cobre imersa na solugao for duplicada.

d) Permanece inalterado se nitrato de potdssio for adicionado a solu¢ao eletrolitica tal que sua
concentragdo seja 1 mmol/L.

e) Aumenta se a concentragdo de ions cuprico for aumentada na solugdo eletrolitica.

Comentarios

O eletrodo estudado é descrito pela seguinte reagao de redugdo:
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Cu?®*(aq) + 2e” - Cu (s)

Portanto, a Equacdo de Nernst para essa célula é:

£ = g9 RTI( 1 )
B nF C\[Cur]

RT
E=E°+ n—Fln[Cu2+]

Dessa forma, o Unico ion que interfere no potencial da célula é o ion cuprico ou Cu?*. Devemos,
portanto, nas situacdes problema oferecidas no enunciado, examinar aquelas em que ocorre alteracdo na
concentracdo [Cu?*]. Vamos analisar as afirmacdes individualmente:

a) A adicdo de amonia provoca um aumento do pH no meio, provocando a precipitacdo de
hidréxido de cobre(ll), diminuindo a concentragdo de Cu?™:

Cu**(aq) + 20H™ (aq) = Cu(OH),(s)
Afirmacdo correta.

b) A redugdo da concentragdo de Cu?* reduz o potencial da célula. Portanto, afirmagao correta.

¢) A drea da placa ndo influencia no potencial do eletrodo. Logo, a afirmacdo estd errada e é o
nosso gabarito.

d) O Unico ion que influencia na ddp da pilha é o cobre. Como o nitrato de cobre nao interfere
nos ions Cu?*, também n3o interfere no potencial da célula. Afirmac3o correta.

e) O aumento da concentracdo de Cu?* aumenta o potencial da célula. Afirmacdo correta.

Vale lembrar que o ion cuproso é o Cu* e o ion cuprico é o Cu?*.

Gabarito: B

50. (ITA - 2013)

A hidrazina (N2Ha) e o tetréxido de dinitrogénio (N204) sao utilizados na propulsao liquida de foguete.
A equacdo quimica que representa a rea¢ao global entre esses dois reagentes quimicos é:

N2Ha (€) + N204 (£) — N2 (g) + H20 (g)
Analisando esta reagao do ponto de vista eletroquimico:

a) Esquematize um dispositivo eletroquimico (célula de combustivel) no qual é possivel realizar a adigao
guimica representada pela equag¢ao do enunciado.

b) Escreva as reagées quimicas balanceadas das semirrea¢des anddica e catédica que ocorrem no
dispositivo eletroquimico.

Comentarios
Na reacdo em estudo, a hidrazina é oxidada a nitrogénio gasoso, enquanto o tetroxido de
nitrogénio é reduzido também produzindo nitrogénio gasoso. Portanto, podemos escrever a semi-reacao

de oxidagao da hidrazina.

N,Hy (D) - Ny(g9) + H (aq) + e~
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O hidrogénio deve sair na forma de H*, haja vista que o nitrogénio é o Unico elemento que sofre
variacdo no seu nimero de oxidacdo. Portanto, o hidrogénio deve sair com o nimero de oxidacdo +1.

Vamos, entdo, balancear a reacao.
N,H, () > N,(g9) + 4H" (aq) + 4e”

Esses ions H* podem ser consumidos na semi-reacao de redugdo do tetréxido de dinitrogénio
(N204). Esses hidrogénios se juntam ao oxigénio do N204 formando moléculas de agua (H.0).

N,0,(D+H*+ e~ > N, + H,0 (D)
Podemos, entdo, balancear a reacdo:
N,0,() + 8H'" + 8¢~ - N, + 4H,0 (1)

Portanto, vamos escrever as rea¢des do anodo e do cdtodo, lembrando-nos que catodo comeca
com consoante, assim como redugao comega com consoante.

Anodo NoH, () > N, + 4H" (aq) + 4e”
Citodo N,0,(1) + 8H"(aq) + 8¢~ > N, + 4H,0(1)

Embora essa ja seja a resposta para o item b), é interessante obtermos uma reacao global a fim de
mostrar que as reacdes obtidas sdo condizentes com o que se desejava produzir. Para isso, é preciso
igualar o nimero de elétrons nas duas semi-reagdes, o que pode ser feito multiplicando a primeira por 2.

Anodo 2 N,H, — 2N,(g) + 8H*(aq) + 8e~

Catodo N,04) +8H +8e” = N, + 4H,0(;

Reagao Global 2N,H, + N,O, —» 3N, + 4H,0

Vamos, agora, construir um dispositivo eletroquimico para processar a reacgao.

Como a reacdo envolve gases, ela deve se processar em um sistema fechado. No catodo,
precisamos de uma entrada para N2O4 (/) e uma saida para os gases (N2 e H,0). No anodo, precisamos de
uma entrada para hidrazina (N2Hs) e uma saida para o gas nitrogénio (N2).
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\\_’I
catodo | anodo
]
1
1
N,04(D) : N,H4 (D)
— 1 —
—_— ot —_
—y
N,(g) + 2 H,0 (9) _ | _ N, (g)
— : _ —
|
1
membrana

Gabarito: discursiva

permeavela H*

51. (ITA - 2014)

Considere uma célula a combustivel alcalina (hidrogénio-oxigénio) sobre a qual sdo feitas as seguintes

afirmacgoes:

I — Sob condigdo de consumo de carga elétrica, a voltagem efetiva de servico desse dispositivo
eletroquimico é menor que a forga eletromotriz da célula.

II- O combustivel (hidrogénio gasoso) é injetado no compartimento do anodo e um fluxo do oxigénio
gasoso alimenta o catodo dessa célula eletroquimica.

lll - Sendo o potencial padrdo dessa célula galvanica igual a 1,229 Vepu (volt na escala padrao do
hidrogénio), a variagdo de energia livre de Gibbs padrdo (AG®) da reag¢io global do sistema redox é igual

a-237,2 kl.mol™.

Das afirmagGes acima, esta(3ao) CORRETA(S) apenas:

a)l.

b) 1,1l e lil.
c)lelll
d) II.
e)llelll

Comentarios
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Vamos analisar as informacdes fornecidas.
| — A tensdo elétrica efetiva é sempre inferior a forca eletromotriz da célula sob o consumo de carga
elétrica (U = E —rl). Afirmacdo correta.

Il = O gds hidrogénio sofre oxidacdo, portanto deve ser colocado no dnodo. Lembre-se que dnodo comeca
com vogal, assim como oxidacdo comeca com vogal. Enquanto isso, o oxigénio sofre reducdo, portanto
deve ser colocado no catodo.

HZ(g) + ZOH(_aq) i 2H20 + 2e”

1 - _
5 02(g) + 2€7 + H,0 > 20H

Afirmacdo correta.

Il — Vamos aplicar diretamente a relacdo entre a Energia Livre de Gibbs e o potencial padrao.
AG® = —mFE® = —2.96500.1,229
AG® = —237,2 k] /mol
Afirmacdo correta.

Gabarito: B

52. (ITA-2014)
Sao descritos dois experimentos:

I - Ovo cozido em agua fervente teve sua casca, de modo que parte de sua clara permaneceu em contato
com esta agua, na qual a seguir foi também imerso um objetivo polido de prata. Apds certo periodo de
tempo, observou-se o escurecimento desse objeto, que foi retirado da agua e lavado.

Il - Em um béquer, foi aquecida agua até a fervura e adicionada uma colher de sopa de cloreto de sédio.
A seguir, esta solugao foi transferida para um béquer revestido com papel aluminio. O objeto de prata
utilizado no experimento | foi entao imerso nesta solucao e retirado apds alguns minutos.

Em relagdo a esses experimentos:

a) Apresente a equacgdo global que representa a reacdo quimica ocorrida na superficie do objeto de
prata no experimento | e calcule a diferenga de potencial da reagdo quimica.

b) Preveja a aparéncia do objeto de prata apods a realizacdo do segundo experimento.

c) Apresente a equagao global da reagao quimica envolvida no experimento Il e sua diferenga de
potencial elétrico.

Dados:

Ag:S (s)+2e = 2Ag(s)+S* (aq) E°=-0,691V
0:(g) +4 H* (ag) + 4 "= 2 H,0 (¢) E9=1,229V
A¢3*(aq)+4e = Al(s) E°=-1,662V

Ag>S (s) +2H*+2 e~ = 2 Ag (s) + H,S (aq) E°=-0,037 V
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No experimento |, a prata é oxidada pela presenca de sulfeto de hidrogénio. Nessa reacdo, o
oxigénio se reduz no catodo. As semi-reacdes podem ser escritas:

Anodo 4Ag(s) + 2H,S(g) S 2AgsS(s) +4H +4e~  E® = —0,037V

Citodo Oy(g) + 4H (o) + 4e™ S 2H,0 E° = 1,229V

Reagdo Global 4Ag () + O3y + 2H,S(g) = 2AgsS(s) + 2H,0

O potencial da reagao global é, portanto, a soma dos dois potenciais.

E° =1,229 — 0,037 = 1,266V

No experimento I, o objeto de prata contaminado com sulfeto de prata Ag,S é misturado ao
aluminio. Pela andlise dos potenciais de reducdo, vemos que o aluminio tem bastante facilidade de se
oxidar, ja que o seu potencial de reducdo é muito negativo.

AgsS(s)+2e” 5249 (s)+S%(aq) E°= —0,691V

APt (aq) +3e™ S Al (s) E°

—-1,662V

Logo, comparando as duas reagdes e seus potenciais, é de se imaginar que o aluminio se oxida,
enqguanto o sulfeto de prata se reduz.

Anodo Ag,S(s) +2e~ 524g(s)+5S%7(aq) E°= —0,691V

Catodo Al(s) S A +3e” E°

(aq) +1,662V

Para obter a reacdo global no experimento Il, é conveniente multiplicar a primeira reagao por trés.

Anodo 349,5(s) + 6e~ S 6Ag (s) + 35% (aq) E°= —0,691V

Catodo 241 (s) S 243" (aq) + 6e~ E® = +1,662V

Reagdo Global 3 Ag,S (s)+2Al(s) S 6Ag (s)+ 2 Al3*(aq)

Assim, o objeto de prata volta a ter sua aparéncia original, pois a camada de sulfeto de prata é
convertida novamente em prata metalica.

O potencial da reacdo global é, portanto, a soma dos dois potenciais.

E° = 1,662 — 0,691 = 0,971V
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Gabarito: discursiva

53. (ITA—2013)

Nas condi¢coes ambientes, uma placa de ferro metalico puro é mergulhada numa solugao aquosa, com
pH 9 e isenta de oxigénio, preparada pelo borbulhamento de sulfeto de hidrogénio gasoso em solugao
alcalina. Nesta solugdo, o ferro é oxidado (corroido) pelo ion hidrogenossulfeto com formag¢ao de uma
camada sélida aderente e protetora sobre a superficie desse material metalico. A adicao de cianeto de
potassio a solu¢ao aquosa em contato com o substrato metalico protegido desestabiliza sua protegao
promovendo a dissolu¢ao da camada protetora formada.

Com base nessas informagOes, escreva as equag¢des quimicas balanceadas das reagdes que
representam:

a) a corrosao eletroquimica do ferro pelo ion hidrogenossulfeto, produzindo hidrogénio atémico.

b) a dissolugao da camada passiva sobre o ferro pelo ion cianeto.

Comentarios

A corrosio do ferro pelo hidrogenossulfeto (HS™), que é um composto sulfurado, produz o sulfeto
de ferro (Fe,Ss) por meio de uma reagao de simples troca.

2Fe(s)+3HS (aq) —» Fe,S3(s) + 3 [H]

O sulfeto férrico forma uma camada sdlida sobre o ferro metalico impedindo que a corrosao
continue. Porém, a adicdo de cianeto provoca a complexacdo do ion ferro, formando um dos ions
complexos mais importantes da Quimica. Como o ferro apresenta nox +3 no sulfeto férrico, o ion formado
é o ferricianeto.

Fe,S;(s)+ 12CN~ - 2 [Fe(CN)¢]* (aq) + 3 S?~(aq)

Gabarito: discursiva

54. (ITA - 2012)

Considere os seguintes potenciais de eletrodo em relagdo ao eletrodo padrdo de hidrogénio nas
condic¢des-padrao (E°): E9(M3*|M?*) = 0,80 V e EY(M?*|M°) = - 0,20 V. Assinale a opc¢do que apresenta o
valor, em V, de E° (M3*|M9):

a)-0,33
b) -0,13
c) +0,13
d) +0,33
e) +1,00

Comentarios
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Considere as trés reducdes tratadas pelo enunciado e seus respectivos potenciais.
3+ - 2+ 0
() Mg, +e - Mg, E =080V

(ID)  Miyy +2e” > M, E°=-020V

() My, +3e” > My,  E° =7

Note que a reacdo (Ill) é igual a soma das reacdes (1) e (II). Porém, para os potenciais, ndo é valida
a Lei de Hess, haja vista que é uma grandeza intensiva. Logo, ndo podemos somar diretamente os
potenciais das reagdes | e Il.

No entanto, para a Energia Livre de Gibbs, podemos sim escrever que>
AGY; = AG? + AG)

Agora, basta utilizar as relagdes entre as Energias Livres de Gibbs e os potenciais de rea¢ao. Para
isso, devemos observar o nimero de mols de elétrons que estdo envolvidos em cada uma das reagdes.
Na reacdo (I), tem-se 1 mol de elétrons; na reacdo (Il), tem-se 2 mols de elétrons; na reacao (llIl), sdo 3
mols de elétrons.

—3FE}; = —1FE? — 2FE}

Podemos simplificar o sinal negativo e a constante de Faraday de ambos os lados da equacdo e
teremos:

3EY, = EY + 2ES = 0,80 + 2.(—0,20) = 0,80 — 0,40 = 0,40

Gabarito: C

55. (ITA - 2012)

Sao feitas as seguintes afirmagGes a respeito dos produtos formados preferencialmente em eletrodos
eletroquimicamente inertes durante a eletrdlise de sais inorganicos fundidos ou de solugées aquosas
de sais inorganicos:

I — Em CaC/;(£), ha formacgao de Ca (s) no catodo.

Il — Na solugdo aquosa 1.10°3 mol.L'* em NazSO4, ha aumento do pH ao redor do anodo.
Il — Na solugdo aquosa 1.103 mol.Lt em AgNOs, ha formacgdo de Oz(g) no dnodo.

IV — Em NaBr (l), ha formagdo de Brz(¢) no anodo.

Das afirmagGes acima, esta(ao) ERRADA(S) apenas:

a)lell

b) 1 elll.
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c) Il
d) 1.
e) IV.

Comentarios

Para resolver as questdes de eletrélise, devemos nos lembrar das regras de facilidade de descarga.

Lit,K*, Na*,Mg**,Ca*t,Ba*t, Al < H,0 < Mn?*,Zn?* Ag*

metais alcalinos metais alcalino- metais alcalino-
terrosos terrosos
.
Maior facilidade

de descarga

NO;,S02-,Cl0;,NO;,F~ < H,0 < Cl-,Br-,I”

anions oxigenados e fluoreto anions nao-
oxigenados
g
Maior facilidade

de descarga

Com base nelas, vamos analisar os itens oferecidos pelo enunciado.

| - Trata-se de uma eletrdlise ignea, com o sal fundido. Nessa situacao, o cdlcio se reduz.
Ca?* () +2e~ - Ca(s)

Vale notar que a temperatura de fusdo do cloreto de calcio é 772 °C, enquanto a do célcio metdlico
é igual a 842 °C. Dessa forma, hd sim a possibilidade de se produzir cdlcio sélido a partir da eletrdlise ignea
do seu sal.

Afirmacdo correta.

