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Thermodynamics in Two Didactic Essays: Chemical Equilibrium and Electrochemistry

Abstract: Given the difficulty of Chemistry undergraduates in understanding some of the
fundamental equations of thermodynamics, this work aims to introduce these equations and
relate them to two of its main applications: chemical equilibrium and electrochemistry, as well
as to present two simple and didactic essays of its versatility in solving problems involving
these two basic contents of Chemistry. The first one consists to the use of the equilibrium
constant K of the reaction to determine its thermodynamic parameters without necessity to
refer to any calorimetric measure. Another one corresponds to an approach of the
electrochemical cell by two different methodologies: one considering it as constituted by two
different half-reactions and other considering it as a concentration cell, with two equal half-
reactions, using for this the Nernst equation.
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Resumo

Tendo em vista a dificuldade que os alunos de graduagdo em Quimica encontram em
compreender algumas das equagdes fundamentais da termodinamica, o presente trabalho
tem como objetivo introduzir estas equagbes e relaciond-las a duas de suas principais
aplicagdes: o equilibrio quimico e a eletroquimica, bem como, apresentar dois ensaios simples
e didaticos de sua versatilidade na resolucdo de problemas envolvendo estes dois conteudos
basicos de Quimica. O primeiro consiste na utilizacdo da constante de equilibrio K da reacdo
para determinar os parametros termodinamicos sem a necessidade de langcar mao de qualquer
medida calorimétrica. O segundo corresponde a uma abordagem da célula eletroquimica a
partir de duas metodologias diferentes: uma considerando-a como constituida por duas semi-
reacoes diferentes e outra a considerando como uma célula de concentracdo, com duas semi-
reacOes iguais, usando para isto a equacado de Nernst.
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. Introducgao

A Termodindmica é o ramo da ciéncia que
estuda as relagbes de transferéncia de
energia entre os sistemas fisico-quimicos e
suas vizinhancas e se baseia em duas leis
fundamentais: a primeira lei afirma que a
energia do universo é constante (dE, i, =
0), ou seja, ndo ha criacdo nem destruicdo de
energia, mas somente conversdo de um tipo
de energia em outro. J4 a segunda lei diz que
0S processos espontaneos sdo caracterizados
por um aumento de entropia (dS,,i, > 0),
enguanto que 0s processos reversiveis ou em
equilibrio caracterizam-se pela ndo variagdo
da entropia (dS, i, = 0).

A respeito da primeira lei, ha apenas duas
maneiras dos sistemas termodinamicos
terem sua energia variada, na forma de

trabalho ou na forma de calor.'® Neste

sentido, Atkins' tem uma interpretacdo
simples e elegante da diferenca entre as duas
formas de troca de energia entre sistema e
vizinhangas. Para ele, trabalho w estd
associado a transferéncia de energia de
forma ordenada e se caracteriza pelo avango
das particulas constituintes do sistema sobre
as vizinhangas, ou vice-versa. Ja calor q é
relacionado a transferéncia de energia de
forma cadtica e se caracteriza ndo pelo
avan¢o das particulas constituintes do
sistema sobre as vizinhangas, mas apenas
pela transferéncia de energia térmica, que
reflete somente no aumento da energia
cinética das particulas constituintes das
vizinhangas ou do sistema, medida na escala
de temperatura. Entretanto, a primeira lei
ndo é capaz de predizer o sentido
espontaneo dos processos fisico-quimicos,
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uma vez que ha processos espontidneos em
que ha aumento, diminui¢do, ou mesmo, ndo
variagdo da energia do sistema."’

A respeito da segunda lei e do conceito de
entropia, vdrias sdo as maneiras que
diferentes autores utilizam para interpretar
seu significado e suas consequéncias,***°
uma delas é que o balango de energia nao
prediz o sentido espontaneo dos processos
fisico-quimicos, mas hd maior probabilidade
estatistica de matéria e energia assumirem os
estados mais desordenados (aqueles
constituidos por um maior numero de
microestados) do que os estados
ordenados.”® Neste sentido, a energia
potencial acumulada em um sistema (por
exemplo: um corpo suspenso, um gas
comprimido, as ligacdes quimicas de uma
molécula complexa, etc.) apresenta grande
tendéncia de realizar trabalho util sobre as
vizinhancas, que por sua vez podem
converté-lo total ou parcialmente em energia
cinética de suas particulas. J& a energia
cinética acumulada em um sistema (uma
maquina térmica, por exemplo), refletida

