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Justificativas ou Motivacao:

Primitivamente, o homem usava o fogo / combustdo como fonte de energia.

Com o desenvolvimento e o progresso da humanidade, novas formas de energia
foram sendo utilizadas: edlica, hidrelétrica, nuclear, solar, etc., que exigem

dispositivos mais sofisticados.



Um dos maiores problemas no mundo atual € a ENERGIA (onde conseguir,
fontes renovaveis de energia, metodos que barateiem a energia, transformacoes
de energia (ex.: energia solar em energia elétrica ou quimica), métodos que néao
gerem produtos poluidores (como compostos organicos volateis, CO, No,), etc.
Em muitos casos, os esforcos concentraram-se nao desenvolvimento de
veiculos/dispositivos movidos a energia elétrica (atraves de baterias ou células

de combustivel) ou energia solar.




Esquema de uma ceélula de combustivel
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Problemas ainda nao resolvidos:
- baixa eficiéncia
- baixo rendimento



Processos de Transferéncia de Elétrons

No meio biolégico:
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No meio biolégico: Cadeia respiratoria

Permite a oxidacao de compostos endogenos e exdgenos e ainda promove 0
armazenamento de energia, na forma de ATP
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Acoplado a sintese do ATP (fonte de
energia para o organismo Vivo).



Na area industrial:

Processos estequiometricos, como na Oxidacao de carbono organico
com dicromato

3C + 2K,Cr,0, + 8H,S0, — 3CO, + 2Cr,(SO,), + 2K,SO, + 8H,0

3 C(organico) + 8 H*(aq) + 2 Cr,0-,(aq) — 3 CO,(g) + 2 Cr3*(aq) + 8H,0(l)

9 =

ijons toxicos —

Geram efluentes poluentes, com a presenca de ions metalicos “pesados” em
grande quantidade.

ReacOes de combustao — a altas temperaturas



Tratamentos de efluentes industriais



Processos oxidativos avancados

baseiam-se na degradacado oxidativa de poluentes, via quimica ou bioldgica,
usando oxigénio ou seus derivados como reagente.

Aplicacao na degradacao de poluentes até a sua mineralizacao
OH OH
O 3@ EO/OHE; /—\ = CO, +H0
HooC ~ COOH

Reacao de Fenton

H0; + LFe”" — = | Fe3 + OH + OH

HO, + LFe™ — 3 | Fe2* + 2H* + O,



Processos oxidativos avancados

Uso do perdxido de hidrogénio para branqueamento S i S
e tratamento de efluentes
0./UV
Processos cataliticos e
SISTEMAS us
HOMOGENEOS H,0,/US
UVv/uUs
H202 +hv - 2°OH 0,/H,0,
0,/0OH-
LF62+ + H202 RN LFe3+ + .OH + OH_ H,0,/Fe?(Fenton)
SISTEMAS d89,/0, /1Y
LFe3*+ H,O, — LFe?*+ O, + 2 H* HETEROGENEOS B0
Eletro-Fenton

Radicais hidroxil sdo responsaveis pelas oxidacdes de substratos:

‘OH + S — produtos oxidados (SOH, etc)
‘OH +SH —» S* + H,0 abstracao de H*
‘OH + -C=C- —» HO-C-C*- adicao a duplas ligacoe

‘OH + S > OH + S° abstracao de um eletron

Aplicacbes: branqgueamento de celulose, papel, degradacao de poluentes,
tratamento de influentes industriais, etc.

Fonte: Huang et alii, 1993
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Reacoes de oxido reducao podem constituir alternativas
convenientes para esta finalidade, isto €, GERAR ENERGIA.

As reacoes espontaneas em geral liberam grande quantidade de energia e pode-
se escolher reactes que formem como produtos compostos nao-toxicos ou
agressores do meio ambiente.

InUmeros metais sao extraidos ou obtidos através de
processos redox:

A
MgO(s) + C(s) — CO(g) + Mg())

2 Cu,S(s) + 30,(g) — 2Cu,0(g) +2 S0,(9) ustulacao
Cu,0O(g) + C(s) — CO(g) + 2 Cu(s) reducao térmica



Compostos de nao-metais também sao obtidos através de processos
eletroquimicos (que envolvem reacdes redox):

Membrana
~ i H
Obtencé&o de cloro cl, vocadora 2
Anodo / oxidacao: Entrada de salmoura 35% NaOH aq
2CI (ag) — Cl,(g) + 2e >

Catodo / reducéo:
2H,0()+2e —20H + H,Qg)

2CI- (aq) + 2 H,0(l) — CL,(g) + 2 OH + H,(q)

NaOH diluido

Salmoura consumida

Anodo (+) Catodo (-)

Processos eletroquimicos podem demandar muita energia para ocorrerem.

