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RESUMO 

Munhos, R. L.Estudo da Cinética e Mecanismos da Reação de Oxidação de 

Dióxido de Enxofre sobre Eletrodos de Au e Pt. 2020. p.90. Dissertação - 

Programa de Pós-Graduação em Química. Instituto de Química, Universidade 

de São Paulo, São Paulo. 

 

 A demanda energética mundial cresce continuamente, atualmente 

suprida por combustíveis fósseis que, além de emitirem CO2, também emitem 

os poluentes SO2 e NOx. Portanto, a busca por fontes de energia mais limpas e 

renováveis, tal a qual a eólica e fotovoltaica, é requisito fundamental. Podendo 

ser inconstantes e produzir além da demanda instantânea, essas fontes 

energéticas requerem formas de armazenamento para sua utilização posterior: 

através da geração de combustíveis solares, como o H2, que tem uma 

densidade energética superior à de combustíveis fósseis e produz apenas 

água. Porém, fabricá-lo a partir da água demanda um alto potencial 

termodinâmico e apresenta limitação cinética pela reação de desprendimento 

de oxigênio (RDO), podendo ser substituída pela reação de oxidação de SO2 

(ROSO2), mitigando-se ambos os problemas e transformando um poluente em 

três importantes insumos industriais: H2SO4, H2, e energia solar armazenada. A 

ROSO2 há muito tempo está pesente na literatura, porém com diversos 

conflitos no que concerne a mecanismo e catalisadores. Estudou-se a ROSO2 

sobre Au e Pt através de técnicas de eletroquímica clássica e 

espectroeletroquímica na região do infravermelho (IV). Observando-se, para o 

eletrodo de Pt, que o SO2 adsorve preferencialmente sobre Pt metálica e é 

oxidado por PtO e PtOH, tendo como intermediários, observados por IV, SO3 e 

S2O6
2-. Para o eletrodo de Au, o comportamento eletroquímico mostrou-se 

totalmente distinto, com o aparecimento de uma região de biestabilidade nos 

perfis j/E, além de oscilações galvanostáticas e potenciostáticas. Observou-se 

os mesmo intermedários da Pt mais o S2O5
2- na superfície do eletrodo e 

Au(SO3) em solução, espécie produto da corrosão da superfície. Seu 

aparecimento é influenciado pela caotropicidade que seleciona conformações 

de adsorção do SO2 e a estrutura interfacial da água.  

 

 

Palavras-chave: SO2; Eletro-oxidação; Eletrocatálise; Dinâmica não-linear  



 
 

ABSTRACT 

 

Munhos, R. L. Kinetic and Mechanistic Study of Sulfur Dioxide Oxidation 

Reaction on Au and Pt Electrodes. 2020. 90p. Masters Thesis–

GraduateProgram in Chemistry. Instituto de Química, Universidade de São 

Paulo, São Paulo. 

 

 

 The world energetic demand grows continuously, which is supplied by 

fossil fuels, besides CO2, contributes to the pollutants SO2 and NOX. Therefore, 

the search for cleaner and renewable energy sources, like eolic and 

photovoltaic, it is fundamental. These sources could be inconstant and produce 

ahead of the instantaneous demand, requiring new storage forms to 

subsequent uses: over the generation of solar fuels, like H2, that has a superior 

energetic density than fossil fuels and produces only water. But, make it from 

water, demands high thermodynamic potential and it is kinetically limited by 

oxygen evolution reaction (OER), that could be replaced by SO2 oxidation 

reaction (SO2OR), mitigating both problems and transforming a pollutant in 

three important industrial raws: H2, H2SO4 and storing the excedent energy in 

solar fuel form. The SO2OR has been present a long time ago in literature, but it 

has some conflicts in what concerns to mechanisms and catalysts. SO2OR was 

studied on Au and Pt through classical electrochemical techniques and infrared 

spectroelectrochemistry. For Pt electrode was observed that SO2 adsorbs 

preferentially on metallic Pt and it is oxidized by PtO and PtOH. The 

intermediates observed by Infrared were SO3 and S2O6
2-. To the Au electrode, 

the electrochemical behavior showed itself totally distinct; it was appearing a 

bistability region in the j/E profile, and the appearance of galvanostatic and 

potentiostatic oscillations. It was observed the same intermediates than on Pt 

plus S2O5
2- on surface and Au(SO3) in solution, the last species is a 

characteristic product of electrode corrosion. The manifestation of all these 

species  is influenced by chaotropicity of the system, which selects the 

adsorption conformations of SO2 and the water interfacial structure. 

 

 

Keywords: SO2; Electro-oxidation; Electrocatalysis; Non-linear Dynamics 
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1. INTRODUÇÃO 

O consumo mundial de energia em 2017 foi de 1.58 × 1014 kWh, sendo 

87% advindos de combustíveis fósseis.1 Essas fontes, compostas 

majoritariamente por hidrocarbonetos, possuem impurezas de espécies 

contendo Nitrogênio e Enxofre. Fontes de energia geram diversos impactos 

ambientais, desde a extração até seu consumo, sendo a última etapa a 

liberação direta para atmosfera de espécies oxidadas, como CO2, CO, NOX e 

SO2. Os óxidos de N e S são capazes de gerar poluentes troposféricos 

secundários tal qual O3 e SO3,2 contribuindo para efeitos deletéricos à saúde e 

ao ambiente.  

Dentre os poluentes sulforados, destaca-se o SO2, produzido numa taxa 

de 120 Mt ao ano.3,4 A presença desse óxido na atmosfera é prejudicial à 

saúde humana em concentrações a partir de 20 µg m-3 por um perído de 24 h,5 

sendo 500 µg m-3 suficientes para causar a morte.2 Esse gás causa irritação do 

trato e das vias respiratórias, principalmente, as superiores, promovendo 

infecção tecidual e aumento da produção de muco.6 

Com esse cenário, mudanças nas fontes e veículos de energia, para 

algo mais ambientalmente favorável, é altamente desejável. Para tanto, 

alternativas renováveis de energia de baixo impacto ambiental, principalmente 

com relação à menor ou nenhuma emissão de poluentes, e que sejam 

abundantes, são o objetivo. Nesses aspectos encaixam-se eólica, fotovoltaica, 

geotérmica e maremotriz, entre outras.7 Dessa forma, o uso da energia solar, 

fotovoltaica e eólica, tornam-se muito atrativas, por serem renováveis, 
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amplamente disponíveis e limpas, por não emitirem gases do efeito estufa e 

resíduos durante a produção de energia elétrica.  

Portanto, é esperado o aumento da participação de fontes solares de 

energia em matrizes energéticas regionais. No Brasil, opera-se com 1,4% da 

capacidade total advinda de fontes eólicas, cuja participação se iniciou em 

2010 e cresce exponecialmente desde então. A energia fotovoltaica 

apresentou-se em 2018, ano de início de sua operação, com 0,1% do total 

nacional.8 O avanço de pesquisas nessas áreas facilita sua aplicação em 

escalas cada vez maiores, diversificando as matrizes energéticas e diminuindo 

a dependência de combustíveis fósseis.8 Porém, as fontes solares são capazes 

de produzir mais energia do que o imediatamente necessário ou incapazes de 

produzir continuamente (períodos sem sol ou durante calmarias), tornando-se 

importante a utilização de meios de armazenamento, que garantam o 

abastecimento, seja de modo elétrico, como em capacitores; eletroquímico, 

como em baterias; ou químico, como nos chamados combustíveis solares.9,10 

Dentre esses combustíveis, o gás hidrogênio destaca-se por ser uma molécula 

de alta densidade energética quando comparada a combustíveis de fontes 

fósseis. Além disso, o H2 apresenta uma oxidação livre de produtos laterais 

poluentes.10,11 Por esse motivo, desde 1969, vêm-se desenvolvendo os 

conceitos para seu uso como vetor de energia, sendo comparável à energia 

elétrica.12 

As formas de obtenção do H2 atualmente dependem de transformações 

químicas que usam como fonte de Hidrogênio compostos orgânicos (reforma 

de hidrocarbonetos, por exemplo),13 ou eletrólise da água. Ou seja, acoplar as 

fontes renováveis de energia (eólica, fotovoltaica e outras) a uma 
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transformação química que armazene a energia na ligação da molécula de H2 é 

a atual necessidade mundial por veículos de energia que não afetem 

negativamente o meio ambiente. 

A eletrólise da água é um processo  que no cátodo ocorre a reação de 

desprendimentode hidrogênio (RDH) e no ânodo a reação de 

desprendimentode oxigênio (RDO) e. O processo limitante para a produção de 

H2 por esse método, tanto em meio alcalino quanto em ácido, é a RDO, cujos 

eletrodos atingem o limite de densidade de corrente muito rapidamente.14 

Como a limitação é a atividade do catalisador, sua otimização para a 

oxidação da água é foco de grande parte das pesquisas nessa área.7,15–17 A 

liga de NiV foi demonstrada como o catalisador mais ativo utilizado 

industrialmente para a oxidação da água, atingindo uma densidade de corrente 

de j = 10 mA cm-2.15 

Para a quebra da H2O existe a demanda de um potencial termodinâmico 

elevado, Eo = 1,23V e é limitada cineticamente pela RDO. Portanto, um método 

capaz de armazenar mais eficientemente a energia deve abarcar a redução da 

água utilizando uma reação de oxidação cineticamente mais favorecida que a 

RDO. 

Nos anos 1970 a Westinghouse Electric Corporation desenvolveu um 

método termoquímico que acopla a produção de gás hidrogênio com a 

oxidação de SO2.18 Esse método conhecido como ciclo híbrido do enxofre foi 

inovador ao ser uma alternativa à obtenção de hidorgênio a partir de 

compostos orgânicos, no entanto ainda depende de grande demanda 

energética para elevar a temperatura de operação acima dos 800 ºC.9,10,18,19 
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Em síntese, a produção de H2 a partir da eletrólise da água é limitada 

cineticamente pela RDO, portanto, a substituição dessa reação de oxidação por 

outra é interessante. A possibilidade da utilização de um poluente, como o SO2, 

para esse tipo de procedimento torna essa ideia ainda mais atrativa. Assim, a 

eletroxidação de SO2 à temperatura ambiente, acoplada à eletrólise da água é 

promissora para o armazenamento do excedente energético em moléculas de 

H2. Além de requerer, teoricamente, 24% menos energia elétrica do que a 

eletrólise convencional da água.20 

A reação de oxidação do SO2 (ROSO2) possui potencial termodinâmico 

Eo = 0,16 V, produzindo H2SO4, um importante insumo industrial e a 

contrarreação de redução é síntese de H2, portanto armazenando energia 

quimicamente e utilizando um poluente com reagente. 

1.1 ROSO2 

O SO2 é um composto oxidante presente como contaminante em muitos 

gases industriais, em especial nos derivados de petróleo.2,21 A presença desse 

composto acelera a degradação dos dutos de transporte, causando prejuízos à 

indústria.21 Por conta disso, diversos estudos22–24 visaram a remoção desse 

composto da fase gasosa através de seu processo de adsorção e posterior 

oxidação sobre um catalisador. Dessa maneira, o estudo das reações 

envolvendo SO2 são importantes tanto por ser contaminante em gases 

industriais, quando por causar processos corrosivos nas vias e equipamentos 

que utilizam os gases contaminados na dimensão de µg m-3.21 Além de ser 

tóxico à saúde humana na mesma ordem de grandeza de concentração. 

A equação química global da ROSO2 é descrita pela Equação 1, onde 

ocorre a total passagem de S(IV) a S(VI): 
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SO2 (aq) + 4 H2O(l)  →  SO4 (aq)
2− +  2 H3O(aq)

+ +  2e− Eº = 0,157 V   (1) 

Zhdanov25 em seu trabalho de revisão, compilou as principais 

informações sobre a ROSO2, mostrando que essa reação, quando processada 

em meio alcalino, formava dois íons SO4
2- e S2O6

2-, sendo que a formação do 

S2O6
2- não seria afetada pela concentração de SO2. Identificaram25 também, 

que para reações em meio ácido, o H2SO4 era produzido com rendimento entre 

80% e 90%.25 Quando a ROSO2 ocorria sobre o eletrodo de Pt, ela iniciava-se 

num potencial mais negativo (0,70 VRHE) que os processos de adsorção de 

oxigênio (1,30 VRHE) e em potenciais mais positivos ocorria uma inibição da 

ROSO2 pela passivação do eletrodo por ação dos óxidos gerados na 

superfície.25 Foram propostos dois mecanismos reacionais (Mecanismos 1 e 2). 

 

SO2 → SO2
+ + e− 

SO2
+ + 2 H2O →  HSO3 + H3O+ 

HSO3  →  HSO3
+ + e− 

HSO3
+ + 2 H2O → H2SO4 + H3O+ 

Mecanismo 1 

Pt + H2SO3  →  PtH2SO3 

PtH2SO3  →  PtSO3 +  2 H+ + 2 e− 

Pt + H2O → PtOH + H+ + e− 

PtSO3 + H2O  → Pt +  HSO4
− + H+ 

Mecanismo 2 

 

Appleby e Pichon26 descreveram como complexa a ROSO2 em soluções 

com diferentes concentrações do eletrólito suporte, H2SO4. Classificaram-na 

como irreversível e com cinética de segunda ordem, além de dependente do 

pH. Identificaram que a etapa determinante da velocidade da reação é a 

formação do ditionato (equação 2) e obedecia à isoterma de Temkin,26,27 como 

também sugerido por Zhdanov.25 
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2 H2SO3 (ads)
+  →  H2S2O6 (ads) +  2 H+         (2) 

 Da equação 2, o ditionato protonado sofreria desproporcionamento 

gerando o produto final e o reagente (equação 3). 