Il — A dgua tem maior prioridade de descarga tanto sobre os metais alcalinos como sobre os anions
oxigenados, nos quais se enquadra o sulfato. Portanto, a eletrélise da solucdo aquosa de sulfato de sddio
consiste simplesmente na eletrélise da prdpria dgua, produzindo os gases hidrogénio e oxigénio.

eletrélise

2 H,0 (I) —— 2 Hy(g) + 0,(9)
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Portanto, nao ha nenhuma variagao do pH. A dgua permanece neutra.

Il - A dgua tem maior prioridade de descarga que o ion nitrato, portanto, ela sofre oxidacao no
anodo, liberando O: (g). Afirmagdo correta.

IV — Na eletrdlise ignea do brometo de sédio, ocorre a formacdo de Na (s) no catodo e Br; (/) no
anodo. Afirmacdo correta.

Portanto, somente a afirmacao Il esta errada.

Gabarito: C

56. (ITA -2012)
A 25°C, a forga eletromotriz da seguinte célula eletroquimica é de 0,45V:
Pt (s) | H2 (g, 1 atm) | H* (x mol.L') | | KCZ (0,1 mol.L?) | Hg.C/ 2 (s) | Hg (¢) | Pt (s)

Sendo o potencial do eletrodo de calomelano — KC/ (0,1 mol.L?) | Hg2C?2 (s) | Hg (¢) — nas condicdes-
padrdo igual a 0,28V e x o valor numérico da concentragdo dos ions H*, assinale a opgao com o valor
aproximado do pH da solugdo.

a)1,0
b) 1,4
c)2,9
d) 5,1
e)7,5

Comentarios
As semi-reac¢des de eletrodo sdo as seguintes:
Hy(g) = 2H" (aq) + 2e~
Hg,Cl,(s) + 2e™ - 2Hg(l) + 2Cl" (aq)

Como o calomelano se reduz e o hidrogénio se oxida, o potencial da célula pode ser descrito como
a diferenca entre o potencial de reducao do calomelano e o potencial de reducao do hidrogénio.

E= EHQZClz - EH+|H2

Nessa questdo, o potencial de reducdo do hidrogénio ndo é nulo, porque o eletrodo ndo esta no
estado padrdo, ja que a concentracdo do ion H* ndo é igual a 1 mol/L.

Aparentemente, o ITA se confundiu na definicdo de eletrodo padrdo. Eles deram o potencial do
eletrodo de calomelano com concentracdo 0,1 mol/L como se fosse estado padrdo. Porém, ignorando
esse erro, temos:

EH+|H2 = EHgZClz —E=0,28-0,45 = -0,17

Pela Equacdo de Nernst (observe que estamos falando do potencial de redugdo):

0,0592 Py,
EH+|H2 =0- 5 lOg([H+]2)
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-0,17 = -0,0592(0 + pH) ~pH =29

Gabarito: C

57.(ITA-2016)
Considere a reacdo descrita pela seguinte equag¢ao quimica:
H: (g, 1 bar) + 2 AgBr (s) — 2 H* (aq) + 2 Br~ (aq) + 2 Ag (s)

Sendo X o potencial padrio (E°) da reacdo, o pH da solug¢do a 25 °C quando o potencial da reagio (E) for
Y sera dado por:

a) (X - Y)/0,059
b) (Y - X)/0,059
c) (X-Y)/0,118
d) (Y - X)/0,118
e) 2(X - Y)/0,059

Comentarios

O coeficiente de acdo de massas para a pilha descrita é:

_ [P T

Py,
Usando a Equacgao de Nernst, temos:
0,059
E=E°— > log(Q)

A pressdo de H; foi fornecida no enunciado e é igual a 1 bar, portanto, se iguala as condi¢oes
padrdo. Como n3o foi fornecida [Br~], vamos considerar que o ion est4 nas condi¢des padrio, portanto,
sua concentracdo é 1 mol/L.

0,059 H*]%.1 0,059
Y=X-— 5 .log<[ 1] > =X- > Jog([H*]?) = X — 0,059.1log[H*]

Pela definicdo de pH, temos:
Y =X+ 0,059.pH

gV
" P =059

Gabarito: B

58. (ITA—2017)
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Assinale o opg¢ao que indica a técnica de quimica analitica empregada em etilometros (bafometros) que
utilizam dicromato de potassio.

a) Calorimetria.
b) Densimetria.
c) Fotometria.
d) eGravimetria.

) Volumetria.

Comentarios

O bafometro consiste na reacdo do etanol com o dicromato de potassio (K2Cr,07), em que o etanol
€ oxidado a acido acético.

CH;CH,0H + Cr,02~(aq) + H* - C,H,0, + Cr3*(aq) + H,0

Em contrapartida, o dicromato (vermelho) se reduz ao ion Cr3* (verde).

Gabarito: C

59. (ITA -2011)

Assinale a op¢do CORRETA que apresenta o potencial de equilibrio do eletrodo A#3* | A¢, em volt, na
escala do eletrodo de referéncia de cobre-sulfato de cobre, a temperatura de 25 °C, calculado para uma
concentrag¢io do ion aluminio de 103 mol.L.

Dados: Potenciais do eletrodo padrdo do cobre-sulfato de cobre — E°(CuSO4|Cu) — e do aluminio — E°
(AL3*|Af) -, na escala do eletrodo de hidrogénio, nas condi¢des-padrio:

E%(CuSO4|Cu) = 0,310 V
E® (A/3*|AL) =-1,67V
a)-1,23

b) -1,36

c)-1,42

d) -1,98

e) -2,04

Comentario: Em geral, medem-se os potenciais em relagdo ao hidrogénio. Nesse caso, deseja-se saber
o potencial em relagdo ao eletrodo de cobre. Isto é, a ddp de uma pilha formada pelo eletrodo estudado
e o eletrodo padrao de cobre.

Comentarios

Primeiramente, vamos escrever as reagdes envolvidas na pilha em estudo.

CuS0,4(s) +2e~ > Cu(s) +S0; (aq) E° = 0,310V
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AlZy +3e™ s Al(s) E'= 167V

Pela observacao das reacdes, notemos que o aluminio é que se oxida, enquanto o sulfato de cobre
se reduz.

Catodo CuS0,(s) +2e~ —» Cu(s) + S0 (aq) E° = 0,310V

Anodo Al(s) S AIES ) +3e” E°

+1,67V

Podemos obter a reacdo global associada a pilha. Para isso, é conveniente multiplicar a primeira
reagdo por 3 e a segunda por 2.

Catodo 3 CuS0,(s) + 6e~ - 3Cu (s) + 35027 (aq) E° = 0,310V

Anodo 241(s) S 243" (aq) + 6e~ E' = 41,67V

Reagdo Global 3 CuS0,(s) + 24l(s) S 3 Cu (s) + 2 AlI**(aq) + 350% (aq)

Portanto, o potencial padrao da pilha corresponde:

0 _ 0 0
E” = ECuSO4|Cu —E

Aot = 0310 + 1,67 = 1,98V

Nas condic¢Oes citadas, temos:
3 CuS0,(s) + 24l(s) s 3Cu(s) +2Al* (aq) + 3507 (aq)
Vamos escrever o coeficiente de acdao de massas associado a reacao:

rodutos
Q= Iprodutos] _ [AP*]?[s0; 7]
[reagentes]

Podemos utilizar a Equacdo de Nernst, com n = 6, ja que sdo 6 mols de elétrons envolvidos nas
semi-reacdes de oxidacao e reducdo.

o _ o 0,0592

log([AP*]?[SOF™ %)

Como nao foi fornecida a concentragao dos ions sulfato nem temos condig¢des de calcular, vamos
supor que esse ion esta nas condicdes padrao.

0,0592 0,0592

E=E°

log([AlI3*]%[S02713) = E° — log[(1073)2.13]
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)

2
E=198-— .2.(=3) = +2,04

Esse é o potencial de oxidacdo do aluminio em relacdo ao eletrodo de cobre. Sendo assim, o
potencial de reducdo do aluminio comparado ao cobre é de -2,04V.

Gabarito: C

60. (ITA — 2011)

Em um experimento eletrolitico, uma corrente elétrica circula através de duas células durante 5 horas.
Cada célula contém condutores eletronicos de platina. A primeira célula contém solugao aquosa de ions
Au3* enquanto que, na segunda célula, esta presente uma solugdo aquosa de ions Cu?*.

Sabendo que 9,85 g de ouro puro foram depositados na primeira célula, assinale a opg¢ao que
corresponde a massa de cobre, em gramas, depositada na segunda célula eletrolitica.

a)2,4
b) 3,6
c)4,8
d) 6,0
e)7,2

Comentarios

Considere as reac¢des de eletrodeposi¢cao dos metais em estudo.
Audt(aq) + 3e™ - Au(s)
Cu?*t(aq) + 2e~ - Cu(s)

O numero de mols de ouro que foram depositados é calculado pela razdo entre a massa de ouro
e a massa molar do metal.

my, 9,85
My, 197

Nay

Note que, como foi a mesma corrente que atravessou as duas células pela mesma quantidade de
tempo, temos que o nimero de mols de elétrons consumidos pelas duas eletrélises é igual. Pelas
n=3ny, =2nc
3 3
S Ney = =Ny ==.0,05=0,075mol
2 2
Por fim, basta calcular a massa de cobre produzida multiplicando-se o nimero de mols pela massa
molar.

Mey, = Ney-Me, = 0,075.63,5 =476 g=48g
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Gabarito: C

61. (ITA-2011)

Em um experimento de laboratério, cloreto de aluminio, cloreto de zinco e carbonato de sédio sdo
dissolvidos, individualmente, em trés recipientes separados contendo agua neutra aerada com pH = 7.
Uma placa de ferro metalico é imersa em cada um dos recipientes, que sdo mantidos a temperatura de
25 °C.

Admitindo-se as condicdes experimentais apresentadas acima, sao feitas as seguintes afirmag¢6es em
relagao a influéncia da hidrélise dos sais na velocidade de corrosao das placas metalicas:

I. O cdtion aluminio hidratado forma solu¢des aquosas que aceleram a corrosao do ferro.
Il. As solugdes aquosas produzidas pela hidrélise do anion carbonato inibem a corrosao do ferro.

Ill. A corrosdo do ferro é inibida pela solugiao aquosa formada no processo de hidrélise do cation zinco
hidratado.

Das afirmagdes acima, estd(3ao) CORRETA(S) apenas

a)lell
b) 1 elll.
o)l
d)lell.
e) Il

Comentarios

O ferro pode ser facilmente corroido por dgua aerada ou acida. Diante disso, vamos analisar cada
uma das alternativas individualmente.

| — Trata-se de um item muito capcioso. O aluminio hidratado, de fato, estabelece equilibrio com
a dgua, liberando ions acidos.

[AL(H20)6]°* (aq) + H20 (D S [Al(H0)5(0H)]** (aq) + H30™ (ag)

Embora o tricloreto de aluminio seja um composto molecular, ele sofre ionizacdo em agua, que
poderia ser descrita como:

AlCl3(aq) + H,0(1) S [AL(H,0)¢]3 (aq) + 3 Cl™(aq)

Porém, vale ressaltar que o aluno poderia ter acertado o item pensando, de maneira simples, que
o tricloreto de aluminio é formado por um acido forte (HC/) e uma base insoltvel (A/C/3).

Afirmacao correta.
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Il — O carbonato de sddio possui hidrélise alcalina, ja que é um sal de acido fraco (H2COs) e base
forte (NaOH).

C0%~(aq) + H,0 (1) s HCO;3 (aq) + OH™ (aq)

Portanto, a dissolucdo desse sal em agua realmente dificulta a corrosdao do ferro. Afirmagao
correta.

Il — O ferro ndo é capaz de fazer uma reacdo de simples troca com o zinco, tendo em vista que é
menos reativo.

Fe(s) + ZnCl,(aq) — nao reage
A reacdo inversa aconteceria. O zinco é capaz de deslocar o ferro.
FeCl,(aq) + Zn(s) — Fe(s) + ZnCl,(aq)

Logo, a afirmacgado Il esta errada. Somente as afirmagdes | e Il estdo corretas.

Gabarito: A

62. (IME — 2017 — 12 Fase)

Uma empresa de galvanoplastia produz pecas especiais recobertas com zinco. Sabendo que cada peca
recebe 7 g de Zn, que é utilizada uma corrente elétrica de 0,7 A e que a massa molar do zinco é igual a
65 g/mol, qual o tempo necessario para o recobrimento dessa pega especial?

(Constante de Faraday: 1 F = 96500 C.mol™?)

a) 4 h e 45 min.
b) 6 h e 30 min.
c) 8 h e 15 min.
d) 10 h e 30 min.
e) 12 h e 45 min.

Comentarios
0 zinco é encontrado quase que exclusivamente na forma de Zn?*. Portanto, a sua eletrdlise requer
2 mols de elétrons por mol do metal.

Zn%**(aq) + 2e~ - Zn(s)

O numero de mols de metal que precisam ser produzidos pode
my, 7

= =—= (0,108 mol

My, 65

Portanto, o numero de mols de elétrons consumidos no processo é:

n=2.nz,=2.0108 = 0,216 mol

Nzy
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A carga consumida na eletrélise pode ser calculada pelo produto entre o nimero de mols de
elétrons consumidos e a carga de 1 mol de elétrons, que é a Constante de Faraday.

Q =nF = 0,216.96500 = 20844 C
Finalmente, o tempo é dado pela relagdo entre carga e corrente.

p= @208 9997
T 07 S

Devemos converter o tempo em minutos dividindo por 60.

29777 60

- (29760) 496

Nao nos interessamos pelo tempo em segundos que restou. Fagamos a conversao agora dos 496

minutos para horas.
496 60

-480 8
= (16)

Portanto, o tempo gasto foi de 8 horas e 16 minutos.

Gabarito: C

63. (IME — 2014)

Realiza-se a eletrdlise de uma solugao aquosa diluida de acido sulfiirico com eletrodos inertes durante
10 minutos. Determine a corrente elétrica média aplicada, sabendo-se que foram produzidos no catodo
300 mL de hidrogénio, coletados a uma pressao total de 0,54 atm sobre a agua, a temperatura de 300
K.

Considere:
e Pressao de vapor da agua a 300 K = 0,060 atm;
¢ Constante de Faraday: 1 F = 96500 C.mol™?;

e Constante universal dos gases perfeitos: R = 0,08 atm.L.K™1.mol™.

a)2,20A
b) 1,93 A
c)1,08 A
d) 0,97 A
e) 0,48 A

Comentarios
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Como o hidrogénio foi coletado sobre a agua, além do proprio gas hidrogénio, havia vapor de dgua
no recipiente coletor, que exercia pressao de 0,06 atm. Portanto, podemos calcular a pressao do gas
hidrogénio no recipiente.

Piotal = PHZ + Pvapor
0,54 = Py, + 0,06
~ Py, = 0,54 —0,06 = 0,48 atm
A guantidade de hidrogénio produzida na eletrdlise pode ser obtida pela Equacdo de Clapeyron.

by — o _ PV _ 0480300 048300
M BT T 7008300 80300

O hidrogénio é produzido no catodo.
2H" +2e~ - H,(g9)
Sdo necessarios 2 mols de elétrons para produzir 1 mol de hidrogénio. Portanto, a carga envolvida
na eletrodlise é:
Q =2ny,F = 2.6.1073.96500 = 2.6.96,5

O tempo de exposicdo a corrente foi de 10 minutos (ou 600 segundos).

