Reacc¢Oes de Oxidacao-Reducéao

Ha transferéncia de electroes entre espécies reagentes, com variacao do numero de
oxidacao de elementos dessas espécies.

Regras simples para determinar o numero de oxidacao formal:

®* Numero de oxidacao de um elemento livre é zero (0)

® Numero de oxidacao do Oxigénio é geralmente -2.
Excepcoes: O, molecular (zero) e peroxidos (-1)

®* Numero de oxidacao do Hidrogénio é geralmente +1.
Excepcoes: H, molecular (zero) e hidretos metélicos (-1)

Molécula Neutra:
® A soma dos numeros de oxidacao dos elementos constituintes € zero

ldo Monoatdémico:
® O numero de oxidacao do ido € igual a sua carga

|do Poliatomico:
® A soma dos numeros de oxidacao dos elementos constituintes do ido e
igual a carga do iao



Oxidacao de uma espécie:
Perda de electrbes, com consequente aumento do numero de oxidagao de um
elemento da espécie

Reducao de uma espécie:
Ganho de electrdes, com consequente reducéo do numero de oxidacédo de um
elemento da espécie
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Ex: H,SO,+H,0+1l, € H,SO,+ 2HI
0 -1

Oxidante:
Espécie com grande afinidade electronica, que causa a oxidacéo de outras,

reduzindo-se

Redutor:
Espécie que tende a fornecer electrdes a outras, reduzindo-as, sendo ela propria

oxidada



ELECTROQUIMICA

Barra de Zn mergulhada numa Na interface barra/solucao:

solugdo de ZnS0, 1) Alguns atomos de Zn da barra oxidam-se:

Zn(s) — Zlnz”(aq) + 2e

A solucéo adquire carga +
A barra adquire carga =

Barra de Zn [Oxidagdo com dissolugéo]
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2) Alguns ibes Zn?* da solucdo encontram posicdes
na rede e reduzem-se:

Zn%*(aq) +2e- — Zn(s)
+
+ Carga = da barra é consumida
Carga + da solucéo é consumida

Solucéo +

de ZnSO,

SO% Zn?
[Reducdo com deposicao]
No equilibrio:
0s dois processos ocorrem com velocidades iguais: Zn?*(aq) +2e - Zn(s)
(Por convencéao as reaccdes escrevem-se sob a forma de reducéo)
Mas a barra metalica adquiriu uma carga :
+ se o processo dominante foi a reducao
- se 0 processo dominante foi a oxidacao

O equilibrio é caracterizado pelo potencial de reducao do metal



Barra de Cu mergulhada numa
solucéo de CuSO,
Ocorrem 0S mesmos pProcessos: ﬂ%é('
1) Oxidac&o com dissolucao ¢

Cu(s) — Cu?*(aq) + 2e Barra de Cu

2) Reducao com deposicao
Cu?*(aq) +2e- — Cu(s)
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Solucéo
de CuSO, | so,> Cu?*

No equilibrio:
os dois processos ocorrem com velocidades iguais: Cu?*(aq) + 2e.== Cu(s)

O equilibrio é caracterizado pelo potencial de reducao do metal,
determinado pelo processo dominante

Diferenca em relacéo ao eléctrodo de Zn:

O potencial de electrodo é diferente: sera mais elevado porque a tendéncia do
cobre para se reduzir (electronegatividade, y) € maior .



Ligando os dois eléectrodos por um fio condutor

SO* Znz* S0,% +Cu2+
Zn%*(aq) +2e° 2 Zn(s) Cu?*(aq) +2e- = Cu(s)
— —)

Havera perturbacéo dos dois equilibrios

O metal com maior  tera potencial de eléctrodo mais elevado

Reaccéo global da célula electroquimica: Zn (s) + Cu2+(aq) N Zn2+(aq) + Cu(s)



Célula Electroquimica

[F / i
Oxidacao U Reducao
Cu?* + 2e-— Cu(s)

Voltimetro

Zn(s) — Zn?* + 2e"

@B

@ " ©,

Reaccao alobal da célula electroauimica: _ _
Zn (s) + Cu?*(aq) — Zn2*(aq) + Cu(s) (Pilha de Daniel)

[Células Galvanicas ou Pilhas
Tipos de Células Electroquimicas | Produzem energia eléctrica

Células Electroliticas
Consomem energia eléctrica. Exemplo.