H2S2O6 (ads)  →  SO2  +  H2SO4        (3) 

Appleby e Pichon26 concluíram que a atividade da água somente afeta a 

cinética reacional quando a concentração de ácido é maior que 50%V/V.26 

Quando forçaram a convecção do meio reacional, perceberam que a corrente 

era limitada pelo transporte de massa tanto da  H2O como do SO2, mostrando 

também uma etapa independente do potencial (Equação 4), que foi sugerida 

como de natureza química. 

SO2  +  MO  →  SO3      (4) 

Também observaram uma diminuição da ordem de reação em relação 

ao SO2 com a elevação da pressão parcial desse gás a valores maiores que 1 

atm. Fato que estraria relacionado com a adsroção do intermediário reacional 

ditionato segundo a isoterma de Temkin (Equação 2), que, sob altas pressões 

de SO2, formaria um recobrimento superficial completo, levando à diminuição 

do ΔGads linearmente com o aumento do recobrimento anódico do eletrodo, 

alterando a etapa de transferência eletrônica de irreversível para 

pseudorreversível. 

O perfil j/E encontrado por Appleby e Pichon26 apresentou dois picos de 

oxidação, um em 0,70 VERH, proporcional à concentração de SO2 e à raiz 

quadrada da velocidade de varredura, atribuído à adsorção do SO2 que seria 

limitada pelo transporte de massa. O segundo, observado em 1,20 VERH, 
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mesmo potencial de formação dos óxidos de Pt, cuja intensidade foi observada 

como linearmente dependente da velocidade de varredura e o potencial no qual 

ocorre, como constante. Classificaram, portanto, como um pico 

pseudocapacitivo relacionado à concentração superficial de reagente 

adsorvido. Dessa maneira, após a formação de PtO a etapa posterior seria 

química (equação 4).26 Para tanto a Pt seria primeiramente oxidada segundo o 

mecanismo 3 e o oxigênio adsorvido, se comportaria segundo modelo de 

adsorção de Langmuir, indicação experimental para esse mecanismo.26 

Pt +  H2O → PtOH +  H+ +  e− 

PtOH → PtO +  H+ +  e− 

PtO + SO2  → PtSO3 

PtSO3 + H2O → Pt + H2SO4 

Mecanismo 3 

Caso a adsorção seguisse o modelo de Temkin, logo a espécie 

adsorvida seriao H2SO3
+, como proposto por Zhdanov25, Samec e Weber28, e 

não o oxigênio que formaria PtO como o proposto pelo mecanismo 3, teria-se, 

portanto, o Mecanismo 4 para ROSO2.26 As diferenças observadas pelos 

autores com relação à isoterma de adsorção, se justificam pelas condições 

experimentais utilizadas, que Samec e Weber28 utilizaram soluções de H2SO4 

diluídas, na ordem de 10-3 mol L-1 e identificaram a adsorção seguindo o 

modelo de Temkin; Appleby e Picchon26 utilizaram soluções de 0,5 mol.L-1, 

identificando o sistema com a isoterma de Lagmuir. As disferentes 

concentrações do eletrólito suporte foram de capazes de influenciar sobre o 
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mecanismo reacional, já que havia distinções entre a força iônica, viscosidade 

e caotropicodade dos sistemas estudados por ambos grupos. 

SO2 + H2O (ou H2SO3) →  H2SO3
+

(ads)
+ e− 

2 H2SO3 (ads)
+  →  H2S2O6 +  2 H+ 

H2S2O6  →  SO2 + H2SO4 

Mecanismo 4 

A última etapa do mecanismo 4 foi proposta pelo reaparecimento do 

odor de SO2 após algum tempo depois da finalização do experimento, etapa 

também identificada por Zhdanov25 (equação 3). O ditionato foi sugerido como 

um produto estável da reação a altos valores de pH, pois em meios mais 

básicos o H2S2O6 apresentaria uma menor taxa de desproporcionamento, logo 

o cheiro de SO2 resultante dessa reação era menos intenso. 

 Appleby e Pichon26 identificaram o mecanismo predominate para cada 

situação experimental analisando o modelo de adsorção, caso seguisse o 

modelo de Lagmuir o mecanismo 3 ocorreria, caso fosse a isoterma de Temkin, 

ocorreria o mecanismo 4. 

Lu e Ammon29 também estudaram a ROSO2 e identificaram o Pd e seu 

óxido como melhores catalisadores que a Pt. Identificaram também que a 

corrente anódica seria inversamente proporcional ao aumento da temperatura, 

porém, sem alterar o mecanismo. Além disso, verificaram que o início da 

reação seria dependente da adsorção de oxigênio. Perceberam que a 

concentração do eletrólito suporte, H2SO4, era crucial para a eficiência da 

reação e, consequentemente, do rendimento da RDH. 
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A diminuição da corrente anódica com o aumento da temperatura ocorria 

devido ao decréscimo da solubilidade do SO2.29 O aparecimento de um pico 

anódico (0,98 VERH) foi atribuido à adsorção de oxigênio para geração de 

óxidos. O aparecimento dessas espécies seria o responsável pelo decaimento 

da corrente a zero a potenciais mais positivos que 1,40 VERH, devido ao 

bloqueio dos sítios de adsorção. A atividade para ROSO2 é recuperada após a 

eletroredução de parte do PtO e readsorção de outras espécies contendo 

oxigênio, como o SO2, essencial para o processo. 

Esse equilíbrio entre a oxidação e redução de Pt promove, segundo os 

autores, o início da ROSO2 em 0,55 VERH pela adsorção de água na superfície 

do eletrodo promovendo a formação do filme de PtO em 0,98 VERH, que 

recobriria parcialmente a superfície inibindo a ROSO2.29 Ou que a inibição da 

reação ocorreria pela adsorção de SO2 que dificultaria a formação do 

intermediário reacional PtO, por competição de sítio ativo.29 

Ao estudarem o eletrodo de Pd,29 verificaram que a dinâmica seria 

semelhante ao eletrodo Pt, porém, o agente oxidante, PdO não envenenaria a 

superfície. 

Lu e Ammon20 também estudaram ROSO2 em eletrolisador, utilizando o 

eletrodo de Pd como padrão e comparando com a atividade de outros eletrodos 

metálicos. Comprovaram a superioridade do Pd frente aos outros metais e 

concluíram que Pt, Au e Ru apresentaram atividades próximas e Ir, Re e Rh 

seriam relativamente inativos para ROSO2. Medindo a densidade de corrente 

para potenciais entre 0,50 VERH e 1,00 VERH e fazendo um gráfico de Tafel (E 

vs. log j), propuseram, basedos na inclinação da reta obtida, que os metais 

estudados, com exceção do Rh dependeriam da etapa preliminar de adsorção 
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de espécies oxigenadas (H2O ou SO2) e que a etapa determinante da reação 

era a própria oxidação do SO2 (última etapa do mecanismo 5, onde M 

representa o sítio ativo na superfície do eletrodo), em uma solução de H2SO4 

40%V/V e saturada com SO2. 

M +  H2O → MOH + H+ + e− 

MOH →  MO +  H+ + e− 

SO2 + H2O + MO → H2SO4 +  M 

Mecanismo 5 

Como as inclinações de Tafel mostraram-se constantes no intervalo de 

temperaturas entre 25 ºC e 90 ºC para o eletrodo de Pd, os autores concluíram 

que o mecanismo da ROSO2 é independe da temperatura.20 Com esses dados 

também calcularam a energia de ativação da ROSO2 em eletrodo de Pd, 25 

kcal.mol-1,  que ao compararem com a energia de ativação da reação de 

desprendimento de oxigênio, 18 kcal.mol-1, concluíram que a ROSO2 é 

altamente irreversível por apresentar um sobrepotencial mais positivo que a 

RDO.20
 

Ao variar a concentração do eletrólito suporte, H2SO4, verificaram que 

para baixas concentrações a atividade do catalisador era menor. Para explicar 

esse dado, assumiram como etapa determinante da reação a formação do 

ácido ditiônico (H2S2O6, mecanismo 4), baseando-se no previsto por outros 

trabalhos.25,30 Concluíram, portanto, que o ditionato formava-se apenas em  

concentrações relativamente baixas de eletrólito, para altas concentrações o 

mecanismo reacional deveria ser tal qual descrito pelo mecanismo 5. 
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Por análise de espectrometria de massa, analisaram a pureza do gás H2 

produzido na contrarreação, encontrando uma pureza de 98,7%. Como 

impureza identificaram a presença de H2S e SO2.20 

Persson e Leygraf31 estudaram a corrosão de Cu pelo SO2 e 

propuseram que a equação (1) ocorreria em duas etapas, sendo a primeira 

uma transferência eletrônica oxidando SO2 a SO3 (Equação 5) e posteriormente 

uma etapa de hidratação (Equação 6), gerando o produto final, H2SO4. 

SO2 (ads) + H2O(l)  →  SO3 (ads) + 2 H(aq)
+ + 2 e−  (5) 

SO3 (ads) + H2O(l)  → H2SO4 (aq)    (6) 

 Os mesmos autores publicaram32 um estudo mais aprofundado sobre a 

ROSO2 e a importância da interação entre H2O, SO2 e a respectiva superfície 

do catalisador. A coordenação do SO2 com a superfície metálica poderia 

acontecer através do átomo de S, do O ou de ambos simultaneamente, 

dependendo do catalisador utilizado. A ROSO2 dependeria da adsorção 

simultânea do SO2 e da H2O conforme proposto na Equação 7, com a 

formação do ânion bisulfito coordenado ao metal interfacial, que precipitaria da 

superfície oxidada, formando produtos de corrosão, como proposto pela última 

etapa do mecanismo 6. 

SO2 (ads) + H2O(l)  →  HSO3 (ads)
− +  H(aq)

+   (7) 

SO2 (g) → SO2 (aq) 

SO2 (aq)  →  HSO3 
− + H+ 

MOH + HSO3 
− → MSO3 

− + H2O(l) 
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MSO3 
−  → MSO3 (aq) + e− 

Mecanismo 6 

A reação apresentada na Equação 7 também seria a etapa prévia à 

oxidação a sulfato pelos óxidos metálicos. Segundo os autores,32 a adsorção 

de oxigênio, para a oxidação do metal, e a de bisulfito competem, sendo que o 

último seria favorecido com o aumento do tempo de exposição da superfície ao 

SO2. A formação de uma camada de produtos de corrosão também diminuiria a 

taxa de adsorção de SO2 na superfície do catalisador.32 

Os autores também investigaram a atividade de outros metais Ni e Zn, 

além do Cu.31,32 Esses três mostraram um equilíbrio entre SO2(aq) presente no 

seio da solução e o bisulfito adsorvido na superfície. A formação de uma 

monocamada da espécie eletroativa na superfície seria explicada pela 

substituição da hidroxila pelo bisulfito (Equação 8). Propôs-se que a formação 

de um complexo trans entre o metal e o bifulfito, Figura 1, ocorreria 

simultaneamente ao destacamento do metal da superfície. A orientação trans é 

quimicamente mais estável, pois mantém o mais distante possível as cargas 

negativas dos ligantes, fato que ajuda a explicar a estabilidade adquirida pelo 

complexo resultante, induzindo a saída do átomo metálico da superfície do 

eletrodo. A diminuição do processo corrosivo com o passar do tempo estaria 

ligada à formação de uma camada de produtos de corrosão que passivariam a 

superfície. 

M − OH(ads) + HSO3
− →  M − HSO3 + OH−  (8) 
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Figura 1 - Trans-[Cu(HSO3
-)2(H2O)2]1-, onde a esfera laranja representa o Cu(II), as amarelas o S, as 

vermelhas O e cinzas H. A coordenação entre Cu e S podem ser de esfera inerna, ligações 

covalentes tal qual representado ou de de esfera externa, atração eletrostática.  

Os autores também verificaram que a adsorção é dependente do 

catalizador utilizado. Para o Cu, a ligação ocorreria através do átomo de S 

prioritariamente, com os cátions monovalentes, já que Cu(I) é um ácido de 

Lewis mais “mole” que Cu(II); e para o Zn e Ni, mais “duros”, complexaria 

apenas pelo átomo de O e formaria núcleos com cátions bivalentes. 

Aastrup et al.33, observaram a exposição dos eletrodos de Pt e Pd 

primeiramente à um fluxo de ar seco, humidade relativa do ar (HR) < 2%, 

posteriormente ao ar úmido, com HR = 80%, e ao ar úmido com concentrações 

de SO2 entre 210 e 220 ppb. Utilizando espectroscopia no inframevermelho (IV) 

in situ, os autores observaram que ambos os metais adquiriram uma camada 

de água adsorvida e as bandas relativas ao H2SO4 indicavam uma reação com 

o metal. Na Pt, a velocidade de formação do H2SO4 diminuía com o aumento 

do tempo de exposição. Com isso, concluíram que a reação deve seguir o 

mecanismo 6, proposto eletroquimicamente. 

Quijada et al.34 estudaram o comportamento eletroquímico com auxílio 

da espectroscopia para ROSO2 em eletrodos de Pt observando que a oxidação 
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dependia da adsorção de SO2 e oxigênio, formado HSO4
- como produto, que se 

originava tanto na direção positiva quanto negativa da voltametria cíclica. 

Quijada et al.34 basearam-se no trabalho de Lee e Langer35 que previra 

que a ROSO2 acontecia em ao menos duas etapas, sendo que primeira 

dependia da uma superfície de Pt metálica e a segunda de oxigênio adsrovido. 