dSyniy = 0

dSgise + dSyiz =0

A uma dada temperatura constante, a
variagdo de entropia do sistema depende da
nova ordem molecular de suas particulas
constituintes (tipos de ligagGes quimicas e
interacGes intermoleculares), enquanto que a

dg...
dSsise + q71”2 >0

De acordo com a primeira lei, todo calor
cedido pelo sistema ¢é recebido pela

Vo

somente em sua temperatura elevada, ndo é
capaz de converter-se com eficiéncia maxima
em trabalho realizado sobre as vizinhangas,
tendo em vista que parte do calor que sai da
fonte quente é consumido pela fonte fria sem
qgque haja realizagdo de trabalho util,
diminuindo o rendimento do processo por
conta da variagdo positiva de entropia ao
longo do ciclo.*®%*

Essas sdo as bases fundamentais do
conceito de entropia dos sistemas
termodinamicos, que por sua vez, refletem
diretamente na

espontaneidade/reversibilidade dos
processos  fisico-quimicos, tendo na
desigualdade de Clausius sua principal

interpretacdo.®®*

A desigualdade de Clausius é deduzida a
partir da equacdao fundamental da segunda
lei, em que (dSyniy > 0) para processos
espontaneos e (dS,,i, = 0) para processos

reversiveis, como mostram as equacgGes 1 a
6 1,2,7,8,12

Para processos espontaneos e reversiveis:

(1)
(2)

variagdo de entropia das vizinhangas
depende somente do calor absorvido ou
cedido pelo sistema naquela temperatura.’
Como (dS =dq,e,/T), a equagdo da
segunda lei fica:

(3)

vizinhanca, de modo que (dqui; =
—dq,ise).”® Substituindo-se na equagdo 3:

(4)

(5)
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TdSsist = quiSt

A equacdo 6 é a desigualdade de Clausius,
a qual pode ser relacionada com a equagao
fundamental de outra grandeza
termodinamica definida para predizer a

G=H-TS
Diferenciando a equacgdo 7, tem-se:

dG = dH — d(TS)

Santos, V. P.

(6)

espontaneidade/reversibilidade dos
processos fisico-quimicos, a energia livre de
Gibbs G:"**

(8)

dG = dH —TdS — SdT (9)

Considerando que em condi¢bes de
pressdo constante, tem-se (dH = dq); e que

dG = dq — TdS

em condicbes de temperatura constante
tem-se (SdT = 0), a equagdo de dG fica:

(10)

A equacdo da desigualdade de Clausius (TdS;s+ = dqs;st) pode ser reescrita como:

dCIsist - TdSsist <0

Que se iguala a equagdo da energia livre
de Gibbs em condi¢bes de P (pressdo) e T

dGsist <0

Ou seja, para processos espontaneos a P e
T constantes, a variacdao de energia livre de
Gibbs é menor que zero, ao passo que para
processos reversiveis ou em equilibrio, a
variacdo de energia livre de Gibbs é igual a
zero. Portanto, a grandeza termodindamica
denominada energia livre de Gibbs, que
guando medida por mol de quantidade de
matéria passa a ser uma propriedade
intensiva do sistema, a energia livre de Gibbs

(11)

(temperatura) constantes. Logo:

(12)

molar G, também conhecida como potencial
quimico u, é de grande importancia para a
predicdo da espontaneidade dos processos
fisico-quimicos, bem como para o estudo do
equilibrio, seja o equilibrio fisico entre fases,
o equilibrio quimico de reagGes, ou mesmo o
de processos envolvendo transferéncia de
elétrons, entre outros.”**** Neste sentido, o
principal objetivo desse trabalho é
estabelecer uma relagdo entre as equagdes
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matemadticas da termodinamica e duas de
suas principais aplicagbes: o equilibrio
quimico e a eletroquimica, bem como
apresentar dois ensaios didaticos simples
envolvendo esses dois contelddos basicos da
Quimica.

2. Equilibrio Quimico

A relagdo entre a termodindamica e o
equilibrio quimico da-se a partir da equacao
de estado da energia livre de Gibbs molar, de
acordo com as equacdes 13 a 32:

dG = dE + VdP + PdV — TdS — SdT

Substituindo-se na equacdo 15, as
equacdes da 12 Lei (dE = d§ — PdV) e da 22

dG = TdS — PdV + VdP + PdV — TdS — SdT

Vo

G=H-TS (13)

Substituindo-se na equacao 13, a equacao
de estado da entalpia molar (H = E + PV):

(14)

Obs: T e P sdo propriedades intensivas do
sistema, ou seja, independem da quantidade.
Por isso, ndao necessitam ser escritas como
grandezas molares.