_Q_26965 193
Tt T 7600 100

Gabarito: B

64. (ITA - 2007)

Um dos métodos de sintese do clorato de potassio (KC/O3) é submeter uma solucdo de cloreto de
potassio (KC/) a um processo eletrolitico, utilizando eletrodos de platina. Sdo mostradas abaixo as semi-
equagoes que representam as semi-reacoes em cada um dos eletrodos e os respectivos potenciais
elétricos na escala do eletrodo de hidrogénio nas condi¢des-padrao (E°):

Eletrodo I: C/~(aq) + 3 H20 (¢) = C¢Os (aq) +6 H* (aq) +6e~ E°=1,45V

Eletrodo 1l: 2 OH (aq) + H2 (g) = H20(¢)+2e™ E°=-0,83V

a) Faca um esquema da célula eletrolitica.
b) Indique o catodo.
¢) Indique a polaridade dos eletrodos.

d) Escreva a equacao que representa a rea¢do quimica global balanceada.

Comentarios

Para a producdo do ion clorato, necessariamente, o ion cloreto deve sofrer oxidacdo, portanto, ele
deve estar no anodo. Nunca é demais lembrar que anodo comeca com vogal, assim como oxidacao
comega com vogal.
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Portanto, no cdtodo, deve acontecer a reducdo da molécula de agua, produzindo ions hidréxido.

Cétodo 2H,0 (1) +2e~ S 20H (aq) + H; (9) E°=+083V

Anodo Cl=(aq) + 3H,0(1) S ClO5(aq) + 6H*(aq)+6e~ E° = +1,45V

Reagdo Global E°

+2,28V

Para obter a reacdo global, devemos multiplicar a primeira equacdo por 3 a fim de igualar o
numero de elétrons nas duas semi-reacées.

Catodo 6H,0()+6e~ S60H (aq)+ 3 H, (g9)

Anodo Cl=(aq) + 3H,0(l) S ClO5(aq)+6H"(aq) + 6~

Reagdo Global Cl™(aq) + 9 H,0(l) S ClO3(aq) +3 Hy(g) + 6 H"(aq) + 6 OH (aq)

Observando que os 6 H* (ag) e 6 OH™(aq) se reinem para eliminar 6 H,0 nos produtos, podemos
simplificar a reacdo global por 6 H,0 de cada lado.

Cl=(aq) + 3H,0 (1) - ClO5(aq) + 3 H,(g)
Podemos criar um esquema para a célula.

gerador de tensdo for¢a a
migracdo dos elétrons do polo
positivo para o negativo

4
4, ~ 1 ,
Elétronsvao W I Elétrons saem
para o catodo = do dnodo

=~ aRaN
H,0(1) +2e 71— OH™ (aq) + Hy(9) CI™ (aq) + 3 H,0(D) - CL05 (aq) + 6 H* (aq) § 6e )}
~— \\_,I
Formacdode —> d DPD<+|— Formagdode C/O;"
H,(g) no catodo ~—@ ® (aq) no dnodo
~—9 .
Y .—> +
4 4
Catodo Anodo

H,0 migra parao ions C/~ migram
catodo para o catodo

Gabarito: discursiva

65. (ITA —2007)
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Considere duas placas X e Y de mesma drea e espessura. A placa X é constituida de ferro com uma das
faces recoberta de zinco. A placa Y é constituida de ferro com uma das faces recoberta de cobre. As
duas placas sao mergulhadas em béqueres, ambos contendo agua destilada aerada. Depois de um certo
periodo, observa-se que as placas passaram por um processo de corrosao, mas nao se verifica a corrosao
total de nenhuma das faces dos metais.

Considere sejam feitas as seguintes afirmacgoes a respeito dos ions formados em cada um dos béqueres:

I. Serdo formados ions Zn2* no béquer contendo a placa X.
Il. Serdo formados ions Fe?* no béquer contendo a placa X.
lll. Serdo formados ions Fe?* no béquer contendo a placa Y.
IV. Serdo formados ions Fe3* no béquer contendo a placa Y.

V. Serdo formados ions Cu?* no béquer contendo a placa Y.

Entao, das afirmag¢6es acima, estao CORRETAS
a)apenas|, llelV.

b) apenas |, lll e IV.

c)apenasli, lllelV.

d) apenasli, llle V.

e)apenasiVeV.

Comentarios

O ferro e o zinco sdo metais comuns, portanto, podem ser oxidados pela agua aerada. Ja o cobre
€ um metal nobre, portanto, ndo se oxida diante de dgua aerada.

Além disso, devemos lembrar que o zinco tem maior facilidade de se oxidar que o ferro. Portanto,
na placa X, o zinco serve como metal de sacrificio, para evitar a corrosao do ferro.

0
Zn(s) + H,0 > ZnO0 (s)

Perceba que, na verdade, o zinco é corroido, porém, n3o é liberado o ion Zn?*. Mesmo assim, o
ITA considerou o item como correto.

O item Il estd errado de qualquer forma, pois o ferro somente vai se oxidar quando todo o zinco
estiver oxidado. De maneira geral, forma-se uma camada de 6xido zinco sobre a placa, protegendo o ferro
da corrosao.

Na placa Y, por sua vez, somente o ferro sofre oxidacdo, podendo formar tanto os ions Fe?* como
Fe3*. Da mesma forma como falamos para o caso do zinco, sdo formados os 6xidos de ferro (FeO e Fe,03),
portanto, ndo ocorre a liberacdo dos ions em solugdo. Mesmo assim, o ITA considerou os itens Ill e IV
como corretos.

AULA 20 - ELETROQUIMICA 163



-

¥ Estratégia

Militares

Prof. Thiago Cardoso

O cobre ndo sofre corrosdo. Portanto, o item V esta errado.

Gabarito: B

66. (ITA —2007)

Duas células (I e Il) sio montadas como mostrado na figura. A célula | consiste de uma placa A(c)
mergulhada em uma solug¢do aquosa 1 mol L' em AX, que estd interconectada por uma ponte salina a
uma solugdo 1 mol L2 em BX, na qual foi mergulhada a placa B(c). A célula Il consiste de uma placa B(c)
mergulhada em uma solugdo aquosa 1 mol L™ em BX, que esta interconectada por uma ponte salina a
solugdo 1 mol L™t em CX, na qual foi mergulhada a placa C(c). Considere que durante certo periodo as
duas células sao interconectadas por fios metalicos, de resisténcia elétrica desprezivel.

Ponte salina Ponte salina

AX BX BX cX
(1molll)  (1molk)  (1molil) (1 molfL)

CELULA| CELULAII

Assinale a opgao que apresenta a afirmacao ERRADA a respeito de fendmenos que ocorrerao no sistema
descrito.

Dados eventualmente necessarios:
E°(A*| A)=0,40V

E°(B*| B)=-0,70V

E°(C*| C)=0,80V

a) A massa da placa C aumentara.

b) A polaridade da semicélula B*/B(aq) da célula Il sera negativa.
c) A massa da placa A diminuira.

d) A concentracgao de B(aq) na célula | diminuira.

e) A semicélula A*/A(aq) sera o catodo.

Comentarios

Note que o eletrodo B* | B possui o menor potencial de redu¢do em ambas as células, portanto,
esse eletrodo sempre se oxida. O eletrodo B* | B é o anodo nos dois casos.

Como se trata de um pilha, os elétrons fluem no sentido espontaneo. Portanto, migram do polo
negativo para o polo positivo. Portanto, o anodo é o polo negativo. Logo, o eletrodo B* | B esta no polo
negativo em ambas as células.
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Ambas as células sdo pilhas. Fagamos uma andlise da diferenca de potencial das duas células. Para
a primeira célula, podemos escrever:

Catodo AT (aq) + e~ - A(c) E'=+040V

eyl
<3
I

Anodo B(c) » B*(aq) + e~ +0,70 V

Reagdo Global A" (aq) + B(c) » A(c) + B*(aq) E° = +1,10V

Para a segunda célula, podemos escrever:

Catodo Cc*(aq) + e - € (c) E°=+080V

Anodo B(c) » B*(aq) + e~ E° = 40,70V

Reagdo Global (C*(aq) + B(c) - €(c) + B*(aq) EY% = +1,50V

Como as concentra¢des dos ions foram todas fornecidas e iguais a 1,0 mol/L, temos que os
potenciais das células sdo iguais aos potenciais padrao.

Note que as duas pilhas foram ligadas, de modo que o polo positivo de uma foi ligado ao polo
positivo da outra.

- > -
I |
k

E, =+1,10V — — E,;=+150V

Trata-se, portanto, de uma situacdao em que a pilha Il, que possui maior ddp, carrega a pilha I.
Portanto, na pilha |, a reacdo que ocorre é a reacdo inversa.

Pilhal A(c)+B*(aq) » A*(aq) +B(c) E°=—1,10V

Pilhall ¢*(aq) + B(c) » €(c) + B¥(aq) E° = +1,50V

Com base em tudo isso, vamos analisar as proposicoes:

a) De fato, como a pilha Il realmente estd no sentido espontaneo, havera deposicdo de C(c) no
seu catodo. Afirmacdo correta.

b) Como vimos, o eletrodo B* | B sofre oxidacdo, portanto, é o polo negativo. Afirmacdo correta.

c) Como a pilha | estd sendo carregada, ela sofre a reacdo inversa, portanto, de fato, ha um
consumo de A (c), produzindo ions A* (aq). Afirmacdo correta.

d) Como a célula | sofre a reacdo inversa, de fato, hd o consumo de ions B*. Afirmacdo correta.

e) O eletrodo A* | A é o catodo na pilha | quando ela sofre a reacdo espontanea. Porém, como
essa célula esta sofrendo a reagdo inversa, os papéis se invertem, e o eletrodo A* | A passa a
sofrer oxidacdo, sendo o dnodo da célula na situacdo apresentada. Afirmacao errada.
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Gabarito: E

67. (ITA - 2007)

Considere a reagao quimica representada pela equag¢ao abaixo e sua respectiva for¢a eletromotriz nas
condi¢bes-padrao:

0:(g) +4 H* (aq) +4 Br~(aq) = 2 Br2(g) + 2 H20 (¢) E°=+0,20V

Agora, considere que um recipiente contenha todas as espécies quimicas dessa equagao, de forma que
todas as concentragdes sejam iguais as das condi¢des-padrao, exceto a de H* . Assinale a op¢ao que
indica a faixa de pH na qual a reagdao quimica ocorrera espontaneamente.

a)2,8<pH<3,4
b) 3,8 <pH<4,4
c)4,8<pH<5,4
d)58<pH<6,4
e)6,8<pH<74

Comentarios

Vamos escrever a expressao do coeficiente de acdo de massas, considerando que as atividades de
todas as espécies quimicas envolvidas é igual a 1, exceto o H*.

Py, 1

= P B T

Além disso, precisamos determinar o nimero de mols de elétrons envolvidos nas semi-reagées de
oxidacdo e reducao.

4Br~ > 2Br,(g)+4e”
0,(g9) + 4H" (aq) + 4e~ - 2 H,0(1)

Em ambos as semi-reacdes, temos 4 mols de elétrons. Portanto n = 4.

Agora, podemos utilizar a Equagdo de Nernst.

g _ go_ 0059

log Q

Substituindo os valores encontrados, temos:

E =020 0,0591 ( 1 )
=0, 2 .log TRk

Utilizando as propriedades do logaritmo e a defini¢do do pH, temos:
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1
E =0,20 — 0,059.log([H+])

E = 0,20 — 0,059.pH
Para que a reacdo seja espontanea, devemos ter E > 0:

E =10,20-0,059.pH > 0

0,20 > 0,059.pH - H<0’20~34
’ HOZ-PH A PHS 5o5g —

Ndo ha nenhum motivo para ter incluido o limite inferior de 2,8 ao pH da célula. Porém, de fato, a
faixa da letra A é a Unica, na qual a reacdo é espontanea.

Gabarito: A

68. (ITA — 2006)

Um elemento galvanico é constituido pelos eletrodos abaixo especificados, ligados por uma ponte
salina e conectados a um multimetro de alta impedancia.

Eletrodo A: Placa de chumbo metalico mergulhada em uma solugdo aquosa 1 mol L ! de nitrato de
chumbo.

Eletrodo B: Placa de niquel metalico mergulhada em uma solugdo aquosa 1 mol L de sulfato de niquel.

Apos estabelecido o equilibrio quimico nas condi¢cdes-padrao, determina-se a polaridade dos eletrodos.
A seguir, sdao adicionadas pequenas porcoes de Kl sélido ao Eletrodo A, até que ocorra a inversao de
polaridade do elemento galvanico.

Dados eventualmente necessarios:
e Produto de solubilidade de Pbl;: Kps(Pbl ) = 8,5.107°

e Potenciais de eletrodo em relagdao ao eletrodo padrao de hidrogénio nas condi¢gdes-padrao:
E°(Pb | Pb?*)=-0,13V
E°(Ni | Ni**)=-0,25V
E°(I"]12)=-0,53V

Assinale a op¢do que indica a concentra¢cdo CORRETA de KI, em mol L, a partir da qual se observa a
inversao de polaridade dos eletrodos nas condi¢bes-padrao.

a)1,0.1072
b)1,0.1073
c)1,0.10%
d)1,0.10°
e)1,0.10°
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Comentarios

Dados os potenciais dos eletrodos Pb | Pb?* e Ni | Ni?*, concluimos que o niquel tem menor
potencial de reducdo, portanto, ele é o elemento que se oxida.

Catodo Pb**(aq) + 2e~ — Pb (s) E°=-013V

Anodo Ni (s) » Ni**(aq) + 2e~ E°= 025V

Reagdo Global Pb2*(aq) + Ni(s) = Pb (s) + Ni**(aq) E?

+0,12V

O coeficiente de acdo de massas para a pilha citada é:

[Ni**]

[Pb?*]

Observamos que, ao adicionar iodeto de potassio (KI) ao eletrodo A, ocorrerd a precipitagdao de

iodeto de chumbo, diminuindo, portanto, a concentra¢cdo de ions chumbo (Pb?*). No entanto, a
concentracdo de Ni?* permanecerd constante.

Q:

Com isso, podemos aplicar a equag¢ao de Nernst.

, 0,059
E=E°————.logQ

A inversdao de polaridade se inicia quando a ddp da pilha se anula. Substituindo os valores
conhecidos, temos:

0=012-222 ( . )
- 2 °B\[Pp2]

012_0,059l ( 1 )
R e AN T

Resolvendo a equacdo para o Pb?*,
| 1 0,12.2 4
(0] =
S\[Pp*]) ~ 0,059

10* mol/L

R

[Po*']
~ [Pb?*] = 107* mol/L

Pela concentracao
Kps = [PB**][I"]? = 8,5.107°
107*[I"]* = 8,5.107°

8,5.107° ;
1_]2 = W = 8,510_

~[I"] =+/8,5.1075 = y/10~* = 1072 mol/L
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E preciso ter um pouco de flexibilidade para marcar a resposta correta nessa quest3o.

Gabarito: A

69. (ITA — 2006)

Duas células (I e Il) sio montadas como mostrado na figura. A célula | contém uma solug¢do aquosa 1
mol L~ em sulfato de prata e duas placas de platina. A célula Il contém uma solug¢do aquosa 1 mol L™
em sulfato de cobre e duas placas de cobre. Uma bateria fornece uma diferenga de potencial elétrico
de 12 V entre os eletrodos la e llb, por um certo intervalo de tempo. Assinale a opcdo que contém a
afirmativa ERRADA em relagdo ao sistema descrito.

i

Ag,50, 1mol L™ CuS0, 1 mol L™

Célula | Célula Il

a) Ha formagao de O2 (g) no eletrodo Ib.

b) H4 um aumento da massa do eletrodo la.

c) A concentracgao de ions Ag* permanece constante na célula I.
d) Ha um aumento de massa do eletrodo lla.

e) A concentragdo de ions Cu?* permanece constante na célula Il.

Comentarios

Essa questdo extremamente indelicada toca no assunto de que o eletrodo de platina pode ser
considerado um eletrodo inerte, mas o eletrodo de cobre n3o.

Dados os potenciais dos eletrodos Pb | Pb?* e Ni | Ni%*, concluimos que o niquel tem menor
potencial de reducdo, portanto, ele é o elemento que se oxida.