Assim como levaram em conta o descrito por Appleby e Picchon26 que 

identificaram a formação do S2O6
2- no lugar de HSO4

-. Também esperavam 

observaras influências de diferentes modos de adsorção do SO2 em Pt que 

foram descritas por Contractor e Lal36,37 anteriormente. 

Quijada et al.34 identifcou, através de estudos eletroquímicos da ROSO2 

em H2SO4, que o potencial de oxidação do SO2 dependia da direção da 

varredura. A direção anódica apresenta um pico 1,20 VERH, que após ele a 

densidade corrente caia, indicando que havia uma inibição da ROSO2. Na 

direção negativa, surgia um pico de oxidação em 0,85 VERH. Perceberam 

também que, com o aumento do número de ciclos, a densidade de corrente 

diminuía progressivamente, justificaram esse fato afirmando que ou espécies 

contendo a ligação S-O tinham um efeito de enevenenamento da superfície ou 

desenvolvia-se a depleção do SO2 na interface. 

Para testar a última hipótese, transferiram o eletrodo, após vários ciclos, 

para outra célula que não continha SO2, observaram uma grande quantidade 

de adsorbatos. O borbulhamento de SO2, promovia a recuperação do perfil j/E 

original, mostrando que a velocidade de reação dependia do transporte de 

massa do SO2. 

Quijada et al.34 identificaram por IV uma banda em 1271 cm-1 que se 

referiria ao estiramento (S-O) de espécies adsorvidas, que atribuíram ao SO2 
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adsorvido em Pt baseados em Korzeniewski et al.38 Basearam-se também na 

interprtação de Marcus et al.,39 e concluíram que nos estágios iniciais de 

oxidação da Pt, as espécies PtOH e PtO atuam como catalisadores, porém em 

potenciais mais positivos, forma-se uma monocamada desses óxidos que 

evitaria que a reação continuasse. Os produtos da reação eram espécies de 

S(VI), em ambas as direções, foram identificados HSO4
- (bandas em 1200 e 

1050 cm-1) e SO4
2- (em 1105 cm-1).  

Os autores34 também identificaram uma banda em 1000 cm-1 que 

indicaram como característica de HSO3
- ou S2O5

2-, espécies que estariam em 

equilíbrio com o SO2. Essa banda diminui sua intensidade com o aumento do 

potencial, o que indicaria a oxidação do íons HSO3
- ou S2O5

2- a espécies de 

S(VI), ou apenas teria relação com o deslocamento ácido-base causado pelo 

consumo do SO2 interfacial. 

Quijada et al.34 concluíram que a ROSO2 iniciava-se com a formação de 

uma camada de SO2 adsorvido, que seria oxidado e o produto desorveria-se, 

disponibilizando os sítios ativos. Porém, esses sítios ativos reconstituídos 

seriam disputados entre Oxigênio e SO2 e, em potenciais mais positivos que 

1,20 VERH, a adsorção de oxigênio seria predominante, inibindo gradativamente 

a ROSO2. Na varredura negativa a velocidade de reação mantém-se baixa e 

aumenta assim que óxidos são removidos da superfície pela redução à Pt. 

Diante disso, concluíram que a velocidade máxima da ROSO2 na direção 

catódica devia-se à histerese da adsorção-desorção de oxigênio na Pt. O 

mecanismo descrito por Quijada et al.34 estaria em consonância com os 

mecanismos 2, 3 e 5 descritos anteriormente pela literatura,25,26,29 onde a 
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ROSO2 depende da adsorção da espécie de S(IV) precursora e sua oxidação 

catalisada por espécies oxidadas de Pt, PtOH ou PtO. 

Quijadaet al.34 identificaram que a ROSO2 inciava-se em 0,6 VERH e 

formava um ombro em 0,85 VERH, que precedia o pico anódico em 1,20 VERH, e 

basedados na literatura,28,40 atribuíram o pico a um processo de oxidação 

limitado pela difusão. Concluíram também que o aumento da densidade de 

corrente do ombro, entre os primeiro e segundo ciclos, associava-se às 

camadas formadas pela adsorção de maneiras distintas do SO2. Num trabalho 

posterior, Quijada et al.41 estudaram a ROSO2 em eletrodos de Au, observando 

que, assim como para Pt, a oxidação era um processo irreversível, com um 

pico anódico em 1,20 VERH limitado por difusão e que o SO2 seria fracamente 

adsorvido. O processo produziria uma mistura de espécies de S(VI) e seria 

inibido pela formação de AuOx na superfície. 

 A densidade de corrente diminuía drasticamente em 1,40 VERH, mesmo 

potencial de formação dos óxidos superficiais, os quais inibiriam a reação. A 

sobreposição das correntes da ROSO2 e de oxidação da superfície 

corresponderiam à habilidade do SO2 de se oxidar sobre a camada de oxigênio 

adsorvido. 

A ROSO2 em Au,41 assim como na Pt,34 apresentou corrente oxidativa 

na direção catódica da varredura, com um pico na mesma região de redução 

dos óxidos de Au, que também indicaria a inibição reacional pelo oxigênio 

adsorvido. Justificaram as diferenças entre Au e Pt através da intensidade da 

adsorção, dizendo que a adsorção do SO2 em Au não ocorreria, ou se 

ocorresse seria muito fracamente, explicando também as diferenças entre os 

picos de oxidação nas direções positiva e negativa. 
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 Por espectroeletroquímica realizada no eletrólito HClO4, identificaram o 

consumo do SO2 em solulção pela banda em 1332 cm-1 e a produção de HSO4
- 

(em 1200 e 1050 cm-1) e SO4
2- (em 1110 cm-1). O sulfato e hidrogenossulfato 

são os produtos de S(VI) mais estáveis, os autores esperavam observar 

intermediários de S(V), como S2O6
2-, que formaria um complexo estável com a 

superfície, porém nenhum de seus experimentos apresentou bando relativa ao 

ditionato. 

 Estudaram41 a adsorção de SO2 em fase gasosa. Quando a superfície 

era exposta ao gás uma banda 1130 cm-1 era claramente observável, porém 

desaparecia assim que que o gás era bombeado para fora. Esse 

comportamento reversível evideciaria que a interação seria apenas de natureza 

eletrostática entre o substrato e o adsorbato, não formando, portanto, uma 

ligação química com a superfície.  

 Quijada et al.41 concluíram, dessa maneira, que ROSO2 formava um pico 

através de um processo irreversível, limitado pela difusão. A reação era inibida 

pela formação de óxidos superficiais, pois o SO2 se adsorveria fracamente, 

permitindo que todos os sítios ativos fossem acupados por oxigênio. 

 Para o estudo da ROSO2 em carbono vítreo, Quijada et al.42 partiram do 

postulado pela literatura43 de que a reação acontecia por meio de uma etapa de 

adsorção seguida por duas transferências de carga monoeletrônicas. 

Identificaram,42 de fato, dois picos, o primeiro em 1,45 VERH que associaram42,43 

com a oxidação eletroquímica do SO2 e a segunda na região de 

desprendimento de O2 e oxidação superficial em 1,90 VERH relacionada à 

reação química envolvendo o produto da primeira reação e o oxigênio ou 

hidroxil adsorvido. 
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 Concluíram42 que o eletrodo de carbono vítreo não era inerte para 

ROSO2, e também contribuía signifiativamente para o total de densidade de 

corrente anódica observada no processo. 

 Kriek et al.3 empregaram a Teoria Funcional de Densidade para estudar 

a ROSO2 em monocristais planos de metais de transição 4d (Nb, Mo, Ru, Rh, 

Pd e Ag) e 5d (Ta, W, Os, Ir, Pt e Au) em meio aquoso. Propuseram dois 

mecanismos (Mecanismos 8 e 9), cuja diferença era o intermediário reacional, 

HSO3 ou SO3. A energia de ligação de todos os intermediários foram 

calculadas com base na reatividade da superfície (medida através da energia 

de adsroção de OH).44 

 Kriek et al.3 partiram da ideia de que o catalisador ideal deveria previnir o 

envenenamento do eletrodo pela formação de S elementar através do 

desproporcionamento do SO2 (equação 9);3,45 assim como ser capaz de ativar 

a água, ou seja, promover a adsorção de OH. 

3 SO2 + 2 H2O → S + 2 H2SO4  (9) 

Calcularam3 a ROSO2 sobre Pt(111), que é a face mais estável do 

material mais eficiente segundo a literatura por eles consultada, ao longo de 

dois mecanismos (8 e 9). Destacaram os modos de adsorção das espécies 

envolvidas, mostrando que S e O adsorvem nos sítios C3 da face (111) de uma 

estrutura cúbica de face centrada (CFC).3 OH adsorve na parte mais 

proeminente dos planos cristalinos, sobre qualquer um dos átomos na primeira 

camada atômica. SO2 é uma molécula planar e centrada sobre a CFC, ou seja, 

na mesma direção do átomo central da estrutura CFC, que pode coordenar por 

cada um dos três átomos da molécula. SO3 adsorve em ponte coordenando o 
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S sobre um átomo de Pt e um dos O num átomo de Pt vizinho e os dois outros 

oxigênios ficam longe da superfície. HSO3 adsorve nos mesmos sítios que OH, 

coordenando pelo átomo de S na Pt e os demais átomos distantes da 

superfície.Os modos de adsorção podem diferir, porém a energia não será a 

menor possível. 

SO2(ads) + PtOH(ads) → HSO3(ads) 

H2O(l) + Pt(s) → PtOH(ads) + H(aq)
+ + e− 

HSO3(ads) + PtOH(ads) → H2SO4(aq) 

SO2(ads) + 2 PtOH(ads) → H2SO4(aq) 

Mecanismo 8 

SO2(ads) + PtO(ads) → SO3(ads) 

SO3(ads) + H2O(l) → H2SO4(aq) 

SO2(ads) + PtO(ads) + H2O(l) → H2SO4(aq) 

 

Mecanismo 9 

 Calcularam3 que a energia de adsroção das espécies é linearmente 

proporcional à reatividade da superfície e a energia ligação decresce da 

esquerda para a direita ao longo dos períodos da tabela periódica. Os cálculos 

previram que para os metais nobres, os dois mecanismos competem já que as 

moléculas de água da interface estabilizam preferecialmente o OH adsrovido 

em lugar do oxigênio.3 

 Para os metais nobres, Au e Pt, mais inertes, a etapa limitante da reação 

é a ativação da água, ou seja, a adsorção de OH, o que resulta em maiores 

sobrepotenciais necessários para reação ocorrer, sendo a densidade máxima 

de corrente alcançada por volta de 1,35 VERH, bem como os potenciais mais 

positivos não demonstram ganhos signifivativos na velocidade da reação. No 

entanto, as demais etapas são favorecidas em potenciais mais negativos. 

Levando em conta a estabilização extra porporcionada pela água para o OH 
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adsorvido em metais nobres, o potencial de máxima densidade de corrente 

decai para aproxidamente 0,35 VERH.  
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2. OBJETIVOS 

 

Estudar eletroquímica e espectroscopicamente a ROSO2  a fim de elucidar 

as etapas e os intermediários da reação quando são usados eletrodos dos 

metais nobres Au e Pt, sendo a Pt escolhida pois a literatura trata 

extensivamente desse metal como catalisador para ROSO2, e o Au como o 

outro metal nobre que teria atividade reacional semelhante à Pt, segundo 

estudos teóricos da literatura. 
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3. PROCEDIMENTOS EXPERIMENTAIS 

3.1 Eletroquímica 

Utilizou-se como eletrólitos suporte soluções 0,5 mol.L-1 de H2SO4 (96%, 

Synth), HClO4 (70%, Merck), em água deionizada, além de mistura 1:1 entre os 

dois. As células foram desairadas por borbulhamento de N2, seguido por 

borgulhamento de SO2 (White Martins). Todos os reagentes foram empregados 

sem purificação prévia. 

O uso do H2SO4 se justifica por ser comum ao produto final da reação, 

dessa maneira a concentração dele na interface não seria afetada 

drasticamente, mesmo tendo influência sobre a reação é o eletrólito suporte 

não adsorvente que menos sofre influência da acumulação do produto final na 

interface.  

Os eletrodos de trabalho foram Au e Pt (d = 0,5 cm), malha de Pt e 

eletrodo reversível de H2 (ERH) como eletrodos auxiliar e de referência, 

respectivamente. 

Os eletrodos de trabalho foram polidos mecanicamente com suspensões 

de alumina com diferentes granulaturas 1, 0,30 e 0,05 µm, utilizadas nessa 

ordem. Em seguida, os eletrodos foram lavados com água Milli-Q em banho 

ultrassônico. Finalmente, os eletrodos foram eletroquimicamente polidos por 

perturbação triangular do potencial em meio ácido. O procedimento foi repetido 

até que o eletrodo apresentasse o perfil i/E característico de cada material. 

A área eletroquimicamente ativa do eletrodo de Pt foi mensurada 

utilizando a região de adsorção/dessorção de H em solução de H2SO4 0,5 

mol.L-1 desairada com N2. Para o eletrodode Au empregou-se a técnica de 

deposição em sob-potencial de Cu a partir de solução de CuSO4 0,10 mol.L-1 
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(CuSO4.5H2O, Synth) em H2SO4 0,5 mol.L-1, conforme proposto pela 

literatura.46–48 

Os experimentos eletroquímicos foram realizados em uma célula de 

vidro de dois compartimentos,em H, separados por uma fritada de vidro, para o 

isolamento do contra eletrodo, evitando redução do SO2 a espécies de S 

elementar. 