Diferenciando-se a equacao 14:
(15)

Lei (dG = TdS) para o equilibrio:

(16)

Simplificando a equacio 16, chega-se a equacdo de estado de dG:

dG =VdP — SdT

(17)

Que em condi¢Oes de temperatura constante, em que (dT = 0), reduz-se a equacgdo 18:

dG =VdpP

(18)

Substituindo-se na equacdo 18 o valor de V da equacdo de estado dos gases ideais

(PV = RT):

dG = RT®
P

(19)

Integrando dG na equacido 19, entre um valor P° e um valor de P qualquer, tem-se:

f§0d6~=RTf

po

rdb (20)
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G—G°=RTIn (ﬂo) (21)
P
Como (P° = 1 bar), a equagao 21 fica:
G=G°+RTInP (22)

Para uma reacdao quimica geral entre
gases, como a mostrada na equacgdo 23, fora
da condicdo padrao de pressdo, o cdlculo da

variagbo de energia livre de Gibbs AG, do
processo é dado pelas equacdes 24 e 25:*°

aA+bB 2 cC +dD (24)
AG, = 2AGs(produtos) — L AGy(reagentes) (24)
AG, = cAG¢(C) + dAGy(D) — aAGy(A) — bAGr(B) (25)

Como (xA@f = xAG‘j? + xRT In P), a equagdo 25 pode ser reescrita na forma:

AG, = [cAGP(C) + cRT InP¢] + [dAGP (D) + dRT In Pp] — [aAGP (A) + aRT In P4]

~[bAGZ (B) + bRT In Pg] (26)

Reorganizando a equagao 26:

AG, = [cAGP(C) + dAGP (D) — aAGP (A) — bAGR(B)] + cRT InP; + dRT In Py,
—aRTIn P, — bRT In Py

(27)
Que pode ser reescrita como:
AG, = AG? + RTInP§ + RTInPg — RTInP¢ — RT InPg (28)
d
PLP
AG, = AG? + RTIn L2 (29)
Py Pg
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Como se sabe, em uma reag¢do quimica, a
razdo entre o produto das quantidades dos
produtos elevadas aos seus coeficientes
estequiométricos e o produto das
guantidades dos reagentes também elevadas
aos seus coeficientes estequiométricos, como

AG, = AG? + RT1nQ

Quando o equilibrio é atingido, o
quociente de reagdo Q torna-se constante e
passa a ser chamado de constante de
equilibrio K e ndo ha mais variacao liquida da
energia livre de Gibbs do sistema (4G, =
0)"*°. A equacdo 30 torna-se:

0=AG®° +RTInK  (31)

Chegando-se a equacdo fundamental que
relaciona a termodinamica com o equilibrio
guimico:

AG® = —RTInK (32)

3. Eletroquimica

Células eletroquimicas sdo sistemas onde

ocorrem reagdes quimicas envolvendo
transferéncia de elétrons, chamadas de
oxirredugdo, as quais acontecem

espontaneamente em fungao da diferen¢a de
potencial eletroquimico (AE > 0) entre o
catodo (eletrodo onde ocorre a redugdo) e o
anodo (eletrodo onde ocorre a oxidagdo),
convertendo energia quimica acumulada no
sistema em energia elétrica. Por outro lado,
células eletroliticas sdo sistemas onde uma
reacdo ndo espontanea (a decomposicdo da
agua em seus gases constituintes H, e 0,,

dG = dH — d(TS)

dG = d(E + PV) — d(TS)

Vo

aparece na equacdo 29, é denominada
Quociente de Reagdo Q, o qual é utilizado
para acompanhar o grau de avan¢co de uma
dada reacdo até que o equilibrio quimico seja
atingido.'® Assim, a equacao anterior fica:

(30)

por exemplo) ocorre a partir da aplicacdo de
um potencial eletroquimico externo.'®’

A relacdo entre a variacdo de energia livre
de Gibbs da reacdo 4G, e a diferenca de
potencial AE em um sistema eletroquimico,
bem como a influéncia das concentracdes das
espécies quimicas envolvidas no processo no
valor de AE da célula, da-se a partir da
Equagdo de Nernst,*>'® cuja dedugdo é
mostrada a seguir:

Para deduzir a equacdo de Nernst, parte-
se da equacdo que relaciona a variacdao de
energia livre de Gibbs do sistema 4G, e o
guociente de reacdo Q, deduzida
anteriormente na equacgao 30:

AG, = AGC + RT1nQ (30)

A relacdo entre AG e AE é dada a partir
da igualdade termodindmica entre trabalho
eletroquimico W5 € variagdo de energia
livre de Gibbs da reagdo, a qual é obtida
partindo-se da equac¢do de estado da energia
livre de Gibbs (equagdo 7):

G=H-TS (7)

Diferenciando-se a equag¢do anterior e
resolvendo-a:

(33)

(34)
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dG = dE + d(PV) — d(TS)

dG = dq + dw + d(PV) — d(TS)

dG =TdS + dw + PdV + VdP — TdS — SdT

Utilizou-se na equacdo 36 o padrdo
adotado por Atkins’, que considera que a
variacdo de energia do sistema é igual a soma
entre a variacdo de calor e a variacdo de
trabalho, sempre que: dg > O corresponder a
absorcdo de calor pelo sistema; dg < 0
corresponder a liberacdo de calor do sistema;
dw > 0 corresponder a realizacdo de trabalho
pelas vizinhangas sobre o sistema; e dw < 0

dw =

Substituindo na equacdo 37, tem-se:

dG =TdS + (dWexp/cont + AWers) + PAV + VdP — TdS — SdT

dG = TdS — PdV + dw, + PdV + VAP — TdS — SdT

Simplificando a equacdo 40, fica:

dG = dweys + VdP —

Considerando-se que os  sistemas
eletroquimicos, em geral, ocorrem em
condicbes de pressdo e temperatura

constantes, em que (VdP =0) e (—SdT =
0), a equacgdo 41 reduz-se a:

ac = dWelét (42)

Integrando-se a equacgao 42:

dWexp/cont + dWelét

Santos, V. P.

(35)

(36)

(37)

corresponder a realizacdo de trabalho pelo
sistema sobre as vizinhancas.

No caso de sistemas eletroquimicos,
considera-se que existe outro tipo de
trabalho (W,s:) além do trabalho tipico de
expansdo/contragdo (AWexp/cont = —PdV):

(38)

(39)
(40)
SdT (41)
fGGLZn dG = fow AWeiet (43)
AG = Wegt (44)

Como se sabe, trabalho elétrico é obtido a
partir do produto entre a carga elétricaq e a
diferenca de potencial AE, como mostra a
equacao 45:
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Werer = —qAE (45)

A carga elétrica, por sua vez, depende do
numero total de elétrons que flui pelo
sistema eletroquimico, dado pelo produto
entre o nuimero de mols n de elétrons
envolvidos na reagcdo e o numero de
Avogadro N4. Dessa forma, a carga total é
obtida multiplicando-se o numero total de
elétrons pela carga e de cada elétron,
conforme mostra a equacgao 46:

gq=nNye (46)

O produto entre a carga e de um elétron e
o numero de elétrons por mol N4, da a carga
de um mol de elétrons, conhecida como
constante de Faraday F. Logo:

q =nF (47)

A equacdo do trabalho elétrico fica:

Weisr = —NFAE (48)
Como (4G = w,yg), entdo:
AG = —nFAE (49)

Retomando a equacdo 30, que relaciona a
varia¢do de energia livre de Gibbs 4G, com o
quociente de reacao Q, e substituindo-se
pelo valor de AG obtido na equagao 49,
obtém-se:

AG, = AG2 + RTInQ (30)
—nFAE = —nFAE® + RTIn Q (50)
_ .po _RT
AE = AE° ——InQ (51)

Vo

Escrevendo-se a equag¢do 51 em termos
das concentracbes de reagentes e produtos
da reacdo geral dada na equacgdo 23, obtém-
se a equagdo de Nernst:

aA+ bB 2 cC +dD (23)
c d
AE = AE° — X 1n (%) (52)
" \[4]% [B]

4. Metodologia

Foram criados ensaios didaticos para
abordar dois problemas simples presentes na
literatura: no primeiro deles, sobre a relacao
entre a termodindmica e o equilibrio
guimico, um Fisico-Quimico utiliza valores
das constantes de equilibrio de uma reacao
guimica obtidas em diferentes temperaturas,
para indiretamente obter parametros
termodindmicos da reacdo sem a
necessidade de recorrer a medidas
calorimétricas; ja no segundo, um aluno de
Quimica propbe o calculo de AE de uma
célula eletrogquimica de duas maneiras
diferentes, uma delas considerando-a como
sendo constituida por duas semi-reagbes
diferentes e outra a considerando como uma
célula de concentragdo, com duas semi-
reagdes iguais, utilizando para isso a equagdo
de Nernst.

