Equilibrio de Oxidacao-Reducao

& Eletroquimica usa medidas elétricas com finalidades analiticas.

¢ Uma reacdo redox envolve a transferéncia de elétrons de uma
espécie para outra.

¢ Oxidacgao: ocorre quando uma espécie perde elétrons, atingindo
um estado de oxidacdo mais elevado (mais positivo) — aumenta o
11(0):@

¢ Reducdo: ocorre quando uma espécie recebe elétrons, ficando num
estado de oxidag¢ao mais baixo (mais negativo) — diminui 0 nox.



Equilibrio de Oxidacdao-Reducao

¢ Oxidacdo e reducdo nunca ocorrem separadamente. Quando uma
especie se oxida, liberando elétrons, outra espécie obrigatoriamente
se reduz, capturando os elétrons liberados.

& Reacado redox € aquela que ocorre entre um agente redutor e um
agente oxidante. Ocorre a transferéncia de elétrons do agente
redutor para o oxidante.

MNPt 4+ A*Xt = M(n+1) _|_A(x—1)
O numero de elétrons

das semi-reacoes deve

- ser igual!!
& De forma genérica: &

Ox; + Red, = Ox, + Red;



Equilibrio de Oxidacdao-Reducao

¢ Agente redutor (Red,): ¢ uma espécie que sofre oxidagdo (para Ox,),

liberando elétrons e causando a reducao de outra espécie presente
(reduz OX; a Red,).

¢ Agente oxidante (Ox;): € uma especie que sofre reducao (para Redl)

capturando elétrons e causando a oxidagao de outra espécie (oxida
Red, a Ox,).

¢ Semi-reacoes redox:
¢ Oxidacdo: M™ = M(™+D) 4 o=
Agente redutor
& Reducio:|A*T H e~ = AG-D

Agente oxidante



Balanceamento de Reacdes Redox

¢ O numero de atomos de cada elemento, assim como a carga
liquida de cada lado devem ser iguais

& Ordem de balanceamento:
¢ 1. Elemento principal
& 2. Oxigénio
¢ 3. Hidrogénio
& 4. Carga



Balanceamento de ReacOes Redox
¢ Ex.: Fey + Cly gy = Fe?* + CI™

¢ Oxidacdo: Fe e I ds ey | @) nur.nelro~ de elétrons 11b§rados
na oxidacdo tem que ser igual ao
numero de elétrons ganhos na

¢ Reducdo: Cly gy + 2™ = 2C1" |x3 redugdo

2Fesy = 2Fe3t + 66
3Cl, gy + 66~ = 6CL™

2Fe(s) + 3Cly gy = 2Fe3* + 6CL™



Balanceamento em mei1o acido

& Adiciona-se H,O para balancear oxigénio e H" para balancear
hidrogénio.

& Ex.: O MnO, oxida Fe?* em meio acido, formando Fe** e Mn?*.

& Oxidacdo: Fe?™ = Fe3t +e- X5
¢ Reducdo: MnO; + 8H* + 5e~ = Mn** + 4H,0

5Fe?t = 5Fe3t 4 Se-

MnO; + 8HY + 5e~ = Mn?** + 4H,0

5Fe*t + MnO; + 8H' = 5Fe3" + Mn** + 4H,0



Balanceamento em meio acido

& Atencdo ao balancear por carga ou nox!
G 02 = €
Cin 02 = 7C

Cim02= = 2 4274560

G0~ C A L= Gl EN T 0)
¢ 3e 7?7 — NAO — Atencdo ao numero de mols de Cr!! (2)

& Por carga: 12 cargas + do lado esquerdo e 6 cargas positivas do lado direito. Para
balancear, 6e do lado esquerdo:

Cr,05~ + 14H* + 6e~ = 2Cr3* + 7H,0



Balanceamento em meio alcalino

& Adiciona-se 20H: para cada O faltando e H,O para balancear o H.

& Ex.: Em meio basico, o MnO, oxida I" a I,, gerando MnQO,.

¢ Oxidagdo: 2I~ = [, + 2e~ X3
& Reducdo: MnO, + 2H,0 + 3e~ = MnO, + 40H~ x2

6l = 3, + 6¢
2Mn0, + 4H,0 + 6e~ = 2Mn0O, + 80H™

2MnO; + 4H,0 + 61~ = 2Mn0, + 80H™ + 31,



Relembrando alguns conceitos...