Todos os testes foram operados à temperatura ambiente e controlados 

por um potenciostato/galvanostato Autolab (AUT85732). Os programas de 

pertubação estão descritos em cada uma das figuras. 

3.2 Espectroeletroquímica 

Utilizou-se os mesmos eletrólitos descritos no item 3.1, desairados por 

borbulhamento de Ar e utilizou-se Na2SO3 (Sigma-Aldrich) em solução 1,0 

mol.L-1 como fonte de S(IV), SO2. A substituição do SO2 gasoso pelo Na2SO3 

se justifica pelo controle da concentração da espécie oxidante que é capaz de 

corroer os equipamentos espectroscópicos. Porém a espécie em solução 

continua sendo o SO2 pois é a espécie de S(IV) mais estável em meio ácido.49  

Os eletrodos de trabalho foram Au e Pt (d = 1,0 cm) malha de Pt e 

eletrodo reversível de H2 (ERH) como eletrodos auxiliar e de referência. 

Inseridos em uma célula de vidro de camada fina de compartimento único e 

janela de ZnSe, escolhida por suas propriedades de não ser higroscópica e 

quimicamente estável nos meios utilizados. 

Com a técnica In situ de Infra-vermelho com Transformada de Fourier 

(IVTF) no modo de Espectroscopia de Infra-vermelho por Reflexão-Absorção 

(EIVRA), acumulou-se os espectros com um espectrômetro VERTEX 70v 

Bruker, sem polarização, equipado com detector LN-MCT Mid. O eletrodo foi 
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mantido sob o potencial de obtenção dos espectros de referência de 0,40 VERH 

para evitar reações indesejadas.34,41,50 O potencial foi perturbado em degraus 

sucessivos de 50 mV na direção positiva respeitando o intervalo de 0,40 VERH a 

1,60 VERH para Pt e de 0,40 VERH a 2,00 VERH para Au. A cada degrau, 

acumulou-se 128 interferogramas, a uma resolução de 4 cm-1. Os espectros 

finais foram calculados pela razão (R/R0) a partir da refletância (R) da amostra 

pelo referencial (R0). As bandas positivas e negativas representam o consumo 

e a formação das espécies em uma amostra, respectivamente.  

3.3 Corrosão do eletrodo de Au 

Submeteu-se o eletrodo a degraus de potencial a partir do circuito aberto 

até 0,70, 1,30, 1,60 ou 1,70 VERH por 5 h. Em seguida, retirou-se amostras de 2 

mL, diluídas quatro vezes em água Milli-Q antes da quantificação de espécies 

de Au na solução. A verificação ex situ da presença de íons de Au foi realizada 

por Espectrometria de Massa por Plasma Acoplado Indutivamente (EM-PAI). O 

equipamento utilizado foi um Modelo 7900 Agilent Technologies (Hachioji) 

equipado com cones de Níquel, um gerador RF 27 MHz de estado-sólido e um 

sistema de reação octopolo de quarta geração. As codições de operação para 

a determinação do isotópo 197Au, único isótopo encontrado na natureza, foram 

definidas de acordo com a literatura51 usando 103Rh como padrão interno.  
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4. RESULTADOS E DISCUSSÕES 

4.1 Comparação entre a atividade de eletrodos de Au e Pt para 

a ROSO2 

 Os estudos teóricos de Kriek et al.3 sobre a ROSO2 em diferentes 

superfícies materiais, concluíram que a constante de velocidade da reação com 

valores mais elevados pertenceria à Pt e ao Au, sendo que o primeiro 

apresentaria o menor sobrepotencial ótimo para a ocorrência da reação, ou 

seja, no qual a corrente do sistema seria máxima. Os autores propuseram que 

para esses metais o pico de máxima corrente anódica deveria coincidir com a 

adsorção de OH, já que essa espécie catalisaria a ROSO2, como descrito pelos 

mecanismos 8 e 9 da introdução. Essa etapa poderia ser observada 

experimentalmente através da técnica de voltametria cíclica. Dessa maneira, a 

Figura 2 mostra o perfil j/E para a ROSO2 sobre eletrodo de Pt. 

  

Figura 2 - Perfis j/E, eletrodo de Pt em H2SO4 0.5mol.L-1 (linha preta) e na presença de SO2 saturado 

(linha azul). Atmosfera de N2, velocidade devarredura 50 mV.s-1. Direções indicadas pelas flechas 

pretas.48Pertubação triangular do potencial a partir do OCP = 0,4 VERH até 1,6 VERH. 
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 O perfil j/E da Figura 2 mostra dois picos de oxidação: o primeiro surge 

na direção positiva, em torno de 0,95 VERH que ocorre na mesma região da 

formação dos óxidos de Pt, sugerindo que essas espécies sejam as 

responsáveis pela oxidação do SO2, como proposto por Kriek et al. 

(Mecanismos 8 e 9).3 O segundo, no sentido negativo, ao redor de 0,60 VERH, 

no mesmo potencial que ocorre a redução dos óxidos de Pt, indicando que 

adsorção do SO2 é preferencial sobre a Pt metálica, enquanto sua oxidação 

depende das formas oxidadas de Pt. 

Ou seja, durante a direção negativa da voltametria cíclica, quando os 

óxidos de Pt superficias são reduzidos e a Pt metálica volta a ficar exposta, a 

ROSO2 recomeça. Essa relação indica que os óxidos de Pt formados na 

direção positiva foram responsáveis por: oxidar o SO2 e passivar a superfície, 

impedindo que a reação continuasse. Portanto, quando eles são reduzidos, o 

SO2 consegue se adsorver na Pt metálica e ser oxidado pelos PtO restantes, 

fazendo com que densidade de corrente aumentasse. 

Comparando os perfis j/E da Pt na ausência e presença de SO2, conclui-

se que o processo ocorre pelo mecanismo de Langmuir-Hinshelwood,48 onde a 

transformação do SO2 em produtos depende de sua adsorção na superfície da 

Pt metálica assim como das moléculas de águas que formarão os óxidos e 

hidróxidos de Pt (Figura 3). 
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Figura 3 - Proposição do mecanismo de Langmuir-Hinshelwood para a ROSO2. S em amarelo, O 

em vermelho, H pequeno em cinza escuro, Pt em cinza claro.52 

 

O mecanismo de Langmuir-Hinshelwood consiste num possível caminho 

para reações em catálise heterogênea. Inicialmente os reagentes adsorvem-se 

em sítios ativos do eletrodo; as moléculas podem então se desorver ou se 

transformar em produtos. Por sua vez, os produtos podem desorver-se, 

abandonando a superfície ou converter-se nos reagentes adsorvidos. Sendo, 

portanto, que a característica inata do mecanismo é que os reagentes devem 

se adsorver para que a reação ocorra.52 Com isso a ROSO2 em Pt dependeria 

da adsorção simultânea de SO2 e H2O para ocorrer, o que a literatura já havia 

destacado no mecanismo 5 da introdução. 

A Figura 4 apresenta os perfis j/E obtidos sobre Au, dos quais esperava-

se que na presença de SO2 apresentasse comportamento semelhante ao 

observado para a Pt (Figura 2).3 
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Figura 4 - Perfis j/E, eletrodo de Au em H2SO4 0.5mol.L-1 (linha preta) e na presença de SO2 

saturado (linha azul). Atmosfera de N2, velocidade devarredura 50 mV.s-1. Direções indicadas pelas 

flechas pretas48. Pertubação triangular do potencial a partir do OCP = 0,4 VERH até 2,0 VERH. 
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corrente então diminui até atigir o platô e, em seguida, cair a zero novamente, 

ao redor de 0,60 VERH. 

Na Figura 4, a densidade de corrente cai a praticamente zero em 1,55 

VERH, mesma região de formação dos óxidos de Au, indicando um bloqueio da 

superfície, seja pelos óxidos de Au ou por espécies de S eletroquimicamente 

inativas, como a formação da espécie S2O6
2- (Mecanismo 4).25,26,28 Durante a 

varredura negativa, o pico observado em 1,30 VERH não está na região de 

redução de óxidos de Au, que ocorre em 1,15 VERH no branco, indicando que o 

bloqueio da superfície não deva ser exclusivamente devido a esses óxidos, 

sugerindo participação relevante de espécies sulfuradas. Consoante está o fato 

de o enevenenamento da superfície do eletrodo de Au ocorre em 1,55 VERH, 30 

mV maior  que o potencial de início da reação (Eon-set) de oxidação do Au no 

branco, mostrando que a dimunuição da corrente sobre Au não é dependente 

da oxidação da superfície metálica, diferente do observado sobre Pt. 

As intersecções entre as correntes das direções positiva e negativa, 

indica possível região de biestabildade,53–55 ou seja, condições nas quais o 

sistema pode acessar duas dinâmicas distintas e oscilar entre elas. Essa região 

situa-se entre 1,10 VERH e 2,00 VERH, com possíveis separações nos potenciais 

1,30 VERH e 1,60 VERH (Figura 4). Essa discussão será retomada 

posteriormente. 

 Comparando os perfis observados nas Figura 2 e Figura 4, a cinética de 

oxidação sobre Au e Pt são diferentes. Dentre as diferenças ressalta-se as 

densidades de corrente observadas, uma ordem de grandeza superiores para o 

eletrodo de Au e a dependência clara dos óxidos para a ROSO2  sobre Pt, o 

que não foi confirmado sobre Au. Em contrapartida, os Eon-set apresentaram 
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valores muito próximos para ambas as reações, sendo 0,45 VERH para Pt e 

0,60VERH para Au. Isso mostra que, as dinâmicas de Au e Pt começam por um 

mesmo ponto, provavelmente a adsorção do SO2, e seguem por vias oxidativas 

distintas.56 

Outro ponto discordante ocorre quando o potencial de pico observado 

para Pt, 0,90 VERH, é consideravelmente menor que o previsto por Kriek et al.3 

de 1,30 VERH. A previsão também incluiu o Au cujo potencial seria de 1,70 VERH, 

entretanto os perfis j/E para Au (Figura 4) e Pt (Figura 2) mostram que o 

eletrodo não apresenta um potencial ótimo para a ROSO2, e também que 

nesse potencial a corrente é praticamente zero na direção positiva e, na 

negativa, é apenas pouco acima desse valor, mostrando uma baixíssima 

atividade quando comparado a outras regiões do perfil j/E, estando longe de 

ser o potencial de mais intensa atividade para a reação. 

 Como o bloqueio da superfície influencia na dinâmica reacional em 

ambos os eletrodos, propôs-se que o eletrólito até então utilizado, o H2SO4, 

substância que quando ionizada fornece ânions sulfato, conhecidos por se 

adsorverem fortemente, fosse substituído por HClO4, eletrólito com 

propriedades inversas de acordo com a série de Hofmeister.57,58 A 

diferenciação desses ânions vai para além da composição química, sendo 

necessário entender o comportamente dessas espécies na água líquida. 

O primeiro ácido, H2SO4, ao se ionizar, gera ânions cosmotrópicos,59 

HSO4
- e SO4

2-, situando-se, portanto, à direita na série de Hofmeister,57,58,60,61 

ou seja, os ânions atraem eletrostaticamente uma esfera de hidratação fixa, de 

baixa labilidade, o que lhe confere um favorecimento do processo de adsorção 

através do fator entrópico intrínseco às moléculas de água, que ganharão 
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graus de liberdade ao deixar a esfera de hidratação do ânion e voltar ao bulk 

da solução. O ânion ClO4
-, por sua vez, é situado à extrema equerda da série 

de Hofmeister, pois seu comportamento químico é inverso, sendo classificado 

como caotrópico, uma espécie química que pertuba minimamente a estrutura 

da água líquida, portanto, sua esfera de hidratação é praticamente inexistente, 

desfavorecendo sua adsorção em superfícies não-polarizadas, quando 

comparado aos ânions ionizados do H2SO4. 

 Como a dinâmica que demonstrou maiores mudanças diante do bloqueio 

da superfície foi na preseça do eletrodo de Au, deciciu-se utilizar esse material 

como base para o estudo do impacto da mudança de eletrólito na ROSO2, 

aplicando-se eletrólitos de localização oposta na série de Hofmeister (Figura 5). 

 

Figura 5 - Perfis j/E do eletrodo de Au em  H2SO4 0,5 mol.L-1 (linha vermelha) e em HClO4 0,5 mol.L-1 

(pontilhado preto). Referência RHE, velocidade de varredura 50 mV.s-1. 

 

 A Figura 5 mostra que a mudança do eletrólito tem grandes efeitos sobre 

a atividade do eletrodo. Na presença de ânions ClO4
-, todo o voltamograma foi 

deslocado para potenciais mais negativos, sendo que em 0,40 VERH, no início 

do experimento, já existe corrente anódica, que só aparecerá em meio sulfúrico 

no potencial de 0,60 VERH. Além disso, a densidade de corrente de todo o 
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voltograma ficou cerca de 2,5 vezes maior. Destaca-se também que a 

existência das regiões de biestabilidade permanece, sugerindo que a cinética 

reacional em todo intervalo de potenciais estudados é afetada. No que tange 

ao favorecimento da ocorrência da ROSO2, o aumento da densidade de 

corrente e dimuição do potencial indicam uma possível mudança mecanística 

com a troca do eletrólito suporte. 

 Portanto, infere-se que o bloqueio da superfície por adsorção aniônica 

influencia diretamente na velocidade da reação, visível pela brusca mudança 

nas densidades de corrente comparando-se os eletrólitos suporte, e também 

influenciando na dinâmica reacional pelo descolamento do voltamograma para 

potenciais mais negativos. 

