
Células eletroquímicas

Pilhas galvânicas: eletricidade produzida em
consequência de uma reação espontânea

Células eletrolíticas: reação não-espontânea
impelida por uma fonte externa de corrente 



Importância do assunto

• Grande crescimento
– Telefones celulares, computadores, 

equipamentos digitais
• Veículos híbridos

– Bateria/combustível
• Pilhas de combustível

– Veículos elétricos





Tipos de eletrodos

metal/íon
M(s)|M+(aq)

metal/
sal insolúvel
M(s)|MX(s)|X-(aq)

metal/gas
Pt(s)|X2(g)|X+(aq)

metal/ 
par redox
Pt(s)|M+(aq),M2+(aq)



Tipos de eletrodos



Reação espontânea

Por onde
entram elétrons
na célula

Por onde saem
elétrons da
célula

Para onde vão
espécies
oxidadas do 
eletrólito

Para onde vão
espécies
reduzidas do 
eletrólito



Reação provocada por
uma fonte externa



Tipos de pilhas: 
pilha com junção
líquida (notação ||)

Problema: o 
potencial de junção
líquida



Pilha com ponte
salina

O problema do 
potencial de junção
líquida é 
minimizado 
(~1-2 mV) porque
são criadas duas
junções em
oposição.



Tipos de pilhas: 
pilha com eletrodo
de gas

O potencial
também depende
da pressão do gas



Eletrodo de vidro
(separado do eletrodo de referência)

Membrana de vidro



Eletrodo de vidro (combinado)



∆rG = -νFE

A energia de Gibbs de uma reação
eletroquímica é proporcional ao
potencial da pilha.

Tipicamente, 

100kJ/mol≈1.9,6.104C/mol.1V



Relação entre G e E

• O trabalho máximo que pode ser obtido de 
qualquer sistema P,T é: we,max = ∆G
– é diferente do trabalho de expansão PdV

• dG= ∆rG dξ e dwe= ∆rG dξ
• Quando a reação avança dξ, são transferidos ν dξ

moles de elétrons entre os eletrodos, portanto a 
carga total transferida é –νeNAdξ= -νFdξ

• O trabalho (gasto ou produzido) nessa
transferência é dwe=-νEFdξ=dG



Equação de Nernst
• ∆rG = -νFE
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Potencial em uma pilha de 
concentração

• M|M2+(aq,L)|| M2+(aq,R)|M
• Reação da pilha: 

M2+(aq,R)→M2+(aq,L)
• Q=aL/aR    ν=2
• Se o eletrodo da direita for o mais

concentrado, será também o mais
positivo

• Q<1, E>0, ∆rG <0
• A tendência espontânea é a 

passagem de sal para a esquerda
– Cu é oxidado à esquerda, reduzido à

direita e SO4
2- difunde para a 

esquerda

Cu

CuSO4(aq)CuSO4(aq)

Cu

Cobre

Cobre

Solução de 
sulfato de 
cobre (II)

Solução de 
sulfato de 
cobre (II)



Sinais
• M|M+(aq,L)|| M+(aq,R)|M

– M+(aq,R)+e→M
– M+(aq,L)+e→M

• (direita-esquerda): 
– M+(aq,R) →M+(aq,L)

• Q=aL/aR
• Se Q<1, 

– E>0
• ∆rG <0, o aumento da concentração de sal na esquerda é um 

processo espontâneo (de acordo com o que ocorreria por
simples difusão).
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Se a concentração em R é maior, 
o eletrodo R é positivo



Potenciais padrão

• Eletrodo padrão de hidrogênio é a 
referência

• Exemplo: potencial padrão do par Ag+/Ag: 
mede-se uma pilha formada por um eletrodo
de prata e um eletrodo de hidrogênio
– Pt(s)|H2(g)|H+(aq)||Ag+(aq)|Ag(s)
– Eo(Ag+|Ag) = 0,80 V



Exemplo:
Determinação da fem 

padrão de uma pilha:

1) Mede-se potenciais
em diferentes valores
de b

2) Extrapola-se para 
b/bo =0

Tem algo a ver com 
Debye-Huckel?



Eletrodo de membrana