Por esta razao, muitas vezes, procura-se mimetizar processos naturais, que
ocorrem em condicoes brandas.



Na natureza:

Reacoes de transferéncia eletronica s3o bastante comuns

e ocorrem em condicdes muito mais brandas que as utilizadas na
industria.

N,(g) + 8 H*(aq) + 6 e — 2 NH,*(aq)
Reacdo catalisada por bactérias fixadoras de nitrogénio, presentes nas
raizes de certas plantas, como feijao ou sorgo.

Este processo ocorre a Temperatura e Pressdo ambientes, enquanto
industrialmente recorre-se ao Processo Haber:

No(9) +3 Hy(g) — 2NH;(g) AH =-92,22 KJ

Temperatura: 400 a 600 °C
Presséo: 140 a 340 atm
Catalisador: FeO com pequenas impurezas de AlO, MgO, CaO e K,O



Processos redox sao processos fundamentais em diferentes areas: no
meio biologico, na metalurgia, na quimica dos halogénios, em catalise, etc.
Ocorrem através de duas semi-reacdes: uma de reducdo e uma de oxidacéao,
gue se complementam e ocorrem simultaneamente.

Muitos elementos quimicos formam compostos onde aparecem em um ou
mais estados de oxidacao e, consequentemente, participam de reacoes nas
guais elétrons sao transferidos de uma espécie para outra.

Por exemplo:
2 Na(s) + F,(g) = 2 Naf(aq) + 2F(aqg) reacéo global
Entalpia de formacao = -573,6 kJ/mol

Na(s) — Nat*(ag) + e  semi-reacdo de oxidacdo (perda do elétron)

% F,(aq) + e — F(aq) semi-reacdo de reducdo (ganho de elétron)

2 Mn3*(agq) — Mn2*(aq) + Mn%+(aq) desproporcionamento
Mn3*(ag) + e — Mn?*(aq) semi-reacdo de reducdo (ganho de elétron)
Mn3*(aq) — Mn4*(aq) + e semi-reacdo de oxidacao (perda do elétron)
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Estados de oxidacao

—Diagramas de Frost ® H.reo, A maioria dos metais apre_:sen}a
mais de um estado de oxidagao
MnO , .~ .
ﬁ? "4 acessivel, nas condicdes normais
n
’ dePeT.

Mn4+

Cobre: Cu°, Cu*, Cu?t
Ferro: Fe°, Fe2*, Fe3*, Feb*
Manganés: Mn°, Mn?*, Mn3*, MnO,,,
HMnO3, H,MnO, HMnO,

&

5+
Mn Mn6+ Mn7*

Vanadio: V°, V2*, 3+ VO?*, VO,*

2oL

\Vaas

, NE , em Volts
R Y Jer et onde N = numero de oxidacao
Oxidation number. N F° € o potencial padrdo de reducao




Balanceamento de reacfes de oxido-reducéao

Processo redox = etapa de oxidacao + etapa de reducéao
Sao duas semi-reacdes, que ocorrem simultaneamente.

H,O, agente oxidante forte, agente redutor moderado

Fe3*/Fe?* +0.77 MnO,/ Mn?* +1.49
AR*/Al -1.66 MnO,/ MnO, +0.59
H,0, /H,0 +1.77 MnO,/ Mn?* +1.23
0,/H,0, +0.69 Cr,0,%/Cr3* +1.33

Deve-se considerar também o meio em que a reacao ocorre (meio acido ou
meio alcalino)



Reacles de Oxido-reducao ou reacdes redox ocorrem em solugéo.
Assim, verificar sempre:

a) em que meio essas reacdes ocorrem (meio acido ou meio basico?)

b) quais s&o as espeécies presentes

C) quais sao os produtos possiveis

d) identificar o agente redutor e o agente oxidante, equacionando cada semi-
reacao

e) equacionar a reacao global e, a partir dos potenciais de cada semi-
reacao, calcular o potencial da reacao



Alguns exemplos:

H,O,(aq) + 2H*(aq) + 2eee= 2H,0 +1.77V
O,(g) + 2H*(aqg) + 2ec =— H,0,(aq) +0.69 V
Cr,0.%(aq) + 14H*(aq) + 6e- =— 2Cr3*(aq) + 7H,O +1.33V
lons dicromato s&o capazes de oxidar o peréxido de hidrogénio, em meio acido?
MnO, +2H,0 +3e- = MnO, +40H  +0,59 V
HO,(aqg) + H,O + 2e- = 30H(aq

lons permanganato sdo capazes de oxidar a agua a peroxido de hidrogénio, em
meio alcalino?