€
< | |
la Ib[ v llla b
Pt Pt Cu Cu
Ag,SO, 1mol L™ CuS0O, 1 mol L™
Célula | Célula Il
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Portanto, na célula |, os elétrons chegam no eletrodo la e saem pelo eletrodo Ib. Portanto, o
eletrodo la é o catodo e o eletrodo Ib é o anodo.

Na eletrdlise do sulfato de prata, a prata tem maior facilidade de descarga que a dgua, por ser um
metal nobre. Por outro lado, o ion sulfato (SO4%) é oxigenado e tem menor facilidade de descarga que a
agua. Portanto, sofrem descarga o ion prata no catodo e a dgua no dnodo.

Catodo (la) 2AgT(aq) +2e~ > 2Ag (s)
Anodo (Ib) 2H,0 (1) > 0,(g) +4H*(aq) +4e”

Na célula Il, os elétrons chegam no eletrodo lla e saem pelo eletrodo Ilb. Portanto, o eletrodo lla
é o catodo e o eletrodo lIb é o0 dnodo.

Na eletrdlise do sulfato de cobre, o ion cobre tem maior facilidade de descarga que a agua, por ser
metal nobre. Portanto, no cédtodo, acontece a reducdo do ion Cu?*.

No anodo, por sua vez, existe uma competicdo tripla pela oxidacdo: o ion sulfato, a molécula de
agua e o cobre metdlico. Desses trés o cobre é que possui a maior facilidade de se oxidar.

Catodo (lla) Cu?*(aq) + 2e~ - Cu (s)

Anodo (Ilb) Cu (s) » Cu?*(aq) + 2e~

Com base no que foi exposto, vamos analisar as afirmacdes oferecidas pelo enunciado.

a) De fato, como vimos, no eletrodo Ib, ocorre a oxida¢do da dgua. Afirmacao correta.

b) O eletrodo la sofre aumento de massa devido a deposicdo de uma camada de prata metalica.
Afirmacao correta.

c) Osions prata sdo consumidos no eletrodo la. Afirmacao errada.

d) No eletrodo lla, ocorre a deposicdo de cobre metalico.

Caso haja alguma duvida de que o cobre se oxida preferencialmente em relacdo a agua, basta olhar
os potenciais de oxidacdo.

Catodo (lla) Cu(s) » Cu?*(aq) + 2e~ E° = —-0,34V

Anodo (lib) 02(9) +4HY(aq) +4e > 2 H,0 (1) E® =—-1,23V

Gabarito: C

70. (ITA — 2005)

Dois copos (A e B) contém solugdo aquosa 1 mol L™! em nitrato de prata e estdo conectados entre si por
uma ponte salina. Mergulha-se parcialmente um fio de prata na solugao contida no copo A, conectando-
o a um fio de cobre mergulhado parcialmente na solug¢do contida no copo B. Apds certo periodo de
tempo, os dois fios sdo desconectados. A seguir, o condutor metalico do copo A é conectado a um dos
terminais de um multimetro, e o condutor metalico do copo B, ao outro terminal.
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Admitindo que a corrente elétrica nao circula pelo elemento galvanico e que a temperatura permanece
constante, assinale a op¢ao que contém o grafico que melhor representa a forma como a diferenga de
potencial entre os dois eletrodos (AE = Ea — Eg) varia com o tempo.

3

b)

c) | d)

Comentarios

Facamos um esquema da situacdo proposta no enunciado. No eletrodo A, tem-se uma chapa de
prata metalica mergulhada na solucdo de sulfato de prata (AgSOa4). No eletrodo B, tem-se uma chapa de
cobre metdlico mergulhado na solugcdo de sulfato de prata.
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ponte salina

Ag Cu
Ag" Ag’ Ag* Ag’
Ag* Ag* Ag* Ag*
A B

No eletrodo A, ndo acontecerda nenhuma reacao. Assim, esse eletrodo ja se encontra em equilibrio,
logo apresenta potencial nulo.

No eletrodo B, como o cobre é menos nobre que a prata, havera deposicdo de prata metalica sobre
a chapa de cobre.

2Ag*t(aq) + Cu(s) » 2 Ag (s) + Cu®*(aq)

A diferenca de potencial entre os dois eletrodos corresponde, simplesmente, ao potencial
provocado pela reacdo entre cobre e zinco.

AE:EB_EA:EB

O potencial do eletrodo B é dado pela Equacao de Nernst.

0 RT 0 RT [Cu2+]
Eg=F"'—— IQ=E"——.In|——>
nF nF [AgT]?

O potencial padrdo dessa pilha é certamente positivo, ja que o cobre é mais reativo que a prata. A
medida que a reacdo avanca, a concentracdo de ions cobre aumenta, portanto, o coeficiente de acdo de
massas aumenta, o que reduz o potencial, até que a pilha atinge o equilibrio, quando o potencial se anula.

Portanto, devemos assinalar o grafico que se inicia com potencial positivo e decrescente até atingir
o valor igual a zero.
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Gabarito: B

71. (ITA - 2005)

Considere o elemento galvanico representado por:

Hg(/) | eletrdlito || CI (solugdo aquosa saturada em KC/) | Hg2Cl> (s) | Hg(/)

a) Preveja se o potencial do eletrodo representado no lado direito do elemento galvanico sera maior,
menor ou igual ao potencial desse mesmo eletrodo nas condi¢des-padrao. Justifique sua resposta.

b) Se o eletrélito no eletrodo a esquerda do elemento galvanico for uma solu¢do 0,002 mol L em Hg?*
(aq), preveja se o potencial desse eletrodo serd maior, menor ou igual ao potencial desse mesmo
eletrodo nas condi¢Ges-padrao. Justifique sua resposta.

c) Faga um esbogo grafico da forma como a forga eletromotriz do elemento galvanico (ordenada) deve
variar com a temperatura (abscissa), no caso em que o eletrodo do lado esquerdo do elemento
galvanico seja igual ao eletrodo do lado direito nas condi¢des- padrao.

Comentarios

a) O eletrodo do lado direito é formado pelo calomelano (ou cloreto mercuroso), que é um sal
pouco soluvel, cuja reacdo de reac¢do é dada por:

Hg,Cl,(s) +2e~ - Hg (1) + 2Cl™

Pela Equacdo de Nernst, temos:

g _ go_ 0059

Jlog[Cl™]? = E° — 0,059.log[Cl™]

Como se tem uma solugdo saturada de KC/ no lado direito, a concentragdo de ions [CI™ ] é muito
alta, sendo possivelmente superior a 1 mol/L. Portanto, o seu logaritmo deve ser um nimero positivo.

E =E°—0,059.log[CI"] < E°
Logo, o potencial do calomelano saturado é menor que o seu potencial padrao.

b) Consideremos a reacdo de reducdo do eletrodo de mercurio;
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Hg**(aq) +2e~ - Hg (1)
Mais uma vez, ela Equagdo de Nernst, temos:

0,059

E=E°
2

1
— 0
lOg([ng+]> =F" — 0,029510g <m>

E =E®—0,0295.10g(500) < E°

Portanto, o potencial do eletrodo de mercurio nas condigdes pedidas é menor que o seu potencial
padrao.

c) De acordo com o enunciado, os dois eletrodos devem ser iguais, sendo que, no eletrodo da
esquerda, a solu¢do de calomelano deve estar nas condi¢des padrao.

mol
Hg,Cl,(s)|Hg(D|Cl™ (1 T) || ClI”(solugdo saturada)| Hg(1)| Hg,Cl,(s)

Como visto no item a), o potencial do eletrodo de calomelano saturado é menor que o potencial
padrdo. Portanto, existe diferenca de potencial na reacdo. O calomelano saturado vai se oxidar,
depositando Hg,Cls.

Pela equacdo de Nernst, temos:

E=F0— RT <[Cl_]saturado)

—.1n
nkF [Cl_]padrﬁo

Como [Cl™ |sarurado > [CU 1 adra0, temos que o logaritmo é positivo, logo, o potencial é
decrescente em fung¢do da temperatura.

v

Gabarito: discursiva

72. (IME - 2006)
Os eletrodos de uma bateria de chumbo sdo de Pb e PbO.. A reacao global de descarga é:
Pb + PbOz +2 H,SO43 — 2 Pb504 + 2 H,0.

Admita que o “coeficiente de uso” seja de 25%. Este coeficiente representa a fragao de Pb e PbO;
presente na bateria que sdo realmente usados nas reagoes dos eletrodos.
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Calcule:

a) A massa minima de chumbo em quilogramas (incluindo todas as formas em que se encontra esse
elemento) que deve existir numa bateria para que ela possa fornecer uma carga de 38,6.10° C.

b) O valor aproximado da variagao da energia livre da reagdo, sendo de 2,00V a voltagem média da
bateria quando fora de uso.

Dado: massa molar do Pb = 207,2 g/mol.

Comentarios

Nesse caso, ocorre uma transferéncia de dois elétrons entre Pb e PbO,. Sendo assim, é necessaria
uma quantidade de mols de reacdes:
38,6.10* 0.2
965002

Portanto, sdo necessarios 0,2 mols de Pb e 0,2 mols de PbO,. Sendo assim, a massa total de
chumbo é:

n

(0,24 0,2)207,2

= 331,5
0,25 g
A energia livre da reacdo é dada por:

AG = —nFE = —2.96500.2 = —38,6kJ /mol

Gabarito: -38,6 ki/mol

73. (IME - 2001)

Construiu-se uma célula eletrolitica de eletrodos de platina, tendo como eletrélito uma solugao aquosa
de iodeto de potassio. A célula operou durante um certo intervalo de tempo sob corrente constante de
0,2A. Ao final da operagao, o eletrdlito foi completamente transferido para um outro recipiente e
titulado com solugdo 0,1M de tiossulfato de sédio (Na25:03).

Sabendo-se que foram consumidos 25mL da solu¢do de tiossulfato na titulagdo, determine o tempo
durante o qual a célula operou.

Dados: Constante de Faraday, F = 96.500C
S406%2” + 2e~ = 25,032 E°=0,08 V

l+2e"=2I" E°=0,54V

Comentarios

Na célula eletrolitica inicial, houve a eletrélise do iodeto de potassio:
K*+e -K

21" > I, + 2~
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A seguir, o iodo reagiu com o tiossulfato:
I, + 25,05 - I, + 5,05 E° = 0,46V

Dessa maneira, o numero de mols de iodo consumidos na titulagdo foi de:

0,1.25.1073

n, = 1,25.10 > mol

2

Como sdo necessarios 2 elétrons para produzir 1 molécula de iodo, a carga total necessaria pode
ser obtida pelo produto do nimero de mols de elétrons pela Constante de Faraday:

Q=nF=2n,F= 2.1,25.1073.96500 = 241,25 C
o tempo total de operacdo da célula eletrolitica foi de:

241,25
0.2

Q=1It ~t = 1206,25s

Gabarito: 1206,25 s

74. (IME — 2004)

Uma pilha de combustivel utiliza uma solu¢dao de KOH e dois eletrodos porosos de carbono, por onde
sao admitidos, respectivamente, hidrogénio e oxigénio. Este processo resulta numa reagdo global de
combustdo que gera eletricidade.

Considerando que a pilha opera nas condi¢6es padrao:

a) Calcule a entropia padrao de formacao da agua liquida;
b) Justifique por que a reagdo da pilha é espontanea;

c) Avalie a variagao da entropia nas vizinhangas do sistema.

Dados: Potenciais de redu¢ao nas condigdes padrao

Reacdo E°(V)

Kop+te SK -2,90

2H,0 + 2e~ 5 Hy + 20H™ | -0,80

2HY + 2e” 5 H, 0,00

0, + 2H,0 + 4e~ S 40H™ | 0,40

0, + 4H* + 4e~ 5 2H,0 | 1,20
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Outras informagoes:
Calor de formacdo da agua liquida: -285,9 kJ/mol;
1F = 96500 C;

Relagdes termodinamicas:
AG® = - nFE°
AG® = AH? - TAS°

Constante ebulioscépica (Keb) da dgua: 0,52 K.kg/mol;

Densidade da agua: 1,00 kg/L.

Comentarios

Como a reagao acontece em meio alcalino, temos as seguintes semi-rea¢des de eletrodo:

Catodo Hy, +20H S 2H,0 + 2e¢ E® = 0,80V

1
Reducao 502 + H,0+2e” S 20H" E° =040V

1
Reag3o Global H, + 502 - 2H,0  E° =120V

Portanto, a reacao global na pilha envolve a troca de 2 elétrons e é:
1
HZ + 502 s 2H20

Pode-se calcular a variacdo de energia livre:
AG = —nFE = —2.96500.1,2 = —231,6kJ /mol

Dessa maneira, pode-se calcular a entropia padrao:

AH — AG
AG = AH — TAS - AS=T
. —285,9+ 2316 _ 1829 ]
B 298 - ““mol.K

A reacdo da pilha é espontanea porque sua ddp é positiva.

A variacdo de entropia nas vizinhancgas do sistema é dada pela expressao:

Ao = AH_285,9_959 Ji
viz T T T 298 mol. K
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Gabarito: discursiva

75. (IME — 2008)

Uma amostra de 0,512 g de uma liga metalica A4-Zn reage com HC/, recolhendo-se o gas formado. Apods
a total dissolugao da amostra, o gas recolhido é seco, resfriado e submetido a um processo de
compressao representado pela reta AB no diagrama P-V. Sabendo que a temperatura maxima ao longo
do processo de compressao é de 298 K, determine o teor de aluminio nesta amostra. Considere que o
gas se comporta idealmente.

P(atm)

0,90 |-

0,60

025 040 Vv

Comentarios

Tanto o zinco como o aluminio reagem com acidos, liberando gas hidrogénio. Anotaremos também
a quantidade de hidrogénio (em mols) que é produzida a partir da quantidade de metal presente na liga.

nHZ nAl 3
241+ 6HCL > 2AICL; +3 Hy(g) —2 =4 5 =Zn,
3 2 )
n n
Zn+ 2HCL - ZnCly + Hy(g) % - % >y, =g

O numero de mols produzido no total é igual a soma do nimero de mols produzidos em cada uma
das reacgdes.
3
Ngss = EnAl + 1z,

Por hora, ndo sabemos quanto foi o nimero de mols de gas produzido, porém, temos informacgdes
a partir da curva fornecida no enunciado. A Equacdo de Clapeyron relaciona pressdo, volume e
temperatura.

PV = nRT
Portanto, a temperatura serd maxima quando o produto PV for maximo.

Observe que a pressao é dada como uma linha reta em fung¢ao do volume. Podemos determinar a
equacao dessa reta, usando o seu coeficiente angular. Sejay=P e x =V, temos:

y=mx+n

O coeficiente angular da reta é dado pela razdo entre a variacdo de pressdo e a variacao de volume
entre os pontos A e B.
AP Pg—P, 090-0,60 0,30
m —_— — = —_ =
AV Vg-=V, 0,25-040 0,15

Substituindo o coeficiente angular na equacao da reta, temos:

y=mx+n=-2x+n
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Agora, podemos usar, por exemplo, as coordenadas do ponto B.
0,90 = (—-2).0,25+n
~n= 090+ 2.0,25=090+ 0,50 = 1,40
Portanto, a equacado da reta que descreve a pressdao em fung¢do do volume no experimento é:
y =140 —2x
Portanto, o produto PV é dado por:
PV = xy = x(1,40 — 2x) = 1,40x — 2x?
Como visto na aula de Equagdes do 2° Grau do Prof. Victor So Taa Rhan, o volume maximo é
registrado no x do vértice, calculado por:
b -1,40 1,40
204 2.(=2) 4
Como esse volume se encontra entre 0,25L e 0,40L, realmente o ponto de maximo da parabola se

encontra no meio da transformacao. Portanto, podemos calcular o méximo do produto PV pela seguinte
relagao.