& Carga elétrica (q): propriedade fisica da matéria que leva ao
surgimento de uma for¢a quando a mesma esta sob a influéncia de
um campo eletromagneético.

q(C) = n (mols) F (C/mols)
Ig| (e7) = 1,602.107%° C

F =96485,3415 C/mol

& Corrente elétrica (I/A): quantidade de carga que flui a cada
segundo.



Relembrando alguns conceitos...

¢ A diferenca de potencial elétrico (E / V) entre dois pontos € o
trabalho necessario para que a carga elétrica se movimente de um
ponto ao outro.

(N =EWV).q(C)

¢ Um Joule de energia ¢ liberado ou absorvido quando um coulomb de
carga se move entre dois pontos cujos potenciais elétricos diferem entre
si de um volt.
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Potencial padrao

¢ O parametro que mede a tendéncia de uma semi-reacdo ocorrer € o
Potencial padriao (E°). Quanto maior ele for, maior a tendéncia das
semi-reacOes ocorrerem da esquerda para a direita.

¢ Os potenciais padrdes sao obtidos para concentracoes iguais a 1,0
mol L (ou, para gases, p = 1,0 atm) e sdo constantes a uma dada
iE

& Para poder comparar as tendéncias de todas as semi-reagoes,
convencionou-se escreve-las sempre como reducdes, associadas a
seus EY, valor tabelado.
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Potencial padrao

Potencial de
redugio (Eg )
- 3,04
-2,92
-2,90
-2,89
- 2,87
-2,71
-2,37
- 1,66
-1,18
-0,83
- 0,76
-0,74
-0,48
-0,44
-0,28
-0,23
-0,13

0,00
+0,15
+0,34
+ (0,40
+0,52
+ 0,54
+ 0,77
+ 0,80
+ 0,85
+ 1,09
+1,23
+ 1,36
+ 2,87

H, + 2(OH)"

Estado reduzido

Li
K
Ba
Sr
Ca
Na
Mg
Al
Mn

Zn
Cr
S
Fe
Co
Ni
Pb
H,
Cu’*
Cu
2 (OH)~
Cu
21
Fe?!

Ag

100 A A O O A

Estado oxidado

Li* +e
Kf+e

Ba%* +2¢”
Sr2*+2e"
Ca?t +2e”
Na' +e”
Mg?* +2e"
AP +3e”
Mn?* +2¢
2 HzO +2e¢"
Zn* +2e¢
Cri*+3e"
S+2e

Fe?* +2e"
Co** +2¢
Ni%* +2 e
Pb? +2e
2H* +2e
Cu? +e¢°
Cu® +2e
H,0+120,+2¢
Cu*+e

[, +2¢

Fe +e
Ag'+e
Hg* +2e
Br,+2e
2H' +1/20, +2¢"
Cl,+2e
F,+2e¢

Potencial de
oxidagao (E?,,dd )

+ 3,04
+2,92
+2,90
+ 2,89
+2,87
+2,71
+ 2,37
+ 1,66
+1,18
+ 0,83
+ 0,76
+0,74
+ 0,48
+ 0,44
+ 0,28
+0,23
+0,13

0,00
-0,15
-0,34
-0,40
- 0,52
-0,54
-0,77
- 0,80
-0,85
-1,09
-1,23
- 1,36
-2,87

VIOLNATY OVOV 4d ALNIADSTUD WAAAO




Reacdes espontaneas

& Considerando os sistemas abaixo, qual reacdo ocorrera
espontaneamente?

CU(S) Z n(S)

Zn>* 1,0 M Cu?* 1,0 M

& Cu?*/Cuy-E=0,337V

¢ Zn**/Zngy—E"=-0,763V Maior EO, portanto
Cu?* ird reduzir!
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Reacdes espontaneas

‘ - ‘

Cu2t 1,0 M
Cut +2¢~ = Cugy E® = 0,337
Ing = Zn®t + 2¢° E® = 0,763

Cor s Ziisgy = il ok i o, 98 =0T

0 _ 0 0 3 inalll
NE =S E R Nao troca o sinal!!

reducdo - oxidacao
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Celulas eletroquimicas

& As reagdes redox podem constituir 2 tipos de células eletroquimicas:

& Células Galvanicas (voltaicas): a reacao redox ocorre de forma
espontanea (E° , > 0 e AG? < 0) e a pilha gera energia elétrica.

cel

& Células Fletroliticas: a reacdo redox ndo ¢ espontanea (E°,, <0e AG® >
0) e € necessario fornecer potencial ao sistema para que ela ocorra, ou seja,
a célula consome energia.