 Como espécies aniônicas influenciam diretamente a estruturação da 

água líquida, dessa maneira, as mudanças na dinâmica reacional são 

diretamente ligadas aos ânions pelo seu comportamento no meio reacional 

(Figura 5) e indiretamente por ter a aptidão de modificar o comportamento das 

moléculas de água que participarão da reação, já que no processo de oxidação 

ocorre através da transferência do oxigênio da molécula de água para o átomo 

de S (Equação 10), mas até aqui não é clara distinção se é uma transferência 

direta ou dependente de um intermediário, tal qual óxidos ou hidróxidos do 

metal da superfície. 

SO2 (aq) + H2O(l)  →  H2SO4 (aq) + H2 (g)         (10) 

 Sabendo-se que a caotropicidade do eletrólito pode influenciar a ROSO2 

(Figura 5), fez-se experimentos mais minuciosos a esse respeito para clarificar 

como e qual é essa influência. Para isso, novamente utilizou-se varreduras 
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triangulares de potencial com misturas entre os dois eletrólitos em diferentes 

proporções (Figura 6). 

 

 

Figura 6 - Transientes j/E do eletrodo de Au em  H2SO4 0,5 mol.L-1 (linha azul) e em HClO4 0,5 mol.L-

1 (linha preta) e na mistura 1:1 (v/v) de ambos os ácidos. Referência ERH, velocidade de varredura 

10 mV.s-1, pertubação triangular de 0,4 VERH até 2,0 VERH e volta à 0,4 VERH. 

 

 A ideia de biestabilidade observada na Figura 2, ganha consistência com 

a observação da Figura 6, onde a histerese62 que ocorre entre 1,30 VERH e 1,75 

VERH persiste diante de um regime mais próximo do estado estacionário. Esse 

fenômeno ocorre em todos os eletrólitos estudados, ou seja, a caotropicidade 

do meio influencia na morfologia da histerese mas não a faz desaparecer. 

Conclui-se também por meio dos perfis j/E da Figura 6 que as diferentes 

dinâmicas acessíveis pelo sistema continuam ocorrendo porém com diferentes 

velocidades de reação, de acordo com a densidade de corrente produzida por 

cada um dos diferentes eletrólitos suporte utilizados. 
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 As densidades de corrente da ROSO2 apresentaram um aumento 

significativo de acordo com o eletrólito suporte na seguinte ordem:  H2SO4, 

HClO4 e mistura 1:1 (v/v) de ambos. Os dois primeiros já foram descristos 

como opostos no que se refere à caotropicidade, portanto, o resultado mais 

intuitivo, desde que esse fenômeno fosse único atuante na reação, esperava-

se, portanto, que a mistura 1:1 ocupasse um lugar intermediário entre os 

eletrólitos suporte puros, no entanto é esse meio que apresenta a maior 

atividade eletroquímica, observada pela maior densidade de corrente. 

 O intervalo de potencial no qual aparece a biestabilidadde também se 

altera de acordo com a série de Hofmeister, em meio caotrópico (HClO4), fica 

entre 1,30 VERH e 1,70 VERH, em menores potenciais e uma janela maior que o 

cosmotrópico (H2SO4) que fica entre  1,50 VERH e 1,70 VERH, e para mistura a 

janela potencial é entre 1,50 VERH e 1,75 VERH. O Eon-set também é peculiar, 

sendo que ocorre em 0,57 VERH para em H2SO4 e na mistura 1:1, e em HClO4 

ocorre no potencial de 0,68 VRHE.  

 Nos eletrólitos H2SO4 e HClO4 a superfície do eletrodo perde a atividade 

eletroquímica no potencial de 1,65 VERH e a corrente cai para valores muito 

próximos a zero. Em HClO4, a corrente mantém-se zero até que, na direção 

negativa, a densidade de corrente aumenta bruscamente em 1,40 VERH e a 

atividade do eletrodo é recuperada. Em H2SO4,  depois da queda de corrente à 

zero, a corrente volta subir e mantém uma atividade modesta, porém a mais 

alta entre os três eletrólitos nessa faixa de potenciais, por volta 50 mA cm-2 que 

volta a aumentar em 1,50 VERH e recupera a atividade de antes do bloqueio. 

Para a mistura 1:1, a corrente sofre uma queda brusca em 1,75 VERH, porém 
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não zera, e continua aumentando até o potencial 1,50 VERH onde sofre um 

aumento abrupto que também recupera a atividade do eletrodo. 

Destaca-se também as oscilações atenuadas que ocorrem na direção 

positiva de todos os eletrólitos, aparecendo timidamente no H2SO4, após o pico 

em 1,50 VERH, praticamente imperceptível. Apresenta-se bastante mais 

pronunciada nos demais eletrólitos, após o pico de 1,40 VERH em HClO4 e o de 

1,50 VERH da mistua 1:1.  

A diferença de dinâmicas observadas sobre Au entre as direções 

positiva e negativa, deve-se às diferentes condições de início para se acessar a 

região de biestabilidade, logo favorecendo processos distintos.63–65 

 

Figura 7 – Pt em SO2 saturado nos eletrólitos H2SO4 0,5 molL-1 (linha azul), HClO4 0,5 mol.L-1 (linha 

preta) e mistura 1:1 de ambos (linha vermelha). A: varredura lenta potenciodinâmica com 

velocidade de 0,1 mV.s-1 do OCP até 1,5 V. B: varredura lenta galvanodinâmica com velocidade de 

1 µA.s-1 de OC até a desprendimentode O2. 
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de transferência eletrônica ocorrendo no eletrodo de Pt. Conjectura-se, então, 
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aos processos de oxidação da superfície, como largamente descrito pela 

literatura como processo essencial;3,25,26,29,33,34 para a outra transferência, 

supor-se-á a formação de uma espécie derivada de S, possivelmente com a 

transferência de um elétron, a mais simples possível, então, até aqui apenas 

como suporte da literatura, liga-se esse processo à formação do H2S2O6.25,26,28 

Para a varredura galvanodinâmica (Figrura 7B), entretanto, o potencial 

se eleva até atingir 1,00 V ERH e se mantém estável, mesmo com o aumento da 

densidade de corrente e se altera apenas com a reação de degradação do 

solvente, quando o potencial se eleva bruscamente, porém isso acontece para 

densidades de corrente diferentes dependendo do eletrólito suporte utilizado. 

 Ao comparar os eletrólitos, ambos os experimentos revelam que a 

mistura 1:1 não se comporta como média entre os dados obtidos para os 

eletrólitos puros. A corrente da mistura na varredura potenciodinâmica é 

apenas um pouco maior que a observada em H2SO4. Para a verredura de 

corrente, a mistura revela um aumento mais gradual do potencial e o solvente 

não se degrada exatamente numa densidade de corrente intermediária entre os 

dois eletrólitos puros.  

 Portanto, observa-se que a caotropicidade do eletrólito suporte tem 

influência na atividade do catalisador, não apenas na disponibilidade dos sítios 

ativos, já que, a mistura 1:1 não se comporta como intermediário perfeito entre 

as soluções dos dois ácidos puros. 

 Para o eletrodo de Au (Figura 8) realizou-se os mesmos procedimentos 

experimentais da Figura 7. Como já era conhecido (Figura 5), para esse metal, 

a influência da caotropicidade do meio, fez-se o experimeto detalhado para 
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buscar mais particularidades envolvendo a caotropicidade, o eletrodo de Au e a 

possível dinâmica complexa existente nesse sistema. 

 

 

Figura 8 - Au em SO2 saturado nos eletrólitos H2SO4 0,5 mol.L-1 (linha azul), HClO4 0,5 mol.L-1 (linha 

preta) e mistura 1:1 de ambos (linha vermelha). A: acima varredura lenta potenciodinâmica com 

velocidade de 0,1 mV.s-1 do OCP até 1,95 V. B: acima varredura lenta galvanodinâmica com 

velocidade de 1 µA.s-1 de OC até a evolução de O2. C: zoom da mistura 1:1 na varredura 

potenciodinâmica, destacando flutuações da corrente. 
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os eletrólitos, o Eon-set é 0,60VERH, que difere do observado para a Figura 5, que 

indicou que o meio perclórico teria um potencial de on-set menor que 0,40VERH. 

A diferença entre os dois experimentos é a velocidade de varredura, que na 

Figura 8 é 500 vezes menor, estando, portando, mais próxima do estado 

estacionário. 
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Assim como acontece com o eletrodo de Pt (Figura 7), a mistura de 

eletrólitos 1:1 não só não funciona como um intermediário entre os meios de 

eletrólitos puros (a corrente dos platos observada para a mistura 1:1 está muito 

mais próxima ao H2SO4), como também tem comportamento distinto dos 

demais eletrólitos: tendo um pico descendente em 1,63 VERH que se eleva 

novamente até se establizar, praticamente, na mesma corrente do platô 

anterior. Em H2SO4, a corrente cai para valores próximos a zero em 1,55 VERH, 

se mantém em valores bem baixos e volta a crescer gradualmente apenas em 

1,65 VERH. Em HClO4, a corrente cai bruscamente em 1,60 VERH, porém a 

apenas metade da corrente do platô anterior, formando um vale em 1,66 VERH e 

voltando a crescer intensamente, tal qual num processo de restabelecimento 

da corrente de platô, como observado para a mistura 1:1. É relevante destacar 

que as quedas bruscas de corrente ocorrem em torno de 1,6 VERH, as 

pequenas variações que as diferenciam poderiam então ser outro efeito 

derivado da caotropicidade do meio, ou seja, do comportamento dos ânions 

dos eletrólitos suporte. 

Na mistura de 1:1, é possível observar, entre os potenciais 1,00 VERH e 

1,30 VERH, pequenas flutuações da corrente (Figura 8C), mais um indicativo da 

dinâmica complexa envolvendo ROSO2, que nesses experimentos não 

aparecem para os eletrólitos puros. Como a corrente de platô é muito diferente 

entre os eletrólitos, não se pode atribuir apenas o efeito de disponibilidade dos 

sítios ativos do eletrodo (caso o fosse a mistura 1:1 teria valor exatamente ao 

meio dos demais eletrólitos) como determinante da mudança, desse modo, os 

ânions participam direta ou indiretamente das reações de oxidação, evitando o 

efeito de intermediário que a mistura poderia apresentar. 
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 A varredura lenta galvanodinâmica (Figura 8B) revela que o controle da 

corente também promove a formação de platôs de potencial que se mantém 

aumentando de maneira bastante singela até que o potencial ficasse entre 0,90 

VERH e 1,00 VERH, onde o potencial aumenta bruscamente formando picos finos 

e volta a cair para potenciais em torno de 1,00 VERH, gerando oscilações do 

potencial, característica comum à todos os eletrólitos, porém com 

particularidades para cada um deles, no que se refere ao potencial atingido 

pelos picos e à densidade corrente na qual as oscilações podem ser 

visualizadas. 

 Por coseguinte, o potencial de 1,00 VERH passa a ser o possível ponto de 

bifurcação que separaria dinâmicas diferentes envolvendo ROSO2, onde é 

possível observar um estado de dimuição da atividade eletroquímica do 

eletrodo de trabalho concluída por meio da dificuldade da passagem de 

corrente, promovendo um aumento brusco e repentino do potencial. 

Conjectura-se, portanto, por uma espécie eletroquimicamente inativa que 

apenas libera os sítios ativos quando há aumento da potencial, induzindo a 

ideia de que a dinâmica complexa é um efeito reacional dependente do 

potencial.55 

4.2 ROSO2 em Au: caracterização eletroquímica da dinâmica 

complexa 

A existência da região de biestabilidade e oscilações atenuadas da 

ROSO2 sobre Au em diferentes eletrólitos (Figura 6) em conjunto com a 

observação de oscilações de potencial durante a varredura galvanostática 

(Figura 8), sustentam a ideia da existência de dinâmica complexa para ROSO2 

em Au.  



49 
 

Dessa maneira, seguiu-se o proposto por Koper et al.55 a fim de 

classificar a oscilação por sua natureza. O primeiro passo, portanto, é verificar 

a dependência da reação ao potencial, o que diferencia oscilações químicas 

das eletroquímicas, as últimas dependem do potencial e as outras não. A 

Figura 9 mostra o transiente j/t para a ROSO2 em eletrólitos com diferente 

caotropicidade para o eletrodo de Au. 

 

Figura 9 – Transientes de corrente da ROSO2 sobre eletrodo de Au em (A) HClO4 0,5 mol.L-1 e (B) 

H2SO4 0,5 mol.L-1. O potencial do eletrodo foi aplicado a partir do OCP até os potencias indicados 

na figura. 

 Na Figura 9 os potenciais aplicados exemplificam diferentes momentos 

da dinâmica reacional. Em 0,50 VERH, a densidade de corrente é praticamente 

zero, e um potencial maior que o OCP e antes do início da corrente faradaica 

(Figura 6). Em 1,00 VERH a reação está no patamar de oxidação, com 

estabilidade e em 1,30VERH é o potencial onde ocorre o pico intenso de 

oxidação na direção negativa da varredura. Sendo que os dois últimos estão na 

região de biestabilidade.48 

A Figura 9A mostra o comportamento da densidade de corrente no 

eletrólito mais caotrópico, HClO4, que apresenta diferenças entre os três 

potenciais aplicados. Em 0,50 VERH, a densidade de corrente fica estabilizada 
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por todo o período. Em 1,00 VERH ocorrem oscilações atenuadas até a 

estabilização da densidade de corrente cerca de 20 s após o início do 

experimento. Em 1,30 VERH as oscilações atenuadas iniciam-se na mesma 

densidade de corrente que o potencial anterior, só que, após 11 s a densidade 

de corrente cai à zero, mostrando o envenamento do eletrodo, e mantém-se 

assim. 