V=x,=— =0,35L

A 4dac—b* 4.(-2).0-(1,40)> —1,96
(PV)ppay = —— = = = = 0,245 atm. L
4a 4a 4.(=2) -8
Podemos visualizar um pouco melhor no grafico o comportamento do produto PV em funcdo do
volume a que foi submetida a amostra de gas.

0,25

0,245

0,24

0,235

0,23

0,225

0,22
W oW W W M~ 0000 © o= Nm oW W M~ M~ 00 g O
o e S N B S O O s N W W T O W W O W W W B R W B
[ T s N e Y e [ o [ s [ s Y s Y s Y s Y s Y s Y e [ o T s [ s Y s Y s N o [ s Y s Y s Y s Y s Y s Y o |

Agora, podemos relacionar a temperatura maxima com o produto PV pela Equacdo de Clapeyron
e obter o nimero de mols de gas

(PV)max = ngés RTmax
0,245 = nyy,.0,082.298

0245 0,245
9is = 082,298 24.436

Como ja haviamos calculado, o nimero de mols total de gas se relaciona com o nimero de mols
de aluminio e de zinco presentes na liga metalica da seguinte forma.

= 0,01 mol
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EnAl + Ngn = 0,01

Também conhecemos a massa total da liga. Sabendo que a massa molar do aluminio é
aproximadamente igual a 27 g/mol e a do zinco é 65 g/mol.

27.nAl + 65.nZn = 0,512

Como queremos o teor de aluminio na amostra, podemos multiplicar a primeira equagao por 65 a
fim de eliminar o zinco.

3.65
TnAl + 65nZn = 0,65

27.1ny4, + 65.n,4, = 0,512
Subtraindo as duas equagdes, temos:

3.65
(T - 27) .y = 0,65 — 0,512

3.65
(T - 27) .y = 0,65 — 0,512
(195

— - 27) .y = 0,138

(97,5 — 27).n,; = 0,138
70,5.n = 0,138

0,138

B TN

= 0,002

Portanto, a massa de aluminio
my; = nAl'MAl = 0,00227 = 0,054g
Logo, o teor de aluminio na liga é igual a razdo entre a massa de aluminio e a massa total da

amostra:

fVAl—O'054~0105~105fV
T 0512 T Y T I

Gabarito: 10,5%

76. (IME — 2008)

A hematita (Fe:03), a magnetita (Fes04) e limonita (2Fe203.3H,0) sdo os principais minérios de ferro
encontrados na natureza. Estes minérios contém, normalmente, pequenas quantidades de impurezas.

Um frasco sem rétulo contém um dos trés minérios citados. Para se determinar qual, pesou-se uma
amostra de 0,500 g. Esta amostra reagiu com HC/ concentrado sob aquecimento. Apds a dissolugao
completa da amostra, um pequeno excesso de HC/ foi adicionado a solugao remanescente. A seguir, a
solugao foi tratada com cloreto de estanho (ll). Considere que as impurezas ndao foram reduzidas pelos
ions estanho (llI). O pequeno excesso de cloreto de estanho (ll) foi eliminado através da adi¢cao de
cloreto merctrico, formando um precipitado branco que nao interferiu nas reagdes subsequentes. Logo
em seguida, a mistura foi titulada por 12,80 mL de uma solucdao de permanganato de potdssio até a
formacao de uma coloragao violeta persistente.
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Sabendo que 10,00 mL dessa mesma solugao de permanganato foram titulados por 5,00 mL de solugao
de oxalato de sédio 0,5 M, determine qual dos minérios esta contido no frasco sem rétulo. Justifique
sua resposta.

Dados (IME-2008): Potenciais padrao de redugdao em solugdo aquosa (meio acido) a 25°C (em volts):
E° (A3*|AL)=-1,66V

E° (2 CO2| C,04*)=-0,20V

EC (Fe3* | Fe2*) = 0,77 V

E° (Fe?* | Fe) =—0,44 V

E° (MnOs | Mn?*) =1,52V

E® (Sn** | Sn?*)=-0,14V

E® (Zn?* | Zn)=-0,76 V

Comentarios

Trata-se de um sistema reacional bem complexo. Por isso, € bom comecar da parte facil da
questdo. Lembre-se que vocé pode ganhar pontos, sé por escrever alguns passos simples, mas que
estejam dentro das necessidades do problema.

Procedamos ao calculo dos teores de ferro nos minérios em estudo.

Na hematita (Fe,0s):

YFe = 2.56 _ 112 = 70%
2.56+3.16 160
Na magnetita (Fe30a):
%Fe = 356 _ 168 = 72,4%
356 +4.16 232
Na limonita (2Fe;03.3H,0):
4.56 224

%Fe = = 59,9%

4.56 + 6.16 + 3.18 374
Portanto, podemos identificar o minério presente na amostra pelo teor de ferro. Logo, precisamos
calcular a massa de ferro presente na amostra.
Para isso, foram feitas diversas reacdes. Vamos analisar os efeitos de cada reagente

e A reacdo da amostra com HC/ faz que todos os ions Fe?* e Fe3* presentes na amostra sejam
dissolvidos;

e O par Sn?*|Sn** possui potencial de reducdo intermediario entre os pares Fe|Fe?* e Fe|Fe3*.
Portanto, ele é capaz de reduzir os ions Fe3* a Fe?*, mas n3o é capaz de reduzir os ions Fe?* a
Fe.

Citodo Fe3t + e~ - Fe?t E° =0,77V

Redugio Sn2t 5 Sntt 4 2e” E° = 0,14V

Reagdo Global 2Fe3* + Sn2* —» 2Fe?* +Sn** E° =091V > 0
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Observe que a reducdo do Fe?* por Sn?* ndo é espontanea, pois o potencial da reacdo é negativo.

Citodo Fe?*t 4+ 2e¢~ - Fe E° = —0,44V

Redugdo Sn?t - Sn*t + 2e” E® = 0,14V

Reagdo Global Fe?* 4+ Sn2t > Fe+Sn** E°=-0,30V <0

Portanto, apds o tratamento com o estanho, todo o ferro presente na amostra se encontrara,
portanto, na forma Fe?*,

e 0O permanganato de potdssio oxida o ion ferro Fe?*a Fe3*
Mn0O; (aq) + Fe?*(aq) + H*(aq) » Mn**(aq) + Fe3*(aq) + H,0(l)

Observe que o manganés teve seu nimero de oxidacdo reduzido de +7 (em KMnOQOa) a +2 (em
Mn?*), portanto, ele ganhou 5 elétrons. Em contrapartida, o ferro se oxidou de +2 a +3.

a.5=b.1->a=1,b=5
1Mn0O; (aq) + 5Fe?*(aq) + H* (aq) —» 1Mn?*(aq) + 5Fe3*(aq) + H,0(1)
Portanto, podemos escrever pela proporcio estequiométrica que:

Nynor ng _
% = ?6 o nFe = S.nMnol == 5. [Mn04].V

Escrevemos nre, porque sabemos que todo o ferro da amostra foi convertido em Fe?*.

O nimero de mols de ions Fe?* produzidos pode ser obtido a partir da concentracdo molar do ion
permanganato na solucao original do agente titulante e pelo volume de 12,80 mL. O problema é que a
concentragdao molar do titulante nao foi fornecida.

Para determina-la, é preciso levar em conta a reacao do permanganato com o oxalato.
e Podemos escrever a reagdo entre esses dois anions.
MnO; (aq) + C,02~ + HY > Mn?* + C0,(g) + H,0

Para calcular a concentrac¢do da solucdo, ndo precisamos balancear a reacao inteira. Basta achar a
proporc¢do entre os ions permanganato (Mn0; ) e oxalato (62042[). Para isso, vamos utilizar o principio
de que o numero de elétrons ganhos é igual ao nimero de elétrons perdidos.

Vamos associar coeficientes aos participantes das reacoes.
a Mn0; (aq) + b C,02~ + cHY - d Mn?** + e C0,(g) + f H,0

Observe que o manganés teve seu numero de oxidacdo reduzido de +7 (em KMnQa) a +2 (em
Mn?*), portanto, ele ganhou 5 elétrons. Em contrapartida, o carbono se oxidou de +3 (em C204%) a +4 (em
CO,), portanto, ele ganhou 1 elétron.

numero de elétrons ganhos pelo Mn = nimero de elétrons perdidos pelo C
5.a = 1.(2b)
5a=2b-a=2b=5
Portanto, podemos associar os seguintes coeficientes a reagdo quimica:
2 Mn0O; (aq) + 5 C,0f + cH' - 2 Mn?** + 10 C0,(g) + f H,0

Pela proporg¢do estequiométrica entre o permanganato e o oxalato, podemos escrever:

AULA 20 — ELETROQUIMICA 182



ﬁ Estratégia

Militares

Prof. Thiago Cardoso

0,010.M 0,005.0,5

2 5
Ly 0005052
“M=—g0105 = O1mol/

Agora, podemos calcular o nimero de mols de ions Fe?* que foram obtidos:
np, = 5. [Mn0; ]V = 5.0,1.0,01280 = 6,4.10~3 mol
Portanto, a massa de ferro pode ser obtida multiplicando-se o numero de mols pela massa molar.
mp, = 6,4.1073.56 = 0,358 g
Logo, o teor de ferro no minério é:

massa de ferro 0,358
%Fe = =

= = 0,
massa total do minério 0,500 71,6%

Como a amostra contém algumas impurezas, temos que o teor de ferro na amostra deve ser
necessariamente menor que o teor de ferro no minério. Logo, o minério deve possuir teor de ferro acima
de 71,6% — o Unico que se enquadra nesse requisito é a magnetita (Fe30a).

Gabarito: magnetita

77. (IME - 2010)

O aluminio é o metal mais empregado pelo homem depois do ferro. E o elemento metalico mais
abundante na crosta terrestre (8,29% em massa) e ndo existe naturalmente na forma livre, sendo o
minério silico-aluminato seu composto natural mais importante.

Apresenta propriedade anfotérica, isto é reage tanto com acidos quanto com bases.
Partindo da equacdo apresentada abaixo, responda o que se pede:
NaNOs (aq) + AZ (s) + NaOH (aq) + H20 (¢) — NHs (aq) + Na[AZ¢(OH)4] (aq)

a) a equacao da semi-reagdo de oxidagdo idnica balanceada (carga e massa) com os menores
coeficientes inteiros possiveis.

b) a equagao da semi-reagdo de reducdo ionica balanceada (carga e massa) com os menores coeficientes
inteiros possiveis.

c) a equacao total balanceada (carga e massa) com os menores coeficientes inteiros possiveis.
d) o ion oxidante.

e) a formula do redutor.

f) o nome da espécie resultante da oxidagao.

g) a classificacao, segundo o conceito de acido e base de Lewis, da espécie resultante da reducao.

Comentarios

A reacdo fornecida é de oxirreduc¢ao, portanto, pode ser a base de funcionamento de uma pilha.
Destacaremos os elementos que sofrem oxidag¢do e reducao.
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oxidacao

reducdo

| l

+5 0 -3 +3
NaNO;(aq) + Al(s) + NaOH (aq) + H,0(l) - NH;(aq) + NalAl(OH),]

O nitrogénio se oxida. Portanto, vamos escrever a sua reagao de oxidagao de nitrato a amoénia na
presenca de hidréxido de sédio, com ganho de 8 elétrons.

NO3(aq) + H,0(l) + 8¢e~ - NH; + OH™ (aq)

Essa semi-reacdo é um pouco complicada de balancear pelo método das tentativas. Por isso,
podemos associar coeficientes ao hidrogénio e ao oxigénio, pois a propor¢gdao NO3:NHz:8e™ ja foi fixada.

NO;3 (aq) + aH,0(l) + 8e~ » NH3(aq) + bOH (aq)

Vamos balancear os coeficientes do hidrogénio e do oxigénio.
H:2a=3+b-~b=2a-3
0:3+a=0b
Agora, podemos igualar as duas equacoes.
3+a=2a-3
s a=6
Usando que b = a + 3, temos:
b=9
NOj3(aq) + 6 H,0 (1) + 8¢~ - NH;(aq) + 9 OH™ (aq)

Para a semi-reacdo de oxidacao, temos que o aluminio se oxida de 0 a +3 em Al(OH)s, perdendo 3
elétrons.

Al+ 40H (aq) - [AI(OH),]” + 3e~

Para escrever a equacdo total, precisamos incluir o ion sddio como expectador em ambas as semi-
reacoes.

oxidagdo NO; (aq) + 6 H,0 (1) +8e~ - NH;(aq) + 9 OH (aq)
redugdo Al +40H™ (aq) - [Al(OH),]” + 3e~

Podemos montar a reacao global multiplicando a primeira por 3 e a segunda por 8, de modo a
equilibrar o fluxo de elétrons entre o cdtodo e o anodo.

oxidagdo 3NO3 (aq) + 18 H,0 (1) + 24e~ - 3NH3(aq) + 27 OH (aq)

redugdo 8 Al + 32 OH (aq) — 8[AL(OH),]™ + 24e™

global 3NO3;(aq)+8Al(s)+18H,0 (I) + 50H (aq) » 3 NH;(aq) + 8 [Al(OH) 4] (aq)

Para chegar a reacdo final, so precisamos, portanto, incluir os ions sédio (Na*), que sdao meros ions
espectadores.
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3NaNO05(aq) + 8 Al (s) + 18 H,0 (I) + 5 NaOH(aq) - 3 NH;(aq) + 8 Na[Al(OH),](aq)

Agora, vamos redesenhar a reagao quimica, destacando o ion oxidante, o agente redutor e as
espécies deles derivadas.

oxidacao

reducao

\ }

+'5'\ ,-'o-. ‘3 +3
NaN0z(aq) +Al( )+ NaOH (aq) + H;0(D) = NHs(aq) + Na[Al(OH),]

T -~

ion oxidante agente redutor amoénia aluminato de sédio

A aménia (NH3), por sua vez, é uma base de Lewis devido a presenca do par de elétrons sobre o
nitrogénio.

Gabarito: discursiva

78. (IME - 2015)

Uma pequena industria farmacéutica constatou que a agua destinada aos seus processos produtivos
encontrava-se contaminada por ferro. O técnico responsavel pelo laboratério de controle de qualidade
coletou uma amostra de 50 mL da agua de processo e realizou uma titulagdo com solugao padronizada
0,025 mol/L de KMnO4, em meio acido. A medida em que a reacdo progredia, o técnico observou que a
coloragdo violeta-escuro, caracteristica da solu¢dao de permanganato de potdssio adicionada, tornava-
se rapidamente clara, sinalizando a redu¢do do MnOs~ a Mn?* por Fe?*. Apés a adi¢do de 40 mL de
titulante, a cor violeta do permanganato de potdassio passou a prevalecer, indicando que todos os ions
Fe?* haviam sido consumidos ao serem oxidados a Fe3*. A seguir, a amostra foi tratada com zinco
metalico, de modo que todos os ions Fe3* foram convertidos em ions Fe?*. Em um ultima etapa, foram
adicionados 60 mL da mesma solu¢do de KMnO,, oxidando todos os ions Fe?* a Fe3*. Determine as
concentra¢des molares de ions Fe?* e Fe3* na amostra inicial.

Comentarios

Devemos observar o manganés sé oxida os ions Fe?*, ndo sendo capaz de reagir com os ions Fe3*,
Portanto, temos duas situacdes diferentes apresentadas no problema:

e Na primeira delas, o permanganato reage diretamente com a amostra, de modo que somente
o ferro na forma de Fe?* reage;

e Na segunda delas, todos os ions Fe3* presentes na amostra s3o reduzidos a Fe?*. Desse modo,
0 permanganato é capaz de reagir com todo o ferro presente originalmente na amostra.