5. Ensaio | - Equilibrio Quimico

Preocupado com o prazo limite para
concluir seu doutorado, um aluno de Fisico-
Quimica necessita obter com urgéncia
medidas calorimétricas para determinar
experimentalmente os valores de variagdo de
entalpia padréo AH® e variacéo de entropia
padriéo AS° da reacdo de decomposicdo do
gas N,O, a gas NO,, foco de estudo de sua
tese. Entretanto, o calorimetro de seu
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laboratério encontra-se quebrado. Entdo, ele
se lembra de que, alguns dias atras, havia
recebido de uma colega sua, da Quimica
Analitica, alguns dados sobre a reagdo de seu
interesse. Entre esses dados, ele encontra
uma tabela de valores da constante de
equilibrio K da reacdo obtidos em diferentes
condicbes de temperatura. Ele sabe que
aqueles dados experimentais podem l|he ser
Uteis, mas ndo faz a menor ideia de como.
Vamos ajuda-lo a utilizar esses dados para
obter os parametros termodinamicos da
reacdo sem a necessidade de recorrer a

Santos, V. P.

medidas colorimétricas, para que ele possa
fechar sua tese e defendé-la a tempo?

A reacdo que é o foco de estudo do aluno
de doutorado é dada a seguir:

NyO4py @ 2NOy (53)

Para a qual, foram obtidos valores da
constante de equilibrio K em diferentes
temperaturas, conforme mostra a Tabela 1.

Tabela 1. Valores de K e log K em funcdo dos valores de T e 1/T para a reacdo de

decomposicao do N,04 a NO,

T(K) K (mol L) 1/T (K'Y log K

282 3,548 x 107 3,55x107 - 1,450
298 9,550 x 107 3,36 x107° -1,020
306 2,588 x 107 3,27x10° -0,587
325 9,204 x 107" 3,08x107 -0,036
343 2,393x10° 2,92x10° 0,379
362 7,998 x 10° 2,76 x 107 0,903

Parte-se da equagdo fundamental que
relaciona a variagao de energia livre padrao
da reagdo AGZ com a constante de equilibrio

K (equagdo 32):

AG? = —RTInK (32)
Como (InK = 2,31logK):
AG? = —2,3RTlogK (54)
_ _ AGY
logK = — 57 IQT (55)

Sabendo-se que para cada valor de T, tem-

se:

AG? = AHS — TAS? (56)

Substituindo na equagdo 55, obtém-se:

_ (AH}-TASY)

logK = 23RT (57)
___AHy 1 AS7
logK = =53¢ (7)+ 73R (58)

A equacdo 58 é a equagdo da reta
(y = ax + b), cujos coeficientes angular a e
linear b sdo constantes e dados por:

_ AHY
23R

(59)
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como é mostrado na Figura 1, obtém-se uma
funcdo linear, cujos coeficientes angular e
(60) linear levam a determina¢do dos valores de
AH? e AS? da reagdo, respectivamente, sem
a necessidade de recorrer a medidas

Portanto, a partir de um grafico de valores calorimétricas.
de (y =logK) em fungdo de (x =1/T),

y=ax+b

= a=-3027,064 K

" b =9,24582

log K

1T (K™

Figura 1. Grdfico de log K em fungédo de 1/T para a reacéo de decomposicdo de N,O, a NO,

Os célculos dos valores de AH? e AS? a  respectivamente:
partir dos coeficientes a e b da reta sdo

a = —3027,064 K
AHS = —a 23R

(61)
AH? = —(—3027,064K) 2,3 8,314 J K 'mol™?
AH? = 57,88 k] mol™1
b =9,24582
AS? = b 2,3R
(62)

AS? = 9,24582 2,3 8,314 ] K 'mol™?!
AS? = 176,80 ] K~ 'mol™?!