O eletrólito mais cosmotrópico, H2SO4, apresenta um comportamento 

totalmente distinto, nenhum dos potenciais apresenta uma estabilização da 

densidade de corrente, porém para todos decai com o decorrer do 

experimento. As densidades de corrente nesse eletrólito sofrem pequenas 

variações ao longo do tempo, porém sem periodicidade, logo, não 

caracterizando oscilações, em 1,30 VERH esse fenômeno é mais evidente. 

Portanto, é perceptível que as oscilações e seu comportamento, ao 

menos em HClO4, são dependentes do potencial aplicado. Em H2SO4, não se 

pode afirmar o mesmo, já que as variações de corrente observadas não foram 

periódicas. 

Dando continuidade à investigação da dinâmica das oscilações, o 

próximo passo é verificar o comportamento do potencial em regime 

galvanostático, para H2SO4 (Figura 10) e HClO4 (Figura 11), com o ajuste das 

densidades de corrente aplicadas de acordo com o eletrólito. 
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Figura 10 –Transientes de potencial para densidades de corrente selecionadas (mostradas na 

figura) para ROSO2 em H2SO4 0,5 mol.L-1. 

 

 Os transientes E/t mostrados na Figura 10 para ROSO2 em H2SO4, 

mostram, para  diferentes densidade de corrente,  que o potencial atingido 

mantém-se estável ao longo tempo, mesmo para valores maiores 1,15 VERH, 

janela de potenciais onde ocorre a região de biestabilidade (Figura 4). Apenas 

quando a densidade de corrente é 0,46 A cm-2 observa-se flutuações do 

potencial, que se estabiliza em torno de 1,2 VERH, sendo, porém mais negativo, 

que o observado para densidade de corrente anterior igual 0,44 A.cm-2, ambos 

sofrem flutuações que são aperiódicas, portanto, não caracterizam a dinâmica 

oscilatória. 

 



52 
 

 

Figura 11 -Transientes de potencial para densidades de corrente selecionadas (mostradas na 

figura) para ROSO2 em HClO4 0,5 mol.L-1. 

 

 A Figura 11 também apresenta transientes E/t, só que em HClO4, mais 

caotrópico, diferenciando-se da dinâmica observada para o sistema que utiliza 

H2SO4 como eletrólito suporte. De início, as densidades de corrente aplicadas 

apresentaram potencial estabilizado, até 0,64 A cm-2; quando a densidade de 

corrente foi suficiente para o potencial atingir 1,0 VERH, iniciando-se um 

comportamente oscilatório. O potencial elevava-se abruptamente de 1,0 VERH 

até 2,5 VERH, caindo de volta até 1,0 VERH e o ciclo reiniciava-se, mostrando-se 

um comportamento periódico e oscilatório. 

 Destaca-se que 1,0 VERH é um potencial menos positivo que o potencial 

de início da formação dos óxidos de Au, porém coexiste na janela de potencial 

onde ocorrem as regiões de biestabilidades (Figura 4 e Figura 6). Pelo perfil j/E 

da Figura 4, observa-se que em 1,9 VERH inicia-se a evolução de O2 no 

sistema, portanto, a janela de potencial da oscilação ocorre entre o potencial de 

formação de um veneno superficial e da evolução de O2.  

 Sugerindo que o comportamento oscilatório é causado pelo ciclo de 

bloqueio-limpeza da superfície. Onde o “veneno” superficial bloqueia a 
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superfície com uma espécie eletroquimicamente inativa, que diminui a atividade 

do eletrodo, como está sob regime galvanostático, promove elevação repentina 

do potencial; quando o eletrodo atinge o potencial de evolução do O2 o 

“veneno” é removido, deixando a superfície limpa, aumentando 

consequentemente a atividade do eletrodo, derrubando o potencial até 1,0 VERH 

onde o ciclo recomeça (Figura 12). 

 

Figura 12 – Esquema representando a superfície do eletrodo de Au (esferas amarelas) que adsorve 

SO2 e promove ROSO2 no intervalo entre 0,6 VERH e 1,0VERH. A patir desse potencial, o eletrodo 

começa a envenenar-se e elevando rapidamente o potencial até 2,5VERH, quando o desprendimento 

de O2 promove a limpeza da superfície e o potencial cai até 1,0VERH novamente, reiniciando o ciclo. 

 

 A presença de oscilações de corrente (Figura 9) comprovam a existência 

de um oscilador eletroquímico e permitem classificá-lo como uma resisitência 

diferencial negativa (RDN).55 A presença de oscilações de potencial sugerem 

ainda que o sistema apresente uma Resistência Diferencial Negativa 

Escondida (RDN-E), sugerindo, por sua vez, que não exista apenas uma, mas 

ao menos duas espécies capazes de bloquear a superfície do eletrodo, 

diminuindo sua atividade. Dessa maneira, infere-se que há competição entre as 

espécies que bloqueiam a superfície pelos sítios de adsorção da superfície do 

eletrodo. 
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4.3 Mecanismos da Eletroxidação do SO2 

A espectroeletroquímica revela que a caotropicidade do eletrólito suporte 

influencia fortemente a adsorção do SO2 em Au, sendo que a ligação Au-O se 

estabelecerá em meio fortemente cosmotrópico e Au-S em sistemas 

caotrópicos. Quando a ligação Au-S forma-se, observa-se conjuntamente a 

existência das espécies S2O6
2- e S2O5

2-, que são acompanhadas por oscilçaões 

de potencial e de Resistência Diferencial Negativa Escondida (RDN-E) na 

superfície e do complexo Au(SO3) em solução. Propondo-se diferentes 

mecanismos para eletrólitos suporte distintos. 

Comparando as Figura 2 e Figura 4 é perceptível as diferenças da 

ROSO2  em superfícies de Au e Pt, sugerindo que a reação segue caminhos 

diferentes dependentes do material do eletrodo e do eletrólito suporte (Figura 5 

e Figura 6). A mistura de eletrólitos mostrada na Figura 6  pretende simular um 

meio de caotropicidade neutra, sem o uso de íons que se adsorvem 

quimicamente, tal qual o Cl-. 

Para compreender o que significa a  mudança da natureza do eletrólito 

suporte e o motivo de misturar HClO4 e H2SO4 numa porporção 1:1, é 

necessário retomar os conceitos que envolvem a formulação e interpretação do 

que se conhece por série de Hofmeister (Figura 13). Franz Hofmeister 

estudou57 sistematicamente os efeitos de cátions e ânions na precipitação de 

diferentes tipos de proteínas em solução aquosa; partindo do NaCl como 

referência, logo os íons Na+ e Cl-, classifiando-os separadamente nos íons que 

promoviam precitação das proteínas em concentrações maiores e menores em 

comparação ao NaCl. Os que promeviam a precipitação em concentrações 
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menores que o NaCl foram chamados cosmotrópicos e em concentrações 

maiores de caotrópicos.57,60,61 

 

Figura 13 – Série de Hofmeister que classsifica o efeito de cátions e ânions sobre a precipação de 

proteínas em solução. Adaptado de Gonçales et al.59 

 

 As interpretações mais recentes da série de Hofmeister delineiam sobre 

a hidratação dos íons e das superícies, buscando entender a origem da 

especificidade observada para cada íon presente e, portanto, a habilidade 

desses íons em induzir efeitos específicos,58 tal qual influenciar nos 

mecanismos e privilegiar intermediários reacionais.48,56,66 

 A interação íon-superfície é também dependente da natureza do 

eletrólito, afetada pelas forças de hidratação, quando a superfície é hidrofílica, 

como a interface de Au com água,67 de maneira análoga tanto a solvatação  do 

íon quanto a da superfície influenciam no processo de especificidade 

observada pela série de Hofmeister.58 

 A especificidade dos íons deve-se à sua energia livre, entropia de 

hidratação, coeficiente de viscosidade, forma e polarizibalidade iônicos, grau e 

raio de hidratação e afinidade dos íons com o solvente e a interface.58,61 Assim 

como a temperatura, a concentração do eletrólito suporte, pH, polarizabilidade 

e carga superficiais podem modificar a posição do íons na série de Hofmeister, 
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mostrando que os processos de hidratação podem variar de acordo com 

potencial da superfície.58,61 

 Sabe-se que os ânions são capazes de afetar em maior proporção a 

estruturação da água líquida do que os cátions,58 de maneira que, por 

normalmente serem maiores e mais polarizáveis, se adsorvem mais facilmente 

por apresentarem uma hidração não simétrica quando comparados aos cátions 

com carga de mesmo módulo. Com isso espera-se que a presença do cátion 

Na+ na espectroeletroquímica não afete, ou minimamente afete, o sistema em 

estudo; esperando-se também que, tratando-se de superfícies hidrofílicas tal 

quais Au e Pt metálicas e seus óxidos, o ânion cosmotrópico HSO4
- se adsorva 

em uma proporção muito superior ao ClO4
-.58 A especificidde do ânion é 

também dependente da acumulação ou depleção dele da interface, logo 

alterações na constituição superficial, tal qual grupos expostos, afeta a atração 

e repelimento do ânion, que vai se regulando pelo equilíbrio de forças da 

interação ânion-superfície e ânion-solvente.60,61 Os ânions interagem com os 

centros de alta densidade de carga superficial que são os hidrogênios do 

grupos hidroxilas superficais, interagindo com vários átomos de hidrogênio ao 

mesmo tempo; dessa maneira há contrabalanceamento para a perda de parte 

das moléculas de hidratação.61 

 Com isso em mente, possibilita-se olhar para a Figura 14, que mostra os 

espectros que comparam o comportamento dos três eletrólitos em eletrodo de 

Pt, pensando nos efeitos da especificidade aniônica no curso da ROSO2, sendo 

explícita a diferença entre os três eletrólitos, realçando que a caotropicidade do 

eletrólito suporte é capaz de influenciar sobre o curso reacional. 
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Figura 14- Espectro EIVRA obtido para ROSO2 em 1,0 mol.L-1 de Na2SO3 em 0,5 mol.L-1 de HClO4 

(linhas azuis), H2SO4 (linhas pretas) e a mistura 1:1 de ambos (linhas vermelhas). Aplicando-se 

potencial de 1,60 VERH no eletrodo de Pt. Sendo A o espectro todo e B o detalhe. 

 

 A Figura 14A apresenta bandas relativas ao 𝛿𝑆𝑂2
adsorvido em 

aproximadamente 1330 cm-1; em 1017 cm-1 ocorre o 𝜈𝑆𝑂3
e a espécie HSO4

- é 

caracterizada pelos estiramentos em 1045 cm-1 (𝜈𝑠𝑖𝑚é𝑡𝑟𝑖𝑐𝑜), 1185 cm-1 

(𝜈𝑎𝑠𝑠𝑖𝑚é𝑡𝑟𝑖𝑐𝑜) e em 2635 cm-1 (𝜈𝑂−𝐻). A banda em 1840 cm-1 e o ombro em 2460 

cm-1 são relativos ao ânion ditionato, S2O6
2-, espécie que não fora proposta 

pelo mecanismo teórico (Mecanismos 8 e 9),3 mas apareciam na literatura 

como um intermediário possível à reação (Mecanismo 4).25,26,41,50,68 

 As espécies observadas para ROSO2 sobre Pt advém  das interações 

químicas da molécula de partida com PtO e PtOH, como o sugerido pelos 

cálculos DFT (Mecanismos 8 e 9),3 sendo que a maior variação de geração e 

consumo das espécies observadas ocorreu quando o potencial era mais 

positivo que 0,70 VERH, região onde ocorre a oxidação da Pt, como observa-se 

na Figura 15. 
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Figura 15 – Perfis (R/R0)/E obtios para o eletrodo de Pt e relativos às bandas: (A) 1330 cm-1, 

referente ao SO2 adsorvido pelo átomo de O; (B) 1020 cm-1, relativo às espécies SO3 e SO3
2-; (C) 

1840 cm-1 relativo ao S2O6
2- e (D) 1180 cm-1 relativo ao estiramento do HSO4

- e em 2635 cm-1 ao 

estiramento O-H do HSO4
-. 

 

 Na Figura 15A, o fato de a banda de adsoção o SO2 aparecer em 1330 

cm-1 e não ser observada em aproxidamente 1270 cm-1, relativa ao SO2 

adsorvido pelo átomo de S,38 enfatiza que as diferenças entre as observações 

experimentais  e as predições teóricas3 são relativas à geometria do SO2 

adsorvido, mostrado na Figura 16. 
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Figura 16 – Geometria observada para o SO2 adsorvido na Pt, onde apenas uma banda relativa a 

essa espécie é observada. 

 Variações expressivas nos perfis apresentados na Figura 15 começam 

em aproximadamente 0,70 VERH, mesmo que algumas pequenas mudanças 

sejam observadas em potenciais mais negativos. Esse fenômeno refere-se à 

natureza química da adsorção do SO2. A presença do ânion S2O6
2- não-

eletroativo poderia ser indicativo de um comportamento oscilatório como 

descrito pela literatura.69 O processo de oxidação química através de PtO e 

PtOH é a razão para atenuação do efeito do S2O6
2- sobre a Pt, espécie cuja a 

adsorção só foi observada para o meio mais caotrópico, como interpretado 

através do ajuste de Stark na Figura 17.70,71 

 

Figura 17 – Ajuste de Stark para a banda em aproximadamente 1840 cm-1 relativa ao ânion S2O6
2- 

nos eletrólitos HClO4 (em azul) e mistura 1:1 de HClO4 e H2SO4 (em vermelho). As linhas são 

usadas para a verificação visual da inclinação indicada. 
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 O efeito Stark é a indução de um dipolo elétrico em um átomo ou 

molécula por ação de campo elétrico externo. A formação desses dipolos em 

uma espécie molecular afeta os estiramentos de ligações interatômicas, que 

são observados pelas técnicas espectroscópicas na região do 

infravermelho.70,71 Dessa maneira, avalia-se a interação da molécula com a 

superfície do eletrodo pelo efeito indutivo do campo elétrico sobre as ligações 

químicas da molécula. 