& Nessa disciplina, o interesse maior € pelas reacdes espontaneas. As
células eletroliticas sao de maior interesse na Analise Instrumental.

15



Celulas galvanicas

¢ Usa uma reacdao quimica espontanea para gerar eletricidade.

& Para que a energia elétrica gerada pela reacao redox possa ser
aproveitada para fins praticos, a transferéncia de elétrons deve
ocorrer de forma indireta: os elétrons liberados na semi-reacdo de
oxidacao devem passar por um circuito elétrico antes de serem
consumidos na semi-reacdao de reducao, ou seja, € necessario
construir um pilha.

& As pilhas usadas em aparelhos elétricos e as baterias de automoveis
sao exemplos de células galvanicas.

16



Pilha de Danaiell

Zinc

Anodo: ocorre a 2'62"05- NO3 .4 Catodo: ocorre a
oxidacao Zn(s)>Zn*(aq) + 2e- 2H*(aq) +2e"> H2(g) reducao
Zn(S) : Zn2+ —l— 26_ Fonte: Chembtrypictures Cu2+ + 26_ ‘ﬁ Cu(s)

No anodo de Zn, ocorre a semi-rea¢dao de oxidagao, gerando elétrons que atravessam o
circuito externo e chegam ao catodo, onde ocorre a semi-reacao de reducao. Um voltimetro
no circuito registrara a DDP entre os eletrodos.

AE = 1,10 V nas condi¢bes padrdes

Seguindo essa regra (polo negativo com anodo e positivo com catodo) o valor de E medido
sera sempre a medida de tendéncia da reacao

Ecer = Egireita — Eesquerda ouseja Ece = Ereduc;éo _ onidagéo 1



Ponte salina

& Dispositivo usado para conectar as duas semi-células e manter a
eletroneutralidade em qualquer regiao da pilha.

& Consiste num tubo de vidro fechado por material poroso nas
extremidades, contendo solucado de eletrolito forte no interior
(geralmente KCI ou KNQO,).

Concentracao do sal
na ponte é muito
maior do que nas

meias-pilhas, por 1sso

a diferenca de

NO; ; migracao
|
»

Actmulo de cargas (+) . Contra-ion ' Deficiéncia de cargas (+)
" WO’; NO§ H*
Zn(s)»Zn¢*(aq) + 2e- 2H*(aq) +26"> H2(g)

Fonte: Chemistrypletures
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Notacdo de pilha — Regras segundo a
IUPAC

O anodo se escreve a esquerda e o catodo a direita

Linhas verticais simples representam a interface entre 2 fases diferentes. Ex.:
solido |liquido

A virgula separa espécies no mesmo estado fisico
A ponte salina € representada por linhas verticais duplas | |
Entre parénteses: concentracoes, pressao, estado fisico

Pt, Zn5)|Zn** (1,0 mol L™1)||Cu®* (1,0 mol L™1)|Cuys), Pt

19



Eletrodo Padrdao de Hidrogénio (EPH)

& SO € possivel determinar experimentalmente diferencas de
potenciais, ndo ¢ possivel medir diretamente o potencial de uma
solucao ou de um metal por exemplo.

& Todos os E° sio medidos em relacdo a semi-reacdo de reducdo do
H*, que, por convencdo, tem E° = 0,0 V.

2H* (1,0 mol L) + 2e~ = Hy ¢4y (1,0 atm) E°® = 0,000V

& QOu seja, todos os valores de E° tabelados sdao valores relativos:
mede-se a DDP (diferenca de potencial) entre o eletrodo de
interesse € o eletrodo padrdao de H, (EPH)

20



Eletrodo Padrao de Hidrogénio (EPH)

& Dessa forma o EPH se comporta como um eletrodo de referéncia
(E cte), que deve ser reversivel, facil construcao e ter
comportamento altamente reprodutivel.