. . . ~ ~ 1
Os valores de AH? e AS? obtidos calorimetricamente para a reagdo sdo:
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AHP = 2 AH? (NO,) — AHP (N, 0,)

AH? = 2.33,18 k) mol™* — 9,16 k] mol ™!

AH? = 57,2 k] mol™?

(63)

AS? =2 S°(N0,) — S°(N,0,)

AHP = 2.240,06 ] K 'mol™ — 304,29 ] K~ *mol™?

(64)

AS? = 175,83 ] K~ 'mol™?

A excelente concordancia dos valores de
AH? e AS? da  reagdo, obtidos
calorimetricamente e estimados
graficamente a partir das constantes de
equilibrio em diferentes temperaturas, é um

grande indicativo da influéncia da
termodinamica no estabelecimento do
equilibrio quimico, além de resolver o
problema do aluno de doutorado, que

podera agora defender sua tese a tempo.
6. Ensaio Il - Eletroquimica

Entusiasta sobre o tema eletroquimica,
um aluno de graduagdo em Quimica observa
que uma célula constituida por duas semi-
reacdes de eletrodo diferentes: Ag/Ag* no
catodo e Ag/AgBr no anodo, e que possui
um valor de potencial padrdo de célula AE®
positivo, apresenta o mesmo metal (Ag) na
composi¢do dos dois eletrodos, bem como
ions Ag?*, ainda que em quantidades
diferentes, nas solugdes em contato com

Ag* o T 17 = Aggs)

AgBT(S) +1le” —> Ag(s) + BT'_(aq)

ambos os eletrodos. Nestas circunstancias, o
aluno se questiona se essa ndo poderia ser
considerada uma célula de concentracao, ou
seja, que tenha eletrodos e ions em solucao
em comum, e que apresente AE > 0 devido
somente a diferenca de concentracdo de ions
entre o catodo e o anodo, ja que para esse
sistema, AE° = 0. Vamos ajuda-lo nesta
demonstragdo, utilizando a equacdo de
Nernst?

A célula eletroquimica descrita neste
ensaio, representada na Figura 2, é
constituida por dois eletrodos de prata
diferentes, um de Ag/Ag®t e outro de
Ag/AgBr, sendo que o primeiro eletrodo (o
catodo) esta mergulhado em uma solugdo 1,0
mol L de Ag™ e o segundo (o anodo) estd
mergulhado em uma solugdo 1,0 mol L™ de
Br~.

O calculo da diferenca de potencial
padrdo da célula AE® é realizado a partir da
combinagdo das semi-rea¢des dos eletrodos,
segundo o método a seguir:**®

0, =+0,799V (65)

ES,; = +0,070V (66)
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Vq

AE

l_ Ponte Salina —

A9, Ag;
— Br

(aq)

Figura 2. Célula eletroquimica constituida por um eletrodo de Ag/Ag" e outro de Ag/AgBr

A semi-reacdo com maior potencial
padrdo de reducdo é a que tem preferéncia
pelo elétron e constituird o citodo (onde
ocorre a reducdo); ja a semi-reacdo com

Cdtodo:

Anodo:

A reacdo global do processo é dada pela
soma das semi-reagdes, assim como a
diferenca de potencial padrdo da célula é

Ag+(aq) + Br~(aq) @ AgBry

AEO = Eﬁed + 0

oxi

AE® = 40,799V + (0,070 V)

AE° = 0,729V

Substituindo-se esse valor na equagao de
Nernst (equagdo 51), calcula-se AE da célula,
gue ¢é igual a AE° porque foram utilizadas

Ag+(aq) +1le” —> Ag(s)

Ag(s) + Br™ (aq) = AgBr(s) + 1le” ES,; = —0,070V

menor potencial padrdo de reducdo é a que
perde o elétron e constituirda o anodo (onde
ocorre a oxidacdo), invertendo-se assim a
equacdo e o sinal de seu potencial padrao:

0 =+0,799V (67)

(68)

obtida pela soma dos potenciais padrdes das
semi-reacdes de oxidagao e de reducgao:

(69)

(70)

concentracdes padrdes das solucdes de Ag™
eBr—:
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RT
AE = AE° ——1InQ
nkF

RT
AE = AE° ——ln(
nF

[Ag*][Br~]

Santos, V. P.