A diferença de ambos os eletrólitos explicitados na Figura 17 refere-se, 

não à inclinação dos ajustes referentes ao HClO4 é à mistura 1:1, já que são 

iguais, mas sim ao número de onda da ligação, propriedade que depende da 

caotropicidade dos meios, sugerindo que adsorção é mais forte para o meio 

mais caotrópico e não é observda para o meio mais cosmotrópico de H2SO4. 

Isso é entendido também como um efeito derivado do comportamento da água 

que, para meios caotrópicos, que não forçam a saída das espécies adsorvidas 

na superfície, como S2O6
2-, promovendo sua acumulação na superfície.58,61 

 Comparando-se a Figura 15B com a Figura 15C, observa-se que em 

H2SO4, o SO3 é consumido logo no início, apresentando um pico em 

aproximadamente 0,70 VERH, mostrando que a suprefície carregada do eletrodo 

adsorve prefeencialmente SO2 e o equilíbrio entre as espécies de S(IV) 

(equação 4), SO3
2- e SO2, é deslocado para a geração de SO2. O decaimento 

em 0,90 VERH indica que esse grupo vibracional começa a ser gerado, que 

interprata-se como a oxidação de S(IV) a S(VI), equação 5. Essa reação ocorre 

na região de formação de PtO, sugestionando que essa espécie seja o agente 

oxidante dessa etapa. A literatura72–74 sugere que o SO3 está adsorvido na 
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superfície, entretanto, a ausência de deslocamento no ajuste Stark, sugere que 

essa espécie está livre em solução. 

 Quando o eletrólito é HClO4 puro, não se observa o equilíbrio entre as 

espécies de S(IV), assim como também não gera-se SO3, mostrando que essa 

etapa reacional é dependente da natureza do eletrólito suporte, devido à baixa 

adsorção aniônica. Quanto mais SO2 está dsorvido na superfície do 

catalisador, mais S2O6
2- é gerado. 

 A Figura 15D mostra que a banda de HSO4
- varia proporcionalmente 

com a de S2O6
2-, evidenciando que o SO2(ads) é oxidado pelo PtOH duas vezes, 

primeiramente a S2O6
2- e de pois a HSO4

- (Mecanismo 10). 

 

 

Mecanismo 10 

 

 O Mecanismo 10 ilustra que o SO2 é adsorvido na Pt pelo átomo de O 

(Figura 16), que na presença do catalisador PtOH, a oxidação ocorre via S2O6
2- 

ou SO3, isso explica o fato de as bandas relativas aos dois intermediários 

começarema ficar negativas após o potencial de 1,0 VERH, o mesmo reportado 

como relacionado à formação de PtOH (Figura 2).75 Então, o  S2O6
2- é oxidado 

pelo PtOH e o SO3 é hidrolizado ambos resultando no produto final HSO4
-. O 

SO3 também pode ser gerado tendo como catalisador o PtO. 
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 As bandas relativas às espécies SO3 e S2O6
2- foram analisadas através 

do ajuste de Stark, que para o SO3 não se obteve ajuste e para o S2O6
2- a 

Figura 17 mostra os ajustes obtidos nos eletrólitos HClO4 e mistura 1:1. 

Ressalta-se que, para a espectroeletroquímica, utilizou-se como fonte de SO2 o 

Na2SO3 cujo não ajuste de Stark indicaria que a espécie SO3
2- estaria em 

solução e mascarando o SO3, impedindo a confirmação desse intermediário 

estar adsorvido ou não. Porém medidas realizadas em microbalança de 

quartzo72 sugerem que o intermediário SO3 estaria adsorvido, mas esse estudo 

não considerava a etapa envolvendo o S2O6
2-, podendo gerar uma confusão 

com relação à natureza da espécie adsorvida. 

 A inclinação de 30 cm-1 V-1 obtida através do ajuste de Stark referente à 

espécie S2O6
2- em HClO4 é muito similar ao observado para o CO 

adsorvido,70,71 indicando que o S2O6
2- é um intermediário adsorvido. Esse 

gráfico também revela que na janela de potenciais entre 1,00 VERH e 1,15 VERH 

para o eletrólito suporte HClO4, deveria-se observar um platô, porém, levando 

em conta a largura da banda e o meio líquido adjacente, isso não poderia ser 

corroborado. Entretanto, um comportamento similar deveria aparecer nos perfis 

R/R0 vs. E, o que também não aconteceu. 

 A Figura 15B mostra mudanças na banda de SO3, por influência do 

eletrólito e do potencial. Quando o eletrólito suporte é apenas H2SO4, que 

ioniza-se gerando um ânion cosmotrópico, a adsorção desse intermediário é 

intensa, mostrando que essa etapa é a favorecida nesse ambiente químico. Em 

meio caotrópico, quando o eletrólito é HClO4, essa etapa não é observada, 

sugerindo que, com adsorção de SO2 proporcionalmente maior já que não há 

competição com o ânion do eletrólito suporte pelos sítios ativos, a formação do 
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S2O6
2- como intermediário reacional é mais provável, como mostra a Figura 

15A. 

 Os espectros obtidos para os eletrodos de Pt e Au são bastante 

diferentes (Figura 15 e Figura 18, respectivamente); a banda em 1650 cm-1 

relativa à dessorção da água é mais nítida e deslocada para maiores números 

de onda no Au (Figura 18). A banda em 1700 cm-1 observada no Au para os 

três eletrólitos, sendo mais evidente em HClO4, foi previamente atribuída ao 

cátion H3O+.76–79 Essa banda, por apresentar-se positiva em todos os 

potenciais aplicados, revela que o cátion hidrônio é repelido da superfície do 

eletrodo proporcionalmente ao potencial aplicado, assim como o observado por 

Koper et al.76,77 e Osawa et al.78 Esses mesmos autores também reportaram 

uma banda em aproximadamente 3200 cm-1 atribuída à estrutura superficial da 

água semelhante a sua fase sólida, que não foi detectada nesse trabalho. 

Identificou-se apenas bandas em 3600 cm-1 e 3500 cm-1, sendo a primeira 

positiva e a segunda negativa, atribuindo-as como indicativo da mudança na 

conformação da interação da molécula de água com a superfície do eletrodo, 

passando da conformação com maior grau de liberdade para a fração 𝜈𝑂−𝐻, 

onde o par de elétrons livres do oxigênio intergage com a superfície (H up), 

para a conformação onde os átomos de H estão próximos à superfície (H 

down).76–79 De acordo com a literatura, esse comportamento não era esperado 

para uma superfície carregada positivamente e sim negativamente, indicando 

fortemente que a ROSO2 gera ânions superficiais que forçam a água adquirir a 

conformação H down. 
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Figura 18 - Espectro EIVRA obtido para ROSO2 em 1,0 mol.L-1 de Na2SO3 em 0,5 mol.L-1 de HClO4 

(linhas azuis), H2SO4 (linhas pretas) e a mistura 1:1 de ambos (linhas vermelhas). Aplicando-se 

potencial de 2,00 VERH no eletrodo de Au. Sendo A o espectro todo e B o detalhe. 

 

 Para o eletrólito HClO4 e mistura 1:1, em todos os potenciais, a banda 

em 1060-1070 cm-1 relativa ao ânion ClO4
- é observada como positiva, o que 

significa que esse ânion é repelido da superfície,77,78,80 suportando a hipótese 

que, mesmo em potenciais mais positivos, as espécies negativamente 

carregadas são geradas na superfície do eletrodo. Espécies que com certeza 

podem ser os produtos finais SO4
2- ou HSO4

-, mas outras espécies, como o 

S2O5
2-, também precisam ser consideradas. 

 Em ambos os eletrodos, apenas as bandas relativas ao SO4
2- e HSO4

- 

são observadas como bandas negativas em potenciais mais positivos, porém 

isso dificulta a discriminação entre o que é influenciado pela adsorção aniônica 

e o que é relativo à ROSO2. Em nenhuma situação observou-se a estrutura da 

água na presença de adsorbato proposta por Koper et al.76,77 

 Outra diferença observada entre os eletrodo de Au e Pt é a coordenação 

do SO2 adsorvido. Na Pt apenas a banda relacionada com a adsorção 
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molecular através do átomo de O é observada em 1330 cm-1, essa banda 

também é observada para o Au porém com um ombro em 1277 cm-1 nos meios 

mais caotrópicos, o que sugere a adsorção também pelo átomo de S.38 A 

banda Au-SO2 exibiu um ajuste de Stark com inclinação de 50 cm-1 V-1 em 

HClO4 e aproximadamente de 22 cm-1 V-1 na mistura 1:1 (Figura 19A), a 

mudança bastante pronunciada observada para o meio de HClO4 é o dobro do 

observado para CO em Pt,70,71 indicando uma adsorção muito forte que se 

enfraquece com o aumento da cosmotropicidade do meio. 

 A coordenação do SO2 através do S com o metal da superfíce é 

preferencialmente esperada que ocorra com o eletrodo de Au, já que a ligação 

Au-S é conhecidamente mais forte que a Au-Au.81–83 No entanto, como o 

previsto pro cálculos de DFT,3 a coordenação atravé do S deve ocorrer com a 

Pt também.38,81,84,85 

 O que diferencia as soluções eletrolíticas diferentes é a presença do 

ombro em 1150 cm-1 na presenaça de ânions ClO4
-, que aparece sempre 

conjunto com o ombro em 1277 cm-1, sugerindo uma correlação entre essas 

bandas e a coordenação com a superfície de espécies capazes de formar a 

ligação Au-S, já que são próximas ao observado para os complexos de Pd-

SO3.86 Tendo isso em mente, sugeriu-se a formação de complexos contendo a 

ligação Au-S como solutos, derivados de processos corrosivos na superfície do 

eletrodo, que foram avaliados por meio da determinação da concentração de 

íons de Au livres pela técnica de EM-PAI (Tabela 1). 

Tabela 1 – Concebtração de Au livre indicando a corrosão do eletrodo de Au nos três eletrólitos 

suporte (HClO4 e H2SO4 0,5 mol.L-1 e mistura 1:1) na presença e auseência de SO2. 

Au (ng.L-1) 
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 Ausência de SO2 Presença de SO2 

Potencial (V) HClO4 1:1 H2SO4 HClO4 1:1 H2SO4 

0,7 252 5* 5* 368 5* 5* 

1,3 532 5* 40 420 192 5* 

1,6 812 44 76 43.408 30.440 17.480 

1,7 880 144 52 44.164 20.236 13.680 

*limite de detecção da EM-PAI 

 

 A Tabela 1 revela que corrosão aumenta com a caotropicidade do meio, 

mesmo no sistema sem o SO2. A literatura revela que o processo de corrosão 

do eletrodo está relacionado com o comportamento oscilatório, logo esses 

dados evidenciam que, durante a oxidação do SO2, essa dinâmica oscilatória 

pode ocorrer.87–90 

Os potenciais da Tabela 1 foram selecionados a partir do perfil j/E 

(Figura 6) obtido para cada eletrólito suporte: 0,70 VERH próximo ao Eon-set, 

1,30VERH no platô da densidade de corrente e 1,60VERH e 1,70VERH na região 

de biestabilidade. Em H2SO4 puro, a intensificação da corrosão na presença do 

SO2 foi muito mais pronunciada, sendo 263 vezes maior que na ausência de 

SO2. O comportamento oscilatório promovido pela corrosão da superfície 

indicaria o bloqueio dessa pelos produtos da corrosão, no entanto, oscilações 

não foram observadas para o meio H2SO4 (Figura 9), sugerindo, então, que as 

oscilações da ROSO2 não estão relacionadas ao processo corrosivo. 
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 Sabe-se que a corrosão do Au origina preferencialmente cátions 

bivalentes, com uma pequena quantidade de trivalentes,91 então a banda em 

aproxidamente 1150 cm-1, que não apresenta ajuste de Stark, pode ser 

atribuída à formação do complexo Au(SO3). 

A Figura 18A apresenta também um ombro positivo na região de 1140 

cm-1, atribuído ao ânion S2O5
2-, outra espécie pouco citada pela literatura. Seus 

átomos de S apresentam estado de oxidação S(III) e S(V), sugerindo 

inatividade eletroquímica, assim como outras espécies com dois átomos de 

S.41,49,50,74,92 Essa banda é observada somente em conjunto com a banda em 

1277 cm-1 relativa ao SO2 adsorvido pelo átomo de S, semelhante à formação 

do S2O6
2- que também depende da coordenação do precursor pelo átomo de S. 

Ajustes de Stark para o S2O5
2- apresentaram inclinações de 30 e 18 cm-1 

V-1 respectivamente para os eletrólitos suporte HClO4 e mistura 1:1, sugerindo 

que essa espécia é fortemente adsorvida no eletrodo. 

As diferentes espécies químicas observadas na Figura 18 A, para cada 

eletrólito suporte, modifica a resposta eletroquímica, especialmente na região 

de não linearidade; tanto espécies que envenenam a superfície como as que 

promovem corrosão, são dependentes da caotropicidade do meio. 