& O eletrodo consiste num fio de platina platinizado (material inerte)
imerso em uma solugao contendo H* 1,0 mol L-!, saturada com H,
a uma pressao de 1,0 atm.

H,(g)at 1 atm —&>
Pt electrode

Pt wire

Pt electrode — 21

H,(g) outlet —




Medicao de EY

Voltimetro

(- NO,

Zn(s) —> Zn2+(aq) +2e¢

Semicélula

do cétodo

(eletrodo padrao

de hidrogénio, EPH)

2H(ag) +2 ¢ — Hjy(g)

- Se E > 0, eletrons da esquerda
para a direita, a reagao €
espontanea, a espécie tem muita
tendéncia a se reduzir e se
comporta como catodo.

Agt+e =2 Ag°E =0,799V

- Se E <0, elétrons da direita para
a esquerda, a reacao nao €
espontanea, a espécie tem pouca
tendéncia a se reduzir e se
comporta como anodo.

Cd**t +2e~ = Cd°E = —0,402V

22



Eletrodo Padrdao de Hidrogénio (EPH)

& Fe**(1,0mol L™h) + 3e™ = Fey E® = 0,33V
& Cly (5H(1,0 atm) + 2e~ = 2C1~ (1,0mol L™1) E° = 1,36V

® Numa reac¢do espontanea, a semi-reacdo que tiver o maior E? ocorrera como
reducdo e a outra semi-reacao ocorrera como oxidacao.

©® SEMPRE deve-se escrever as 2 semi-reacdes no sentido de reducao!
Quando se multiplica SR & 0
uma semi-reacio, o B | | x3 | Cla(g) + 2~ = 2C1" E” =136V
b x2| Fe3t +3e” = Fey E°=033V

2Fe(sy + 3Cly 5y = 2Fe3t +6C1~  AE® = 1,03V
Ecer = Eredu(;éo o, onidagéo

23



Dependéncia entre potencial e
concentracao

Para ambas as
semi-reacoes

G s Ak Hitprale gy a2 S LA como redugdes
0 _p0 _ O (valores
i = Lo tabelados de E?)

¢ Removendo o multimetro (alta resisténcia) e colocando um amperimetro
(medidor de corrente de baixa resisténcia), a reacao comeca a OCOTTet.

& A medida que a reacdo de oxidag¢do ocorre, 0 anodo de Zn vai se dissolvendo e
se transformando em Zn?*, aumentando assim a concentraciao desse ion em
solucao.

¢ Pela reagdo de reducdo, o Cu?* se transforma em Cuy,, se depositando sobre o
catodo, diminuindo assim a concentracdo do Cu?* em solugio.

24



Dependéncia entre potencial e
concentracao

& A pilha descarrega com o tempo, diminuindo a DDP
exponencialmente até chegar a zero, quando o sistema atinge o
equilibrio (AE_; = 0,0 V).

& Dessa forma, pode-se dizer que um potencial de eletrodo € uma
medida da extensao na qual as concentragcdes das especies
presentes em uma semi-célula diferem de seus valores no equilibrio.

& A expressao matematica que relaciona o potencial com as
concentracoes € a equacdo de Nernst.

25



Termodinamica

& A Energia de Gibbs € sempre aplicada a temperatura e pressao
constantes, mas em cada temperatura e pressao G varia.

& A energia de Gibbs se relaciona com a H (entalpia) e S (entropia)
da seguinte forma:

GeE=SH =S

& A Energia de Gibbs para uma mistura € a soma da contribuicdao do
potencial quimico (nome da Energia de Gibbs para uma substancia
pura) de cada espécie presente na mistura.

26



Termodinamica

& O potencial quimico de uma substancia pode ser calculado por:
Ua = Ua + RTIn[A]

¢ Em uma reacdao quimica o AG da reacdo ¢ a diferenca entre a
Energia de Gibbs dos produtos e dos reagentes.

A=B
® Substituindo:
ArG = pp — pa = g + RTIn[B] — (uy + RTIn[A])

[B]
e Q) RT
(G = (6 - ln—[ ]

27



Termodinamica

No equilibrio: A,.G = A,.G® + RTInK
Fora do equilibrio: A,.G = A,.G® + RTInQ

Sabe-se também que a variacdo da energia de Gibbs € o trabalho
maximo de ndo expansao que uma reag¢ao pode realizar em pressao
e temperatura constante.