Trata-se de uma reacdo de oxidacao tipica do permanganato de potassio. O ferro se oxida de +2 a
+3, enquanto o manganés se reduz de +7 (em MnOs") a +2 (em Mn?*). E necessaria a presenca de meio
acido. Os ions H* sdao consumidos formando dgua H.O, em que o hidrogénio ndo sofre variagdo no seu
numero de oxidagao.

Fe?*(aq) + MnO; (aq) + H*(aq) » Fe3*(aq) + Mn?* + H,0

Vamos associar coeficientes a cada um dos participantes da reagdo, de modo a facilitar o
balanceamento pelo método algébrico.
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a Fe?’*(aq) + b MnO; (aq) + c H*(aq) -» d Fe3*(aq) + e Mn** + f H,0

O numero de elétrons ganhos pelo ferro é igual ao numero de elétrons ganhos pelo manganés.
Portanto, podemos escrever:

l.a=5b~a=5b=1
Vamos colocar os coeficientes calculados na reagao.

5Fe?*(aq) + 1 MnO; (aq) + c H"(aq) » 5 Fe3*(aq) + 1 Mn** + f H,0

No lado esquerdo, temos 9 cargas positivas. No lado direito, temos 17 cargas positivas. Portanto,
precisamos de 8 cargas positivas do lado esquerdo para balancear.

5Fe?*(aq) + 1 MnO; (aq) + 8 H*(aq) » 5 Fe3*(aq) + 1 Mn?* + 4 H,0

Pela proporcao estequiométrica, podemos escrever a relacdo entre o nimero de mols de ferro na
forma Fe?* e o permanganato.

Npp2+ _ TanOZ

5 1

O numero de mols de permanganato pode ser calculado pelo produto entre a concentragdo da
solugdo e o seu volume.

Nymo; = [MnO;].V = 0,025.40.10% = 1073 mol
Agora, podemos calcular o nimero de mols de ions Fe?* presentes na amostra.

Ng, 2+ n -
Fe MTl04 —
= o M2t = 5.1072 mol
5 1 Fe

Considerando que o volume retirado da amostra é de 50 mL, temos que a concentra¢ao de ions
ferroso (Fe?*) nela presente é:

-3

v = 0103 = 0,1 mol/L

Na segunda amostra, primeiramente, todo o Fe3* foi reduzido a Fe?* pelo zinco. Portanto, vamos
reunir esses dois ions genericamente como Fe presente na amostra. Por isso, gastou-se uma quantidade
maior de solucdo de permanganato (60 mL).

Mpe = 5. Moy = 5. [Mn05].V, = 5.0,025.60.107 = 7,5.10 >mol

O numero de mols de ferro total é igual & soma entre o nimero de mols de ions ferroso (Fe?*), que
ja foi calculado anteriormente, e o nimero de mols de ions férrico (Fe3*), que pode ser obtido nesse
momento.

Npe = Np2+ + Npys+ = Mg+ = 7,5.107° = 5.107° = 2,510 mol

Finalmente, a concentracdo de ions ferro na amostra pode ser obtida como a razdo entre o nimero
de mols de ferro.
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Mg+ 2,5.107°

Fe?t] = =
[Fe] 1% 50.1073

= 0,05 mol/L

Gabarito: [Fe?*] = 0,10 mol/L; [Fe3*] = 0,05 mol/L

79. (ITA — 1983)

Num copo contendo 200,0 cm? de solugdo 0,400 mol de NaC/ em agua, sdo introduzidos dois eletrodos.
Um é uma chapa de platina e outro uma chapa de prata. Ligando os eletrodos a um gerador elétrico,
nota-se o seguinte:

I — da platina se desprende hidrogénio gasoso de acordo com:
2 H20 (solugao) + 2e”— H; (g) + 20H (solugao)
Il — sobre a prata se deposita AgC/ insoltivel de acordo com:

Ag (s) + C/~ (solugdao) — e+ AgC/ (s)

Assinale a Unica alternativa FALSA:

a) Il corresponde a uma oxidacgao.

b) Il ocorre no anodo.

c) Il ocorre no eletrodo ligado ao pélo negativo do gerador.
d) na solugdo os anions migram do catodo para o anodo.

e) apesar da eletrdlise, o total do nimero de anions dissolvido permanece constante.

Comentarios

Devemos nos lembrar que dnodo comeca com vogal, assim como oxidagdo comega com vogal.
Portanto, no anodo, acontece a oxidacgao.

A oxidacdo é a reacdo (Il) que acontece com perda de elétrons. Portanto, as afirmacdes A e B estdo
corretas.

Como areacdo é uma eletrélise, ela é ndo espontanea. Portanto, os elétrons saem do polo positivo
da célula para o polo negativo. Como os elétrons partem sempre do anodo, isso significa que a reacao |l
acontece no polo positivo. Portanto, a afirmacao C é falsa.

Na solucdo, perceba que os anions sdo produzidos na reac¢do | (catodo) e consumidos na reacao
(anodo). Portanto, os anions migram do catodo para o anodo, como prescrito pela alternativa D.

Para cada 2 mols de elétrons, sdo produzidos 2 mols de OH™ no cdtodo e consumidos 2 mols de
C/~no anodo. Portanto, a alternativa E esta correta.

Podemos, ainda, responder a pergunta adicional

Gabarito: D

80. (ITA - 1983)
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Num copo contendo 200,0 cm? de solugdo 0,400 mol de NaC/ em agua, sdo introduzidos dois eletrodos.
Um é uma chapa de platina e outro uma chapa de prata. Ligando os eletrodos a um gerador elétrico,
nota-se o seguinte:

| - da platina se desprende hidrogénio gasoso de acordo com:
2 H,0 (solugao) + 2e~— H; (g) + 20H™ (solugdo)

Il — sobre a prata se deposita AgC/ insoltvel de acordo com:
Ag (s) + C/~(solugdo) — e+ AgC/ (s)

Pergunta: A corrente constante que circula pela célula eletrolitica sendo igual a 0,500 A, calcule quantos
minutos o circuito precisa ficar ligado para que se forme 0,040 mol de OH .

Comentarios

Na reacdo (1), podemos calcular o nimero de mols de elétrons necessarios para a producdo de OH~
pela proporcdo estequiométrica.
n  noy-

—_ = SN =n - = 0,04‘0 mOI
2 2 OH

A carga envolvida na eletrdlise pode ser obtida multiplicando-se o nimero de mols de elétrons
pela carga de 1 mol de elétrons, que é dada pela Constante de Faraday.

Q = nF = 0,040.96500 = 3860 C

Agora, devemos nos lembrar que a carga é igual ao produto da corrente elétrica pelo tempo de
exposicdo a essa corrente.

0 ltneo Q3860

= 7720
I~ 705 S

Como queremos o tempo em minutos, precisamos dividir por 60.
7720 60
(-7680) 128
(=40)

Portanto, o tempo necessario para a corrente elétrica é:
t = 128 min 40 seg

Gabarito: 128 min 40 seg

81. (ITA - 2000)

Corrente elétrica flui através do circuito, representado na figura abaixo, quando a chave S é "fechada".
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Ponte Salina @

M,

M, (aq) M, (aq)

Assinale a op¢ao que contém a afirmagao ERRADA a respeito do que ocorre no sistema apds a chave S
ter sido "fechada".

a) O fluxo de corrente elétrica ocorre no sentido semicélula Il — semicélula .

b) A diferenga de potencial entre os eletrodos M/ M>* (aq) e M1/ M1* (aq) diminui.

c) O eletrodo M1/ M1* (aq) apresentara um potencial menor do que o eletrodo M2/ M>* (aq).

d) Ao substituir a ponte salina por um fio de cobre a diferenca de potencial entre os eletrodos sera nula.

e) A concentrac¢ao de ions M;* (aq) na semicélula Il diminui.

Comentarios

Em uma pilha, que é uma reacdo espontanea, os elétrons migram do polo negativo para o polo
positivo. Portanto, os ions M;* sdo reduzidos a M.

oxidagdo M, —» M{ + e~

reducio M, +e - M,
Portanto, o fluxo de elétrons ocorre no sentido semicélula | — semicélula Il. Porém, a corrente
elétrica, na Fisica, é considerada sempre no sentido inverso do fluxo de elétrons. Portanto, a corrente

elétrica realmente ocorre no sentido semicélula Il — semicélula |. Por outro lado, a afirmacdo E esta
correta, pois, de fato, os ions M;* vao sendo reduzidos a M.

[ Ponte Salina I
= (+)

«M'

M,

M;*(aq) M," (aq)

A medida que a rea¢do de uma pilha segue, ela descarrega, ou seja, a sua diferenca de potencial
vai diminuindo até atingir o valor zero, quando a pilha estd completamente descarregada. Portanto, a
afirmacgado B estd correta.
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Em relacdo a afirmacdo C, o eletrodo que se oxida é sempre o que possui 0 menor potencial de
reducdo e, por consequéncia, o maior potencial de oxidacdo. Como o eletrodo M1|Ms1* é o que se oxida,
logo, possui menor potencial de reduc¢do e maior potencial de oxidacdo. Afirmacao errada.

Como o fio de cobre é um excelente condutor, de baixa resisténcia, ele fard que a diferenca de
potencial entre os dois eletrodos se anule. O que vai acontecer quimicamente é que a reacao acontecera
de maneira muito rdpida, e o fluxo de elétrons vai ser muito intenso, de modo a consumir integralmente
a reacdo, descarregando a pilha. Logo, a afirmacao D esta correta.

Gabarito: C

82. (ITA - 2003)

Considere o elemento galvanico mostrado na figura abaixo:

B

O semi-elemento A contém uma solu¢ido aquosa, isenta de oxigénio, 0,3 mol/L em Fe?* e 0,2 mol/L em
Fe3*,

O semi-elemento B contém uma solug¢do aquosa, também isenta de oxigénio, 0,2 mol/L de Fe?* e 0,3
mol/L em Fe3*. M é um condutor metdlico (platina). A temperatura do elemento galvinico é mantida
constante num valor de 25°C. A partir do instante em que a chave "S" é fechada, considere as seguintes
afirmacgoes:

I — O sentido convencional de corrente elétrica ocorre do semi-elemento B para o semi-elemento A.

Il - Quando a corrente elétrica for igual a zero, a relagdo de concentragdes [Fe3*]/[Fe?*] tem o mesmo
valor tanto no semi-elemento A como no semi-elemento B.

Il - Quando a corrente elétrica for igual a zero, a concentrag¢do de Fe?* no semi-elemento A sera menor
do que 0,3 mol/L.

IV — Enquanto o valor da corrente elétrica for diferente de zero, a diferenca de potencial entre os dois
semi-elementos sera maior do que 0,118 log (3/2).

V - Enquanto corrente elétrica fluir pelo circuito, a relagio entre as concentra¢des [Fe3*]/[Fe?*]
permanece constante nos dois semi-elementos.

Das afirmagdes feitas, estdo CORRETAS:

a) apenas |, ll elll.
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b) apenas |, llelV.
c)apenaslilie V.
d) apenas Ve V.

e) todas.

Comentarios

Trata-se de um interessante dispositivo, conhecido como eletrodo de concentragao.

Nesse sistema, embora o potencial padrao seja nulo, existe uma diferenca de potencial devido as
diferencas entre as concentra¢des dos ions Fe?* e Fe3*,

No elemento A, deve ocorrer a convers3o de Fe2* em Fe3*, portanto, uma oxidacdo. J4 no elemento
B, deve ocorrer a convers3o de Fe3* em Fe?*, portanto, uma reduc3o.

oxidagdo (A) Fe?t — Fe3t + e~
reducdo (B) Fe3* 4+ e~ — Fe?t

Portanto, o fluxo de elétrons ocorre do elemento A para o B. Porém, é importante nos lembrar
gue o sentido convencional de corrente elétrica é o inverso do fluxo de elétrons. Logo, ocorre de B para
o A. Logo, o item | esta certo.

Devemos escrever a rea¢do global com cuidado para ndao confundir os ions presentes em cada
célula.

oxidagdo (A) Fe?t > Fe3t + e~

redugio (B) Fe3t + e~ - Fe?*t

global Fe?*(A) + Fe3*(B) - Fe3*(A) + Fe?*(B)

Portanto, o coeficiente de acao de massas para essa reagao é:

[Fe®* ()] /
0= [Fe** (A)][Fe** (B)] _ [Fe?*(4)]
[Fe?*(A)][Fe3*(B)] [Fe3+(B)]/
[Fe?*(B)]

Como o potencial padrdo da pilha é nulo (E° = 0), a corrente se anulard quando o coeficiente de
ac3o de massas for igual a 1. E possivel ver essa informac3o diretamente da Equacdo de Nernst.

E=EFE%——1
nkF ne

No equilibrio, o potencial da pilha sera nulo. Portanto, podemos escrever:
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Portanto, no equilibrio, tem-se:

Fe3t(A
e [Fe** ()] _
[Fe3*(B)] /[

1

Fe?*(B)]

Portanto, de fato, as razdes entre as concentracdes [Fe3*]/[Fe?*] nos dois eletrodos s3o iguais.
Logo, a afirmacgado Il esta correta.

Sobre a afirmac3o Ill, note que, na célula A, os ions Fe2* sdo consumidos, portanto, no equilibrio,
a sua concentracdo sera menor que a inicial, ndo maior. Logo, a afirmacao lll esta correta.

Em relacdo ao item IV, devemos voltar a equacdo de Nernst. Primeiramente, calcularemos o
coeficiente de acdo de massas.

Fe3*(A
[Fe3*( )]/[Fez+(A)] :0,2/0’3 022 2

[F83+(B)]/ [Fe2*(B)] "%/0,2 GO

Q:

Na Equacdo de Nernst, temos que ocorre a migragdo de 1 mol de elétrons (n = 1). Logo, vem:

E=EFE%——1
nkF ne

0,059 22
E=0- 1 In ?

Usando as propriedades do logaritmo da poténcia, temos que:
3
E =+40,1181n (E)

Portanto, o potencial da célula inicial ndo é maior, mas sim igual ao valor citado. A medida que a
reacao transcorre, a pilha descarrega, até que o potencial nulo. Portanto, o item IV esta errado, ja que o
potencial é sempre menor ou igual ao valor citado.

Por fim, em relagdo ao item V, vimos que, somente quando a corrente elétrica se anula, é que as
razdes [Fe3*]/[Fe?*] se igualam nos dois elementos.

Assim, somente as afirmacgodes |, Il e Il estdo corretas.

Gabarito: A

83. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)
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A bateria de um drone é conhecida como bateria de litio-polimero, cujas rea¢6es sdo representadas a
seguir:

Co0; + Li* + e~ — LiCoO:
LiCs — Ce + Lit + e~

A depender da diferenca de potencial a que a bateria esteja submetida, é possivel a produgao de
compostos intermediarios LixCoO2, em que 0 < x< 1.

A respeito dessa bateria, sdo feitas as seguintes afirmagdes:

| — A bateria deve ter uma membrana que seja permeavel a ions litio.
Il - No catodo, o litio sofre redugdo.

Il — O nimero de oxidagdo do cobalto nos compostos LixCoO; varia de +3 a +4.
IV — O acimulo de LiCoO. pode provocar a oxidagao do litio a Li.O.
Das afirmagGes acima, estdo correta (s):

a) Apenas |, Il e lll.

b) Apenas | e lll.

c) ApenaslelV.

d) Apenas ll e lll.

e), i, lllelv.

Comentarios:
Vamos analisar as afirmacdes.

| — Observamos que o litio é produzido no anodo e consumido no catodo. Portanto, os ions litio
precisam migrar do anodo para o catodo, logo, deve haver uma membrana semipermeavel a esses ions
na bateria. Afirmacdo correta.

Il — No cdtodo, o litio tem nimero de oxidacdo +1 em todos os seus compostos. Na verdade, quem
se reduz é o cobalto que passou de +4 em Co0; para +3 em LiCoO.. Afirmacdo incorreta.