(51)

) (71)

RT
AE = 0,729V — —ln(
nkF

AE =0,729V -0

AE = 0,729V

Por outro lado, a célula eletroquimica em
questdo, por possuir o metal Ag tanto na
composicdo do catodo quanto do anodo,
bem como concentracdes diferentes de ions
Ag* nas solugbes em contato com ambos os
eletrodos, pode ser considerada uma célula
de concentracdo, a qual, embora seja

Cdtodo: Ag+(aq) +1e” - Ag(s

Anodo: Ag(s) = Ag+(aq) + 1le”

A equagado global da célula fica:

Ag+(cétodo) 2 Ag+(énodo)

AE° =0

A equacdo da célula mostra que, se as
concentracdes de ions Ag* no catodo e no
anodo fossem iguais, ndo haveria fluxo de
elétrons no sistema e o processo estaria em
equilibrio (AE = 0). Como as concentragées
de ions Ag* nos dois eletrodos sdo
diferentes, a célula apresenta (4E > 0), o
qual é calculado a partir da equacgdo de

RT
AE = AE° ——InQ
nkF

1
1,0 mol L71.1,0 mol L‘1>

constituida por duas semi-reacGes iguais e
tenha AE° = 0, apresenta AE > 0 devido a
diferenca de concentra¢do dos ions Ag*t nos
dois eletrodos.

Combinando-se as duas semi-reagdes
iguais para obter a reacdo global da célula:

ES,; = 40,799V (72)

0. =—0,799V (73)

(74)

Nernst. Enquanto os ions Ag* no catodo sdo

considerados reagentes por serem
consumidos durante a redugdo a Ag
metdlico, os fons Ag*no 4&nodo sdo
considerados produtos porque sdo

produzidos durante a oxidacdao de
metalico. A equacdo de Nernst fica:

Ag

(51)
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RT Agt]a
AE = AE° — —ln<[ g+](anodo)>
nF [Ag ](cétodo)

Enquanto a concentracdo de Ag™ utilizada
no catodo é 1,0 mol L, a concentracdo de
Ag™ livre em solucdo no anodo é regida pela
constante do produto de solubilidade K pg do

Kps = [Ag*][Br~]

Vo

(75)

sal AgBr formado, em contato com uma
solucdo 1,0 mol L* de Br~, a partir da
equagao 76:

(76)

5,49.107"% mol® L% = [Ag*](anodo) - 1,0 mol L™*

[A9* ] ¢anodoy = 549 .1071 mol L1

Substituindo-se os valores de concentracdo dos ions Ag* no citodo e no anodo, na

equacao de Nernst:

8,314 J K 'mol™'. 298,15 K

(77)

AE =0 —
1.96484 C mol~1
AE = 0,729V
A diferenca de potencial da célula,

calculada tanto pelo método das semi-
reagOes diferentes, quanto pelo método da
célula de concentragdo, cujo AE° =0,
apresenta o mesmo valor, demonstrando a
validade da equacdo de Nernst e da
termodindmica no estudo do equilibrio em
processos eletroquimicos e confirmando a
suposicdo do aluno de Quimica. O mesmo
raciocinio é valido para outros pares de semi-
reagdes que tenham em comum o mesmo
fon em solugdo em concentragdes diferentes
no catodo e no anodo, podendo-se citar

como exemplos: Cu|Cu?*||Cu|Cu(0OH),;
H,|H*||H;|H,0; 0,|0H~||0,|H,0; entre
outros.

7. Conclusao

O presente trabalho introduziu ensaios
didaticos envolvendo duas das principais

549.10713 mol L1
n 1.0 mol L1

aplicagdes da termodinamica, o equilibrio
guimico e a eletroquimica, com o objetivo de
demonstrar a validade de suas equagles
nesses dois temas fundamentais da Quimica.
No primeiro ensaio, um Fisico-quimico
utilizou dados de constantes de equilibrio de
uma reagdo em diferentes temperaturas para
obter parametros termodinamicos da reacdo
sem a necessidade de recorrer a medidas
calorimétricas. J& no segundo ensaio, um
estudante de Quimica abordou uma célula
eletroquimica, com eletrodos iguais e um ion
em comum em solucdo, de duas maneiras
diferentes para calcular seu valor de AE:
como sendo constituida por duas semi-
reacoes diferentes ou considerando-a como
uma célula de concentragdao com duas semi-
reagdes iguais, cujo valor de AE > 0 deu-se a
partir da diferenga de concentragdo do ion
comum entre as solu¢cdes do catodo e do
anodo.
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