AG = w,

O trabalho realizado quando uma quantidade n de elétrons (em
mols) atravessa uma diferenca de potencial E € a sua carga vezes a
diferenca de potencial.

28



Termodinamica

A carga por mol de um elétron € —neN, (N, € a constante de
avogrado),

eN, € igual a constante de Faraday.

Dessa forma, podemos escrever:
AG =w, = —nFE

Energia de Gibbs ou energia livre diz que a temperatura e a pressao
constantes, as reacdes quimicas sao espontaneas na conversao dos
reagentes em produtos se AG < 0.

29



Equacao de Nernst

& Seja a semi-reacao generica:
aA+ne = bB

& Sejam as equagdes que correlacionam Energia de Gibbs (G), potencial
padrio (E°) e constante de equilibrio (K):

AG® = —nFE°® (equacdo 1)
AG = AG® + RT InQ (equacio 2)

& Substituindo a equacdo 1 na equagao 2:
—nFE = —nFE° + RT InQ
& Dividindo por —mF

30



Equacao de Nernst

B= Y = RTln EL
nF  [A]¢
& Onde:

& EY = valores de potencial nas condi¢ées padrao (C = 1,0 mol L")
¢ E = valores de potencial para outras concentracdes
& n = numero de elétrons
¢ R = constante dos gases perfeitos (8,314 J mol ! K-1)
& T = temperatura absoluta (K)
¢ F =1 Faraday = 96485 C mol!
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Equacao de Nernst

® Para T = 25°C = 298K, Concentracdo = 1 mol L-! ou Pressdo = 1 atm,
In = 2,303log:

Reducao
¢ Para a reacao redox: + = -+
Oxidacao
e
Al

1kl

AE..; = E. 4 (direita) — E,,, (esquerda)

32



Equacao de Nernst

e 0105928 B[ oo 0ReR « JIC]"

AEC@Z 3 Ecat % lOg [A]a = QIR log [D]d)

01015078 [ 2| e (1) 5 0 P [ ]

B =00 = = log Al = [0 3 log D]

010502 SR B 070592 SN[ D]

AEcel = (Ecat_Ean) ] o log [A]a = - log [C]c
o _ 00592 [B]°[D]*
AE ¢ = AEcel = o log [A]a [C]C
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Exemplo

& Sabendo os potenciais padrdes dos seguintes metais:
E® Ni**/Nig =-0,25V
EY AP*/Al,=-1,662V

a) Qual metal pode ser reduzido e depositado em um eletrodo de
platina no caso da montagem de uma pilha com esses materiais?

b) Qual a reagao global da pilha? E o potencial dessa pilha?

c) Escreva a notacao da pilha e faca um esquema da montagem da
pilha.

34



Exemplo

¢ BEYNi**/Nig, =-0,25V > E? AP*/Al, = - 1,662 V, portanto Ni**
sera depositado.

Ni** 4+ 2e™ = Ni, -0,250 V X3
AP* +3e™ = Al -1,662 V X2
3Ni** + 2Al5) = 3Nigy + 24P 1,412V

& Als|AP*|(x mol L™1)|Ni**(y mol L™)|Niy

35



Constante de Equilibrio de um Sistema
Redox

& A voltagem de uma c¢lula galvanica representa a tendéncia da reagao
ocorrer quando as espécies reagentes sao postas em contato, até atingir
o equilibrio.

¢ Quando a reacdo atinge o equilibrio, a DDP torna-se zero, ou seja, no
equilibrio as reacOes direta e reversa tem igual tendéncia a ocorrer.

& E_ = E,: no equilibrio, os potenciais de eletrodo para todas as
semirreacoes em um sistema de oxidacao-reducao sao iguais.

® E =00V
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Constante de Equilibrio de um Sistema
Redox

& Seja o sistema redox: a Ox; + b Red, = ¢ Ox, + d Red;
0,0592  [Red;]% [0x,]¢
Bres = B = l
cel cel n 0g [Redz]b [Oxl]a

& Se o sistema estiver em equilibrio, E_,; = 0 e o quociente das
concentragdo sera igual a K.