Il — Considerando que o nox do litio € sempre igual a +1 e seja y o nox do cobalto. Dessa forma, o
nox do cobalto em LixCoO; é:

x+y+2.(-2)=0
x+y—4=0
Ly=4-—x
Como x esta entre 0 e 1, temos que y estd entre 3 e 4. Afirmacdo correta.
IV — De fato, pode haver a produgdo de éxido de litio.
Li* + LiCoO, + e~ - Li,0 + CoO

Porém, nessa situacao, o litio ndo sofreu oxidacdo nem reducdo. Seu nox permaneceu inalterado.
Afirmacao incorreta.

Gabarito: B
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84. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Um eletrodo de hidrogénio e platina, submetido a pressao parcial igual a 0,5 atm, é mergulhado em
uma solu¢ao aquosa desconhecida, cujo pH se deseja determine. Outro eletrodo de cobre metalico é
mergulhado em uma solug¢do aquosa 0,2 mol/L de sulfato de cobre. Sabendo que o potencial medido
foiigual 2 0,67 V, determine o pH da solu¢ao aquosa.

Dado: Cu?* (agq) +2e~— Cu (s)E®=0,34 V
a)1,3
b) 1,9
c)2,6
d) 3,8
e)5,0

Comentarios:

Vamos escrever envolvidas na pilha.

Cu?*(aq) + 2e~ - Cu (s) E°=0,34V
H,(g) » 2H*(aq) + 2e~ E°=0,00V
Cu?*(aq) + H,(g) = Cu (s) + 2H* (aq) E° =034V

Agora, vamos utilizar a equacado de Nernst para relacionar o pH da solu¢cdo aquosa com o potencial

da solucdo aquosa.
E o FO— 0,059 1 [H1]?
B T % [Cu?*]. Py,

0,059 [H+
0,67 = 0,34 — -log

2 0,2.0,5
0,059 [H+
0,67 = 0,34 — —— . log
2
0,67 — 0,34 = 0,059 -1 [H+
’ PEE T T8 T
053 - 0059 [H*]?
PO =TT 08 Ty
~ 1 ) _ 033 2,80
%8\ \To1 )T 720059~

Agora, vamos destrinchar o lado direito da equacdo usando as propriedades do logaritmo.
log[H*]? —log(0,1) = —2,80
log[H*]? — (—1) = —2,80
log[H*]? +1=-2,80
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~log[H*]? =-2,80—1=-3,80
Vamos calcular o logaritmo.

2.1og[H*] = —3,80
~log[Ht] = ———=—-1,90

E, por fim, vamos utilizar a definicdo de pH.
pH = —log[H*] = —(—1,90) = 1,90
Gabarito: B

85. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

O ion Fe?* apresenta um papel muito importante no metabolismo das células humanas, porém, o ion
Fe3* é o estado de oxida¢do mais comum do ferro na natureza. Por esse motivo, o ion Sn** é bastante
utilizado para promover a reducdo do ferro em laboratério para aumentar o teor de Fe?*. Sdo
conhecidos os seguintes potenciais de redugao:

Fe?*(aq)+2e~— Fe(s)E°=-0,44 V
Fe3* (agq)+3 e~ — Fe(s) E°=-0,037 V
Sn* (aq) + 2e~— Sn?** (aq) E° = +0,13 V

Calcule o AG® da reacdo de redugio do ferro de +3 para +2 pelo Sn**
Comentarios

Como a reacgdo pedida envolve a reducdo Fe3*|Fe?*, precisamos obter o potencial desse eletrodo.
Foram dados os seguintes potenciais:

Fe3*(aq)+ 3e~ > Fe(s) E?= —0,037V
Fe(s) » Fe?"(aq) +2e~ EY = 40,44V
Fe3*(aq) + e~ » Fe?*(aq) ES; = —?

A tentacdo de somar as duas reacdes e somar seus potenciais padrao é grande. Porém, devemos
nos lembrar que, como o potencial € uma grandeza intensiva, tal operacdo é impossivel. Para isso,
precisamos recorrer a uma grandeza extensiva que se relaciona, como a Energia Livre de Gibbs, para a
qual vale a Lei de Hess.

AGY; = AG? + AGY,
Agora, vamos relacionar a variacdo da Energia Livre de Gibbs ao potencial padrao de cada eletrodo.
—1.F.EY, = -3.F.E? - 2.F.EY,
Simplificando por (—F) temos:
EY, =3.EY +2.EY,
E?; =3.(—0,037) +2.(0,44) = —0,111 + 0,88 = +0,77 V

Dessa forma, a pilha formada entre o ferro e o estanho é:
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Fe3*(aq) + e~ — Fe?*(aq) E? = +0,77V

Sn?*(aq) - Sn**(aq) + 2e~ E} = —0,13V

Sn*t(aq) + 2 Fe3*(aq) - Sn**(aq) + 2 Fe**(aq) E°=0,77-0,13=0,64V

Na reacdo acima, multiplicamos a reacdo de reducao do ferro por 2 para equilibrar o nimero de
elétrons ganhos com o numero de elétrons perdidos. Esse procedimento ndo afeta o potencial do
eletrodo.

Dessa forma, a variacao de Energia Livre de Gibbs padrdo da reacdo é:
AG = —mFE® = —2.96500.0,64 = —173700 J/mol = —173,7 kJ/mol
Gabarito: —173,7 kJ/mol

86. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

A medida do potencial de redu¢ao da dagua do aquario é uma medida muito importante, pois se
relaciona com a quantidade de oxigénio dissolvido na agua. Sabendo que o potencial de reducao da
agua de um aquario é igual a 300 mV medido em relagao ao seguinte eletrodo padrao:

0 (aq) + 2 H,0 (l) + 4e- — 4 OH (aq) E°=0,00 V

Sabendo que o pH da agua do aquario é igual a 8,3, determine a concentragdo em mg/L de oxigénio
dissolvido na agua do aquario.

Dado: log 2 = 0,30.

Comentarios:
Segundo o enunciado, o pH da dgua do aquario é igual a 8,3. Isso significa que o pOH é:
pOH =14 —-83 =157
Podemos calcular, entdo, a concentracgdo de ions hidroxila presentes na solugao.
[OH™] = 107P%H = 10757 = 10%376 = 10%3.107% = 2.107® mol/L

Agora, vamos utilizar a Equacao de Nernst.

0,059
E=E°— -log(Q)
n
0,059
0,300 =0 — 2 -logQ
o1 _ 0,300.4 ~ 20
~logQ = 0,059 =

O coeficiente de acdo de massas pode ser obtido como a razdo entre as concentracdes dos
produtos e as concentracdes dos reagentes. Assim, podemos escrever:

2
(2. [13—] D {g-20
2
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—-24
16.[;0] _ 20
2
16.10724
[ 2] 10_20 == 16.10_4

Para calcular a concentracdo em massa, devemos multiplicar pela massa molar de oxigénio.
My, = 2.16 = 32 g/mol
~ C(0,) =32.16.107* = 512.10"* = 51,2.1073 = 51,2 mg/L
Gabarito: 51,2 mg/L

87. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Uma pilha é construida por duas solugées aquosas de 100 mL com concentragdo igual a 1 mol/L de
sulfato de cobre e dois eletrodos de cobre. Para induzir a uma diferenga de potencial, de modo a
promover a deposi¢ao de cobre metalico praticamente puro sobre um dos eletrodos, sao injetados 100
mL de uma solug¢do aquosa de amoénia 5,0 mol/L. A amdnia reage com o cobre por complexagdo
formando o ion complexo [Cu(NHs)s]?**, observando-se uma diferen¢a de potencial igual a 0,295 V.
Determine a constante de formagao

a) 1.10°
b) 4.10°
c) 8.10°
d) 4.10%°
e) 8.10%

Comentarios

Vamos escrever o potencial do eletrodo pela Equacdo de Nernst.

0,059 [Cu?t],
= 0 _ .
E=E > log ([Cu2+]3

Note que o eletrodo padrao tem potencial igual a zero, pois é formado por duas solu¢des do
mesmo metal. A diferenca de potencial somente aparece, porque a concentracao de cobre na solugdo A
é drasticamente reduzida. O cobre ganha ou perde dois elétrons na sua oxirreducdo (n = 2).

0,059 [Cu?*],
0295 =0 — ——log(——

)

9
-log([Cu®*],)

Com isso, podemos calcular a concentracao de cobre no eletrodo afetado pela amonia.
0,295.2
0,059

0,295 = —

-52=-10

log([Cu?*],) =

Extraindo o logaritmo, temos:

[Cu?t], = 107 mol/L
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A concentracdo de cobre no eletrodo A foi afetada pela reacdo com formacdo do ion complexo
fornecido no enunciado. Considerando que a concentragao final de cobre foi muito pequena, concluimos
gue praticamente todo o cobre inicial reagiu.

Para calcularmos a concentracgdo inicial de cobre, devemos nos lembrar que, ao misturar as duas
solugdes de cobre e amonia, aconteceu o efeito de diluicdo, reduzindo as concentracdes de ambas a
metade.

Cu**(aq) | + | 4 NHsz(aq) | - | [Cu(NH3)4]** (aq)

inicio 0,5 2,5 0
reage ~0,5 2 0,5
Equilibrio 10710 0,5 0,5

Logo, a constante de formacdo do ion complexo sera:

_ [Cu(NH3), 2 0,5 1

— — 10
= G INH, T~ (1019, (05)% ~ (05)%. 1010 _ 10

Gabarito: D

88. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

O 4acido nitrico é um poderoso agente corrosivo para diversos metais. Para o estudo do poder de
corrosao desse acido, considere os seguintes dados:

Potenciais de Redu¢do dos Metais:

Fe?* (aq) + 2e” — Fe (s) E°=-0,44V
Cu?* (aq) + 2e” — Cu (s) E°=0,34V
Equacdes de Redugdo do Acido Nitrico

2 H* (aq) + NO3™ (aq) + e — NO2 + H20 (£) E°=0,96 V
4 H* (aq) + NO3 (aq) +3 e — NO + 2 H,0 (4) E°=0,80V
Considere, ainda, as reagdes de hidrolise:

O (g) + 4H*+ 4e~ — 2 H20 (¢) E°=1,23V
2H*+2e™ — H2 (g) E°=0,00 V

A respeito dessa situacao, sao feitas as seguintes afirmagoes:
I — A reagdo produzira NO2 quando a concentragdo de acido nitrico for superior a 1072 mol/L.
Il = O cobre sé pode ser corroido por uma solugao de acido nitrico pura com pH superior a 3,5.

Il - A oxidagdao de metais por acido nitrico € acompanhada pela liberagao de gas hidrogénio.
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IV — Uma solugdo de nitrato de potéssio 1 mol.L™! é capaz de oxidar o ferro, mas n3o o cobre.
Das afirmagdes acima, estd(3ao) CORRETA(S):

a) Apenas | elll.

b) Apenas |, lll e IV.

c) Apenasl e lV.

d) Apenasii, lll e IV.

e) Apenas ll e lll.

Comentarios

Vamos analisar as afirmacdes.

| — Vamos calcular as variacdes

Pyo,
2H"(aq) + NO3(aq) + e~ > NO,(g) + H,0 (1) | Q= [H+]2[?V03_]

Py
4H*(aq) + NO3(aq) +3e~ > NO(g) +2H,0 () | Q, = —[H+]4[X,03—]

Em uma solugdo de acido nitrico pura, teremos [H*] = [NO3] = x. Entdo, considerando o
eletrodo padrdo, podemos escrever:

Pyo, 1
2 H*(aq) + NO3(aq) + e~ - NO,(g) + H,0 (1) | Q, = m ==

4H*(aq) + NO3(aq) +3 e~ > NO(g)+2H,0() | Q; = W =2

Podemos, assim, calcular os potenciais de ambas as reac¢des.

, 0059 1
E, =E; — T -logQ; = 0,96 — 0,059.1og (F) = 0,96 + 0,059.3.log(x)
0,059 0,059

1 5
E,=E2— 3 -logQ@, = 0,80 — log (;) = 0,80 + 0,059 '3 log(x)

Como queremos saber quando o gds NO; sera produzido, devemos impor a seguinte condicao:

E, > E,

5
0,96 + 0,059.3.log(x) > 0,80 + 0,059 - 3 log(x)
5
0,059.3.log(x) — 0,059 - 3 log(x) > 0,80 — 0,96

5
0,059 - [3 — §] -log(x) > —0,16
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9 5§
0,059 - [§ — §] -log(x) > —0,16

4
0,059 '3 log(x) > —0,16

Como o x representa a concentracdo de nitrato e de ions H*, podemos escrever:
~[NO3] > 1072
Afirmacdo correta.

Il — Observe que, para pH < 2, devemos utilizar a segunda reacdo. Dessa forma, podemos escrever:

Cu?*(aq) + 2e” - Cu (s) E°=10,34V

5
4H*(aq) + NO3(aq) +3e~ - NO(g) +2H,0 (1) | E, = 0,80 + 0,059 '3 log(x)

Para que o acido nitrico seja capaz de oxidar o cobre, devemo

5

0,80 +0,059 - 5 - log(x) > 0,34
5

0,059 -3 - log(x) > 0,34~ 0,80

5
0,059 '3 log(x) > —0,56

3 (—0,56)

- = =57

5 0,059

Como a concentragao x é igual a propria concentracdo de ions H*, podemos escrever;
pH = —log(x) =5,7

Il — Observe que o acido nitrico € um agente oxidante, e a producdo de H, acontecer por uma
reducdo. Logo, o acido nitrico ndo poderia causar a produc¢do de H,. Da mesma forma, o cobre, que é um
agente redutor, também nado poderia ocasionar a producdo de H;, porque o potencial de reduc¢do do cobre
é superior. Logo, ndo ha producao de H;. Afirmacdo incorreta.

~ log(x) >

IV —Vamos calcular o potencial dessa solucdo em ambas as reacdes.

0,059
1

P
E,=E%— -log Q; = 0,96 — 0,059 - log <L>

[H*]?[NO5]

E, = 0,96 — 0,059 - log< > = 0,96 — 0,059.2.pH + 0,059.10g[NO3]

[H*]*[NO;]
Fagamos o mesmo com a segunda reagao.

. 0,059
E2 = Ez -

_ Pno
: lOg Q1 = 0,80 — 0,059 - lOg W
3

E, = 0,80 = 0,059 - log< = 0,96 — 0,059.4.pH + 0,059.10g[N 03]

Ea)
[H*]*[NO5']
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Na equacdo de Nernst, devemos notar que, como o nitrato de potassio é um sal de hidrélise
neutra, o pH da solucdo é igual a 7. Entdo, temos:

E; =096 —0,059.2.7 + 0,059.0 = 0,134 V
E, =080 -0,059.4.7 + 0,059.0 = -0,852 V

Portanto, a solucdo em estudo pode oxidar o ferro pela equacdo de reducdo (I), mas ndo pode
oxidar o cobre, porque o seu potencial de reducgdo é inferior ao do cobre.

Fe (s) » Fe?*(aq) + 2 e~ E°=0,44V

2H*(aq) + NO3(aq) + e~ - NO,(g) + H,0 (1) E; =0,134V

Fe(s)+4H*(aq) + 2N03(aq) » Fe**(aq) + 2NO,(9) + 2H,0 () E = 0,574V
Facamos o mesmo com a reac¢do do cobre e vejamos que n3o é espontanea
Cu (s) » Cu®(aq) +2 e~ E°=-0,34V

2H*(aq) + NO;(aq) + e~ - N0O,(g) + H,0 (1) E, =0,134V

Cu(s) +4H*(aq) + 2NO03(aq) » Cu?t(aq) + 2NO,(g9) +2H,0 () E = —0,474V

Afirmacao correta.