Exemplos de Reaccdes Catddicas (reducoes):
Cu?*(aq) +2e- = Cu(s)
2H*(aq) +2e 2 H,(9)
Fes*(aq) + e

Fe*(aq)

=
O,(g) + 4H* + 4e- 2 2H,0(l)

Exemplos de Reaccdes Anodicas (oxidacoes):

Zn(s)

N

Zn%*(aq) + 2e
Fe?*(aq) Fest(aq) + e

2 Cl(aq) Cl,(g) + 2e

NN

2 H,0O(l) O,(g) + 4 H* + 4e-



ELECTRODO PADRAO DE HIDROGENIO

Temperatura = 298 K

H,, P=1 atm —®
Fio de Pt S

=1 | b—

3 L
Pt coberta /Kd'
por Pt porosa *

H,SO, diluido
[H*] = 1 mol dm3

= =0V

H*(aq) +e 2 1/2 H,(g) e

Convencbdes em Electroquimica



Tendéncia para se reduzirem (poder oxidante)

Série Electroquimica dos Pares Redox mais comuns a 25 °C

Reacgao de Redugao

Lit + e = Li

Kt + e 2 K

Ca?* + 2e- =2 Li
Zn% + 2e- = Zn
Cr3* + 3e- 2 Cr
Fe?* + 2ee 2 Fe
Sn?* + 2e- 22 Sn

Cu2t + 2ee 2 Cu

0, +2H,0 + 4" = 4 OH

Cut+e =2 Cu
Agt+e 2 Ag
Pt?* + 2e- = Pt
O,+4H*"+4e- 2 2H,0

Auf+e =2 Au

-3.045
-2.925
-2.870
-0.763
-0.740
-0.440
-0.163
+0.340
+0.402
+0.521
+0.7996
+1.20
+1.229
+1.68



RT 0.059

Equacéao de Nernst: E=FEO0- —F InQ =E° - log Q
Aplicacoes: (a 298 K)

Zn%* (aq) + 2e- 2 Zn(s)

Fe3t (aq) + e = Fe?* (aq)

L > B
H*(aq) + e < 1/2 H, (g)

Q= [(I_PIT]Z)M n=1  —> Epon, T BT O.0159 log (T:i)]llz
O,(g) +4H"(aq) +4e- = 2 H,O(l)

Q= Poi[H*]“ n=4 —> Egno~ EOOZIHZO_ 08159 log pO;LX[H+]4



Tipos de Células Galvanicas ou Pilhas

1. Pilhas de Composicao

(Eléctrodos com diferente composicao quimica)

Ex: Pilha de Daniel

e

Oxidagao r

Zn(s) » Zn%*+ 2e

Anodo

Célula Electroquimica

()

A

Voltimetro

\ @

@»—

g
Reducgao
Cu?t+ 2e-— Cu(s)

Catodo

Reaccgao global da célula electroquimica:
Zn (s) + Cu?*(aq) — Zn?%*(aq) + Cu(s)



2. Pilhas de Concentracao

(Eléctrodos com a mesma composicao quimica,
mas diferentes concentracdes das espécies em solucao)

EX:

Cu(s) | Cuz*(102 M)|| Cuz*(101 M)|Cu(s)

f.e.m. = Edir - Eesq =

B 0.059 1 + 0.059 1

- EOCu2+/Cu - 2 log 101 B EOc:u2+/c:u 2 log 103
0.059 101 .

= —% —log—55 = L 0259 x2 =0.059 V

Anodo: eléctrodo onde a concentracdo da forma oxidada € menor



3. Pilhas de Deformacéao (micropilhas)

Zonas anodicas:

Zonas onde os atomos estdo menos estabilizados (com maior
energia) e portanto mais faceis de oxidar. com menor potencial
de reducéo:

- Defeitos estruturais;
- Lacunas; limites de géo;
- Zonas deformadas a frio
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