00597
= Ecel = TlOgKeq
nE?°
I = cel
IS i Tn0)
nE((:)el
K.q = 100,0592

Nao precisa decorar o calculo da K., € s6 usar a equagéo de Nersit



Equilibrios simultaneos

¢ Seja uma pilha:
Pt(s|Hs(1,00 bar)|CH3;CO,H (0,05 M), CH3C0,Na(0,005 M)|[CL (0,10 M)|AgCls)|Ags)

¢ Anodo: eletrodo de hidrogénio (EPH) imerso em uma solucdo acido acético (0,05 mol L)
e acetato de sddio (0,005 mol L)

& Catodo: Eletrodo de prata recoberto com AgCl imerso em uma solu¢ao KC1 0,10 mol L.

H,
(1,00 bar)

38
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Equilibrios stmultaneos

¢ Quais equilibrios estao envolvidos?
¢ Equilibrios redox:
Catodo: AgClsy + e~ = Ag(s + CL”
Anodo: 2H* + 2e™ 2 H, (4
Reacdo global:2AgCls) + Hy gy = 2Ag(s) + 2C1” + 2H™

¢ Equilibrio de solubilidade:
AgClisy = Ag™ + Cl™

39



Equilibrios stmultaneos

¢ Equilibrio acido-base:
CH;CO,H = CH;CO,Na + H*

& Formagdo de um tampao!

¢ Os equilibrios que ocorrem dentro de cada meia-pilha (solubilidade
e acido-base), acontecem independentemente do equilibrio redox.
Se as duas meia-pilhas nao forem conectadas, esses dois equilibrios
ocorreram de qualquer forma.
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PbO,(s) + HSO, (aq) + 3H'(aq) + 2¢” —— PbSO,(s) + 2 H,0(I)
Pb(s) + HSO, (ag) — PbSO,(s) + H'(aq) + 2¢~
PbO,(s) + Pb(s) + 2HSO, (aq) + 2H"(aqg) — 2PbSO,(s) + 2 H,O(I)

Lead grid filled with H,S0,
spongy lead (anode) electrolyte 2MnO,(s) + 2H,0(I) + 2e° —— 2 MnO(OH)(s) + 2 OH (aq)
Lead grid filled with Zn(s) + 20H (aq) — Zn(OH),(s) +2e
PbO, (cathode)
Separator
Anode Cathode

i \ Electll'olyte

oo B e
9

&233

2 Anode 0 ey
&8 (Zn plus KOH) P™1° 8P
Q0.

o33

o
o323

L
_> ’
9

Current collector Current collector

The graphite anode contains layers of carbon
atoms (black spheres). Li* can move in and
out of the space between the layers.

The cathode contains cobalt oxide layers (blue
spheres = Co, red spheres = O). Li* can move
in and out of the space between the layers.




Exercicio

& Exercicio: 1. Uma solu¢do contém Cr,0,* 1,0 x 10 mol L' e Cr3*
1,0 x 102 mol L. Se o pH = 2,0, qual serd o potencial da semi-reacdo
a baixo?

Cry0%~ + 14H* 4+ 6e~ = 2Cr3t + 7H,0 E°=1,33V
& E =106V

¢ Exercicio: 2. Calcular a voltagem de uma célula representada pela
seguinte E)ilha:
Zns|Zn** (1,0 mol L™H)||H*(1,0.107° mol L™ 1) |H; (4)(1,0 atm)

E0Zn**/Zngy=-0,76 V
EO H*/H, = 0,0 V
o E =058V
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Exercicio

& Exercicio: 3. Calcular a constante de equilibrio do sistema redox:
Gesti L F o4t E ol iFe i
E0 Ce*t/Ce3* =144V
DR IR = (0] 77 A
o K., =2,10x 101

¢ Exercicio: 4. Calcular a K, da seguinte pilha:
Pt|Fe?*(1,0 mol L'),Fe3*(1,0 mol L) | | MnO, (1,0 mol L1),Mn?*(1,0 mol L-!), H*(1,0 mol L-!) | Pt

E° MnO, /Mn?* = 1,51 V
E? Fe3*/Fe?* = 0,77 V
o K = 3,16 x 109
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