Gabarito: C

89. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Um eletrodo de cobre metdlico e um eletrodo de grafite sio mergulhados em uma solugdao aquosa de
cloreto de ferro (ll), de modo a provocar a eletrdlise da solugao até que a solugao perdesse a cor.

Dados:
Fe?* (aq) + 2 e — Fe(s) E°=-0,76 V

Assinale a alternativa que indica a substancia presente na solugao aquosa final:

a) Cloreto de ferro (ll).
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b) Carbonato de ferro (Il).
c¢) Gas carbonico.
d) Acido cloridrico.

e) Hidréxido de ferro (Il).

Comentarios

Em uma bateria, os elétrons fluem do polo negativo para o polo positivo. Dessa forma, o fluxo de
elétrons, ocorrera conforme indicado a seguir.

No eletrodo de cobre, ocorrera a reducdo. Haverd a disputa entre os ions H* da agua e os ions
ferro. Como o ferro é mais reativo, ele permanece em solugao.

Eletrodo de Cobre 2 H,0(aq) +2e~ — H,(g) + 2 OH (aq)

Do outro lado, no eletrodo de grafite, ocorrerd a oxidacao. Como a grafite é inerte, competirdo
pela oxidacdo o cloreto e a dgua. Nesse caso, o cloreto se oxida, pois € um anion ndo oxigenado.

Eletrodo de Grafite 2Cl (aq) — Cl,(g) + 2e~

Dessa forma, permanecem em soluc3o os ions Fe?* e OH™. Logo, a solucdo final serd composta de
hidréxido de ferro (l1).

Gabarito: E

90. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Uma forma muito eficiente de produzir o cobre metalico praticamente puro é por meio de um eletrodo
de concentragdo, que consiste em um eletrodo de cobre mergulhado em duas solu¢bes aquosas de
sulfato de cobre.

Em uma industria, foi construida uma pilha com 500 mL de uma solu¢do aquosa de sulfato de cobre 1
mol/L no béquer A e 100 mL da mesma solugdo no béquer B. Ao béquer B, foi adicionada uma 400 mL
de uma solugdo aquosa 1,25 mol/L de amdnia.

Sabendo que o cobre reage com a amonia por meio da seguinte rea¢cao de complexagao:
Cu?* (aq) + 4 NHs (aq) — [Cu(NH3)4)** (aq) K = 1013

Assinale a alternativa que indica a diferenga de potencial surgida entre os dois eletrodos:
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a) 0,27V
b) 0,32V
c) 0,45V
d) 0,54 V
e) 0,64V

Comentarios

Ao misturar as duas solucdes no béquer B, ocorrerd uma diluicdo.

1
[Cu?*], = 5= 0,2 mol/L

4

Como a constante de equilibrio da reacdo é muito grande, praticamente todo o ion Cu?* é
consumido na reagdo. Dessa forma, podemos escrever:

Cu?* + | 4 NH; - | [Cu(NH3),]**
Inicio 0,2mol/L 1 mol/L -
Reage 0,2 mol/L 0,8 mol/L 0,2 mol/L
Equilibrio | ~0 ~0,2mol/L 0,2mol/L

Agora, podemos calcular a concentragdo de ions cobre final na solugao:

_ [Cu(NH3)%] _ 0,2 _ 1013
[Cu?*].[NH;]* [Cu?*].(0,2)*
02 107® 1 107 1 10-10
"(02)* (023 8 1073 8

Agora, podemos calcular o potencial do sistema pela Equacdo de Nernst, observando que o
potencial padrdo é nulo, pois, em ambos os lados, temos cobre.

0,059 Cu?*
E=E°— -log<[ ]B>

[Cu2+] — 10—13

2 [Cu?*]4
L 4op-10
_ o 0059 | g 1077\ 0,059 1071
- B\TTT T2 BT
0,059 1071%\ 0,059 0,059
=——log|—— ) =—5—-[-10-3.03] =——-(~10,9) = 0,32155 V

Gabarito: B

91. (Estratégia Militares — TFC —Inédita)
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A agua régia é uma mistura de acido nitrico e acido cloridrico concentrados. Ela é capaz de dissolver
muitos metais nobres, como ouro.

Au3* (aq)+3 e — Au(s)E°=1,50V
AuCly; (aq) +3 e — Au(s) +4 Cl—(aq) E°=+1,00 V
NOs~(aq) + 4 H*(aq) + 3e~— NO (g) + 2 H,O0 (1) E°= 0,96 V

Considerando os potenciais de reducdao acima, explique por que a agua régia é capaz de dissolver o
ouro.

Comentarios

Podemos estudar a reacdo que ocorre entre o ouro e o acido nitrico na presenca dos ions cloreto
derivados do acido cloridrico.

oxidagdo | Au (s) + 4 Cl (aq) » AuCl;(aq) + 4 e~ E°

—-1,00V

reducdo | NO;(aq) +4 H*(aq) +3e~ > NO (g)+2H,0 () | E°=0,96V

Podemos balancear as equac¢des de oxirreducdo acima usando o principio de que o numero de
elétrons ganhos deve ser igual ao niumero de elétrons perdidos. Assim, podemos multiplicar a primeira
equacdo por 3 e a segunda por 4. Ao fazer isso, o potencial ndo se altera.

- - - EO
3Au(s)+12Cl (aq) » 3 AuCly(aq) + 12 e = —1,00V
0
4NO;3(aq) +16 H*(aq) +12e~ - 4 NO (g) + 8 H,0 (1) = 0E96 4
0
3 Au (s) + 4N03 (aq) + 12 Cl™(aq) + 16 H*(aq) — 3 AuClz (aq) + 4NO (g) +8H0 () | _ —g 04V

Embora o potencial padrao da reacao seja negativo, ele pode ser alterado pela Equacdo de Nernst.
Em especial, quando a concentracao de ions AuC/s~ for muito pequena, o equilibrio se desloca para a
esquerda, aumentando o potencial da reacao.

Gabarito: discursiva

92. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Um dispositivo eletroquimico pode ser utilizado para a medida do produto de solubilidade de sais pouco
soluveis. Para isso, construiu-se uma pilha com dois lados: o primeiro foi um eletrodo de cobre imerso
em uma solug¢do 0,1 mol/L de Cu?*; o segundo foi um eletrodo de zinco imerso em uma solugdo 0,1
mol/L de Zn?*.

No primeiro eletrodo, foi borbulhada uma solu¢do aquosa de H,S. Sabendo que o pH da solugdo foi
mantido igual a 7 e que, na solucao saturada de H,S, a concentracdo do gas dissolvida é igual a 0,1
mol/L, determine o produto de solubilidade do Cus.

Sabendo que a forga eletromotriz da pilha medida foi igual a 0,67 V, em que o eletrodo de cobre serviu
como catodo, determine o produto de solubilidade do Kps.

Dados: Kai = 1077; Ka; = 107%5; log 2 = 0,30.
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Cu**(aq)+2e — Cu(s)E®=0,34V
Zn**(aq)+2e — Cu(s) E°=-0,76 V

Comentarios

Como a pilha é formada com o cobre no catodo, o cobre se reduz. Assim, podemos calcular o
potencial padrdo da pilha em estudo.

Cu®*(aq) + 2e™ - Cu (s) E°=10,34V

Zn(s) » Zn**(aq) + 2e~ E°=0,76V

Cu?*(aq) + Zn(s) » Cu (s) + Zn**(aq) E° =110V

A expressdo do coeficiente de agdo de massas pode ser obtido como a razdo entre a concentragado
dos produtos e a concentragao dos reagentes.

[Zn2*]

Q=13

[Cu?*]

Pela Equacdo de Nernst, podemos estabelecer que o potencial da pilha é:
E— O 0,059
B 2
0, 059 [Zn2+]
2 [Cu2+]
O 059 Zn2+
0,64 —1,10 = — - log

0.46 = 0059l
’ - 2 0g [C 2+]

A partir dai, podemos calcular o logaritmo da razao entre as concentra¢des dos ions.

([Zn2+]> 0,46.2
log =

— -1
[Cuz]) = 0,059 - >0

Dessa forma, a razao da concentracao dos ions é:

. [Zn*]
h [Cu2t]

Como a concentragdo dos ions zinco € igual a 1 mol/L, temos:

= 1056 = 105.10%6 = 22,105 = 4.10'5

. — 5
T = 410!

= 0,25.10715 = 2,5.10"%mol /L

“ [Cu™] = 170w

Agora, vamos calcular a concentracao dos ions sulfeto na solucdo saturada com pH = 7. De acordo
com o enunciado, a concentra¢do de H,S é 0,1 mol/L. Podemos calcular a concentragdo de sulfeto em
fungdo do pH.
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H,S (aq) S HS (aq) + H"(aq) Ka; = 1077
HS™ (aq) S S?*(aq) + H*(aq) Ka, = 1071

Vamos escrever as definicdes das constantes de ionizagdo do H,S:

[HST][H*] _
Koy =—qr ey~ =107
SZ— Ht
Ka, = % =107

Podemos multiplicar as duas constantes de ionizagao:

[HSTI[H*] [S*71[H*] _ [S*7).[H']?

Ka,.Ka, = . = =1077.10"1%°
e T TILST TS [HS]
Dessa forma, o produto que relaciona a concentragdo do ion sulfeto, dos ions H* e H,S é:
[S?7].[H*]?

=1077.107%5 = 10722
[H,S]

Como a concentragdo dos ions H* é igual a 107" mol/L, temos:
[$27].(1077)?

= 10722
0,1

1 —22
s [S%7] = To-15 0,1 =10"22"1*14 = 1079 mol/L
Dessa forma, o produto de solubilidade do sal desejado é:
Kps = [Cu?*].[S?7] = 2,5.10716.107° = 2,5.10725

Gabarito: 2,5.107%°

93. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

As pilhas alcalinas sdao bastante utilizadas em equipamentos que exigem trabalho continuo e
duradouro, como relégios de pulso e calculadoras eletronicas. Uma das pilhas mais usadas é a de
niquel/cadmio.

Considere uma pilha de niquel-cadmio operando nas condi¢cdes padrdo. Ela é constituida por dois
eletrodos imersos numa pasta de hidréxido de potassio.

Cd(OH): (s) + 2e"— Cd (s) + 20H (aq) E°=-0,40 V

NiO(OH) (s) + H20 (£) + e — Ni(OH) (s) + OH (aq) E°=0,80 V

A dissociacdao da dgua pode ser observada peloe feito das seguintes semirreagdes:
2H;0 (£)+2 e — Hy(g) + 20H (aq) E°=-0,83 V

H20 (¢)+% 02(g)+2e~— 20H (aq)E°=0,40 V

Sejam feitas as seguintes afirmacgdes a respeito dessa bateria:

I — O potencial da célula é independente do pH.

Il — Se a bateria for armazenada carregada, ha um risco bem maior de se produzir gas oxigénio do que
gas hidrogénio, causando estufamento da bateria.
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Ill — Recarregar a bateria é também um processo que pode contribuir para o seu estufamento.

Das afirmagdes acima, estd (30) CORRETA(S):

a) Apenas I.

b) Apenas | e ll.
c) Apenas Il.

d) Apenaslielll.
e)l, llelll.

Comentarios
Vamos analisar as afirmacdes.

| —Vamos escrever a rea¢ao da pilha alcalina. Observe que, como o potencial de redu¢dao do NiOOH
€ maior, essa espécie quimica é a que se reduz. O cadmio se oxida e, portanto, o potencial da reagdo deve
ter o sinal invertido.

NiOOH (s) + H,0 (1) + e~ — Ni(OH), + OH (aq) E°=0,80V
Cd (s) + 20H (aq) » Cd(OH),(s) +2e~ E°=040V

Para obter a reacao balanceada, podemos multiplicar a primeira reagao por 2. Ao fazer isso, nao
mexemos no potencial.

2NiOOH (s)+2H,0 (1)+2e~ - 2Ni(OH),+20H (aq) E°=0,80V

Cd (s)+20H (aq) » Cd(OH),(s)+2e~ E°=0,40V

cd (s) + 2 NiOOH (s) + 2 H,0(1) - 2 Ni(OH), + Cd(OH),(s) E° =120V

Observe que a reacdo nao envolve nenhuma espécie dissolvida, portanto, o coeficiente de acao
de massas da reagao é igual a 1. Logo, realmente, o potencial da pilha é igual a 1,20 V. Afirmacao correta.

Il — Observe que o cddmio tem um potencial de oxidag¢do. Logo, ele é capaz de reduzir a dgua.
Cd (s)+20H (aq) » Cd(OH),(s)+2e~ E°=040V

2H,0 ()+2e” - Hy(g9) + 20H (aq) E°=-0,83V

cd (s) + 2 H,0 () » CA(OH),(s) + Hy(g) E° = —0,43V

Dessa forma, o potencial padrdo é negativo e muito baixo. Agora, vejamos que o niquel tem um
potencial de reducdo. Logo, é capaz de oxidar a agua.

2 NiOOH (s)+2H,0 (I)+2e~ > 2Ni(OH),+20H (aq) E°=0,80V

1
20H™ (aq) » H,0 () + EOZ(g) + 2e” E°=-0,40V

1
2 NiOOH (s) + H,0 (1) > 2 Ni(0H) + 02(9) E® = +0,40V
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Portanto, a reacdo que produz oxigénio realmente tem potencial positivo e mais elevado. Logo, é
mais facil haver a liberacdo de gas oxigénio. Afirmacdo correta.

Il — A recarga da bateria pode contribuir para a eletrdlise da agua, logo, produzir os gases
hidrogénio e oxigénio.

Dessa forma, é preciso tomar cuidado com o bom uso das baterias. Afirmacao correta.

Gabarito: E

94. (Estratégia Militares — TFC — Inédita)

Um dispositivo eletroquimico foi construido nas CNTP com um eletrodo de prata imerso em uma
solucao aquosa de sulfato de sdédio em que havia um precipitado de cloreto de prata disperso.

A fim de reduzir o precipitado, construiu-se um segundo eletrodo de platina e hidrogénio, cuja pressao
parcial @ mantida constante e igual a 1 bar, e ele foi imerso em outra solug¢ao aquosa de sulfato de sédio.

Hz(g, 1 bar) = 2H* (aq) + 2e "E° = 0,000 V

PbC/l; (c)+2e = 2 Pb(s)+2C¢ (aq) E°=-0,222V
Determine o pH final da solugao.

a) 1,88

b) 2,82

c) 3,76

d) 4,54

e) 5,64

Comentarios

Vamos escrever a reagao entre os dois eletrodos.
redugdo H,(g) » 2H*(aq) + 2e~ E° =0,000V
oxidagdo PbCly(s)+2e~ > Pb(s)+2Cl (aq) E°=-0,222V
reagdo global H,(g) + PbCl,(s) » 2H*(aq) + 2Cl~(aq) + Pb (s) E°=-0,222V

Observe que, como os ions H* e Cl ~ sdo produzidos na propor¢do 1:1 na reacdo, as suas
concentragdes sao iguais.

Pela Equacdo de Nernst, temos:

E=E°— BT InQ
nF
Substituindo os valores nas CNTP, temos:
0,059
E=E°— 5 -logQ

A expressao do coeficiente de acdo de massas para a reacdo global da pilha é:

[HPCUE  [H
Q=—p =g =[H"]

2
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No equilibrio, o potencial da pilha sera igual a zero.

0,059

0=-0,222 —
2

-log[H*]*

Usando a definicao de pH, temos:

0,059
0= —0,222 + —— - 4pH

0,222

~ 0,222 = 0,059.2pH .. pH = 2.0,059

=1,88

Gabarito: A
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9. Consideragoes Finais

Chegamos ao final de mais uma aula, em que tratamos um dos assuntos mais importantes para a
sua prova.

Prof. Thiago Cardoso

Ndo hesite em me contactar para tirar suas duvidas, porque vocé estd se preparando para um
certame em que a matéria é cobrada em um nivel muito grande de detalhes.
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