Retomando e aprofundando a Figura 6, onde ClO4
- é ânion caotrópico e 

HSO4
- o cosmotrópico, a mistura 1:1 é a proposta para um centro na série de 

Hofmeister, em substituição ao original Cl-. A mistura 1:1, em oposição à 

tendência esperada pela análise da Figura 5, mostra uma quebra na tendência 

linear que dependeria da caotropicidade do meio, sendo, portanto, o meio que 

mostrou as mais altas densidades de corrente para a ROSO2, sugerindo que a 

caotropicidade “neutra” é a principal responsável por esse comportamento, com 
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a conformação da água próxima ao descrito por Osawa et al.78e Koper et al.76,77 

para o eletrodo de Au em potenciais mais positivos que 0,50 VERH. 

Além disso, durante o ínício da varredura na direção negativa, os valores 

de densidade de corrente para o meio mais caotrópico em HClO4, chegam a 

zero, diferentemente dos outros eletrólitos suporte, esse fato é explicado pela 

formação dos venenos catalíticos no eletrodo, S2O5
2- e S2O6

2-. Para os meios 

mais cosmotrópicos, a densidade de corrente da região de biestabilidade não 

cai a zero, sugerindo que o envenenamento da superfície pelas espécies 

supracitadas não recobre completamente o eletrodo, pois os ânions e os óxidos 

ocupam seu lugar. A geração das formas oxidadas superficiais de Au afetam 

também a energia superficial, sendo mais um fator que altera a dimensão do 

recobrimento pelas espécies isolantes. A inclinação dos ajustes de Stark para o 

SO2 contrinbuem para essa ideia, pois mostram uma forte adsorção por meio 

do átomo de S em HClO4, o mesmo eletrólito suporte que apresenta o 

resobrimento completo pelas espécies de dois S, já que densidade corrente cai 

a zero. 

As espécies reponsáveis pelo envenenamento catalítico são  S2O5
2- e 

S2O6
2- e foram analisadas através do ajuste de Stark (Figura 19). Para a banda 

em 1840 cm-1 relativa ao S2O6
2- (Figura 19B), a inclinação calculada foi de 15, 

30 e 60 cm-1 V-1 para os eletrólitos suporte HClO4, mistura 1:1 e H2SO4, 

respectivamente. Nota-se, portanto, que a inclinação aumenta com o aumento 

da cosmotropicidade do meio, sendo a menor para o meio mais caotrópico e 

quatro vezes maior para o mais cosmotrópico. Se compararmos esse 

comportamento com o perfil R/R0 vs. E (Figura 20C), nota-se que quanto maior 

a inclinação, menor será a geração dessa espécie, mas não na mesma 
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proporção, uma vez que a geração em HClO4 é próxima ao observado para a 

mistura 1:1. 

 

Figura 19 – Gráficos dos ajustes de Stark para as bandas A. 1227 cm-1, relativo ao SO2 adsorvido 

pelo átomo de S; B. 1840 cm-1, relativo ao ânion S2O6
2- e C. 1185 cm-1, relativo ao ânion S2O5

2-. Os 

eletrólitos suporte estão representados pelas cores: HClO4 em azul, H2SO4 em preto e a mistura 1:1 

de ambos em vermelho. 

 Para o S2O5
2-, observado apenas em meios contendo ClO4

-, o 

comportamento foi inverso do observado para o ditionato (Figura 19C), com a 

maior inclinação de 30 cm-1 V-1 para o HClO4 e o menor de 15 cm-1 V-1 para a 

mistura 1:1. Nesse caso, os perfis R/R0 vs. E (Figura 20C) seguiram a 

tendência da inclinação do ajuste de Stark mas, novamente, a diferença entre 

os eletrólitos suporte não foi expressiva. A inclinação observada para o 

pirosulfito em HClO4, é a mesma para o ditionato em Pt, só que em Pt não 

observou-se nem oscilações e nem biestabilidade (Figura 2 e Figura 7). Isso 

insinua que a presença de ambas as espécies, S2O5
2- e S2O6

2-, e não apenas 
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uma delas, são necessárias para criar as condições críticas para uma 

bifurcação. 

 Para a Figura 19A, o alto valor da inclinação do ajuste de Stark para o 

meio de HClO4, indica que a ligação Au-SO2 é fortemente adsorvida em meio 

altamente caotrópico. Na Figura 19B, observa-se que a adsorção do S2O6
2- é 

mais forte com o aumento da cosmotropicidade do meio, que é o oposto do 

comportamento do perfil R/R0 vs. E (Figura 20C), enquanto que para a 

adsorção do S5O5
2- (Figura 19C), a ligação é mais forte com o aumento da 

caotropicidade do meio, e o perfil R/R0 vs. E (Figura 20C), segue a mesma 

lógica. 

Correlacionando, para o S5O5
2-, o ajuste de Stark (Figura 19C), os perfis 

R/R0 vs. E (Figura 20C) e j/E (Figura 6), observa-se que o perfil da 

biestabilidade está relacionada com a geração e, especialmente, com a força 

de adsorção; quando a ligação é muito forte a densidade de corrente vai a 

zero. Também colocando no conjunto da análise a ligação Au-SO2 (Figura 

19A), demonstra-se que essas duas espécies são as mais importantes  para as 

condições críticas da bifurcação. 
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Figura 20 – Perfis (R/R0)/E obtidos para o Au para as bandas A. 1330 cm-1, relativa ao SO2 

adsorvido pelo átomo de O (quadrados preenchidos), e 1227 cm-1, adsorvido pelo átomo de S 

(bolinhas vazias); B. 1020 cm-1, relativa ao SO3 e SO3
2-; C. 1840 cm-1 relativa ao ditionato (S2O6

2-) e 

1185 cm-1 relativa ao pirossulfito (S2O5
2-); D. 1150 cm-1, relativa ao complexo Au-SO3; E. 1180 cm-1 

relativo ao estiramento do HSO4
- assimétrico (quadrados preenchidos) e 2635 cm-1ao estiramento 

O-H do HSO4
- (triângulos vazios). Os eletrólitos suporte estão representados pelas cores: HClO4 

em azul, H2SO4 em preto e a mistura 1:1 de ambos em vermelho. 

 

 A Figura 20 mostra a relação muito próxima existente entre a ligação 

que promove a adsroção do SO2 a geração dos intermediários reacionais. O 

perfil SO2-Au está mais associado com o SO3 do que com o S2O5
2-, indicando 

que o pirossulfito é gerado apenas quando existe Au-SO2. A conformação do 

adsorbato deverá ocorrer semelhantemente ao observado na Figura 21. 

Porém, o S2O5
2- é gerado a partir de ambas as conformações de adsorção. A 

adsroção SO2-Au já era esperada pois observou-se a mesma conformação 

para o eletrodo de Pt (Figura 16). 

 A ligação S-Au permite que diferentes espécies sejam observadas, tal 

qual o complexo Au(SO3) em solução e o S2O5
2-, cuja a oxidação apenas 

ocorre na região de biestabilidade e a partir da formação dos óxidos 
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superficiais. Essa espécie é gerada por uma etapa química, oxidada pelo AuO 

e, fechando o ciclo da biestabilidade, oxidando para a regenaração do SO2 (ads) 

e a formação do HSO4
-(Equação 11). 

S2O5 (ads)
2− + AuO(ads) + H+ → SO2 (ads) + HSO4

−  (11) 

 

Figura 21 - Geometria observada para o SO2 adsorvido em Au, onde duas bandas relativas a essa 

espécie são observadas, dependendo do eletrólito suporte. 

 A Figura 11 mostra que as oscilações galvanostáticas eram 

dependentes da existência de um meio caotrópico, já que no meio 

cosmotrópico elas não foram observadas. O oscilador para o eletrodo de Au na 

presença de HClO4 foi classificado com RDNE. 

 Osciladores RDNE são conhecidos por estarem relacionados com a 

presença de, ao menos, duas espécies capazes de bloquear a superfície do 

eletrodo, deixando-o eletroquimicamente inativo, logo, venenos catalíticos.53,64 

O’Brien et al.69 citou a existência de oscilações relacionas à ROSO2 baseados 

no trabalho prévio de Quijada et al.,50 mas as classificou como RDN, mostrando 

a existência de apenas um veneno, o S2O6
2-. Observou-se também essa 

espécie no presente trabalho para o eletrodo de Pt, porém oscilações não 

foram observadas. O enevenenamento do eletrodo Au, deve estar relacionado 

com o S2O6
2-, porém o S2O5

2- e a adsorção do SO2 pelo átomo de S devem ser 
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considerados também, assim como a dependência da região de biestabilidade 

(Figura 6) ocorrer na mesma região de oxidação da superfície de Au (Figura 4), 

já que esses óxidos atuam também como espécies envenenantes.55,64,93,94 

 A exclusividade de ocorrência do comportamento oscilatório em meio 

caotrópico sugere que a adsorção do SO2 pelo átomo de S, exclusiva do meio 

contento ClO4
-, é a principal razão para a bifurcação, a mudança de fase da 

dinâmina linear para a não-linear. Isso indica que o S2O5
2- é o principal veneno 

e, então, propõe-se o mecanismo cíclico no Mecanismo 11. 

 

 

Mecanismo 11 

 

 O mecanismo 11 revela a complexidade mecanística da ROSO2 em 

eletrodos de Au, apresenta mais espécies envolvidas quando comparada ao 

mecanismo 10 para o eletrodo de Pt. Quando o SO2 é adsorvido pelo átomo de 

oxigênio (SO2-Au), forma-se o SO3. Já o S2O6
2- é gerado independentemente 
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da geometria de adsorção ou da presença ou ausência de óxidos superficiais, 

sinalisando uma transferência eletrônica entre o eletrodo e o SO2 (ads). Quando 

o SO2 adsorve-se pelo átomo de S (Au-SO2), o mecanismos pode seguir por 

diferentes etapas: antes da oxidação da superfície do eletrodo, a ligação Au-S 

está presente, então oxida-se à S2O6
2- ou desproporciona para o S2O5

2-, sendo 

que o pirossulfito apresenta dois estados de oxidação para o S, III e V, ao 

interagir com o óxido de Au é capaz de formar HSO4
- e regenerar o SO2 (ads), 

formando, então um mecanismo cíclico, explicando as ocilações observadas e 

identificando o AuO e S2O5
2- como os dois venenos catalíticos necessários à 

RDNE. 

 O fato de a ligação Au-SO2 e a formação de S2O5
2- apenas serem 

observados na presença do ânion caotrópico ClO4
- sugere que a estrutura da 

dupla camada elétrica afeta a conformação da adsorção, propiciando a 

formação espécies e o acesso a diferentes etapas para a ROSO2 em Au que 

promovem uma bifurcção e o acesso a uma dinâmica não-linear. 
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5. CONCLUSÕES 

Confirmou-se, para o eletrodo de Pt, que os catalisadores efetivos da 

ROSO2 são PtO e PtOH, sendo portanto um ponto de convergência entre este 

trabalho e a literatura em geral que previra, mecanisticamente, esse 

comportamento. Concordando ainda com a literatura esse trabalho identificou 

que, para a Pt, ao menos duas etapas estavam presentes e que uma 

dependeria da existência da Pt metálica e a outra dependeria de PtO, ou seja, 

para a ROSO2 seria necessário ter a exposição de Pt em diferentes estados de 

oxidação. 

O ânion ditionato foi confirmado como espécie intermediária na ROSO2 

em Pt, assim o como o SO3, ambos sugeridos por trabalhos da literatura, mas 

nunca apresentados em conjunto, os autores apresentavam mecanismos que 

envolvessem apenas um ou o outro como intermediário reacional, esse 

trabalho demonstrou que eles não são etapas distintas, mas sim 

complementares e simultâneas. As estapas são influenciadas pelo eletrólito 

suporte, podendo ser uma ferramenta de controle para aumentar a produção 

de H2, abrindo horizontes para o uso de Pt como catalisador da ROSO2. 

A importância da estruturação da água para o intermediário acessado 

pela ROSO2 foi mostrada ao modificar a estrutura da água líquida interfacial por 

meio do uso de eletrólitos suporte distintos, o que também é significativo para 

acessar diferentes etapas reacionais. 

A literatura mostrara que o SO2 poderia adsorver-se de diferentes 

modos, que dependeria mais fortemente do material do eletrodo do que outros 

fatores, havia dúvida se a adsorção ocorreria química ou fisicamente. Porém 

estava presente a ideia que entre as diferentes conformações de adsorção, 



76 
 

havia uma preferencial que levava à corrosão da superfície. Esse trabalho foi 

capaz de elucidar a adsorção química por coordenação do SO2 através de um 

ou outro do seus átomos contituintes originando na superfície espécies do tipo 

SO2-Au ou Au-SO2. 

Em eletrodos de Au, a proposta mecanística é muito diferente: três 

espécies enevenenantes foram observadas, S2O6
2-, S2O5

2- e AuOx. As etapas 

reacionais são dependentes do eletrólito suporte, e a principal razão dessa 

influência  é a ocorrência na ligação Au-S na superfície, que, quando formada, 

produz conjuntamente as condições para obtenção das espécies S2O5
2- e 

Au(SO3) e, portanto, as ocilações do tipo RDNE. O Au foi o material que se 

apresentou como mais ativo para ROSO2, alcançando densidades de corrente 

muito mais intensas, na ordem de A cm-2, a potenciais relativamente baixos, 

significando que mais H2 é gerado usando menos energia elétrica. 
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