Balanceamento de reacfes de oxido-reducéao

A maior parte da dificuldade em equacionar uma reacao de oxido-reducao (ou
processo redox) reside no acerto de coeficientes de reagentes e produtos , no
meio considerado (meio acido ou basico).

Exemplo:

MnO,(aq) + 8 H*(aq) + 50 — Mn?*(s) +4H,0(aq) em meio &cido
I 5e-

+7 +2

Balanco de massa: 1 MnO,— 1 Mn?*
Balanco de carga: -6 +8 = +2
meio acido: H* — H,0O

MnO,(aq) +2H,0(l) + 3ec — MnO,(s) +4 OH(aq) em meio basico
l 3e

+7 +4
Balanco de massa: 1 MnO,-— 1 MnO,
Balango de carga: -4 =-4

meio basico: H,O — OH-



Para verificar a ocorréncia de reacfes de Oxido-reducéo espontaneas (reacoes
termodinamicamente favoraveis), calcula-se a energia livre de Gibbs do
processo global.

AGO = AHO - T ASO
A energia livre corresponde a somatdria dos fatores entalpico e entrdpico

AGO = AHO - T ASC® = -RT In K

Por outro lado, essa energia também pode ser calculada através da
constante de equilibrio do processo global.

Ou ainda a partir dos potenciais de semi-reacoes:

AG=-nF £

onde

n = coeficiente estequiométrico dos elétrons transferidos quando as semi-reacdes
sao combinadas

F = constante de Faraday = 96,48 kC/mol

E° € o potencial-padréo (ou potencial padrao de reducao), em Volts



Tabela de Potenciais padrao de reducao, a 298K

E°

Reduction Half-Reaction (\%)
Stronger Fa(g) + 2€” —> 2F (ag) 2.87 Weaker
oxidizing H,0,(aq) + 2H*(ag) + 2¢=~ —> 2 H,O()) 1.78 reducing
agent MnO, (aq) + 8 H*(aq) + 5¢= —> Mn2*(ag) + 4 H,0O()) 1.51 agent

Cl(g) + 2 e —> 2 Cl(ag) 1.36

Cr,0%(aq) + 14 H*(ag) + 6 e~ —> 2 Cr¥*(ag) + 7 HO()) 1.33

Oy(3) + 4 H*(ag) + 4 e — 2 H,0() 1.23

Bry(l) + 2 ¢ —> 2 Br(aq) 1.09

Ag*(ag) + e —> Ag(s) 0.80

Fe**(aq) + e~ — Fe?*(ag) 0.77

O,(8) + 2H*(aq) + 2e” —> H,0,(a9) 0.70

L(s) + 2e —> 21(aq) 0.54

Oy(g) + 2H0() + 4 e —> 4 OH(ag) 0.40

Cu®*(aq) + 2 € —> Cu(s) 0.34

Sn**(aq) + 2 e — Sn?*(aq) 0.15

2 H*(aq) + 2¢7 —> Hy(9) 0

Pb**(aq) + 2¢” —> Pb(s) ~0.13

Ni**(aq) + 2 e~ —> Ni(s) -0.26

Cd*(aq) + 2 € —> Cd(s) -0.40

Fe?*(aq) + 2 e~ —> Fe(s) -0.45

Zn**(aq) + 2e” —> Zn(s) -0.76

2H,0() + 2 e —> Hy(g) + 2 OH(ag) ~0.83

AB*ag) + 3e —> Al(s) ~1.66
Weaker Mg?*(aq) + 2 —=Allgs) =Latl Stronger
oxidizing Na*(aq) + e —> Na(s) —2.71 reducing

agent Li*(aq) + e~ —> Li(s) -3.04 agent



Através do uso apropriado desta Tabela de Potenciais padréao de
reducao, e possivel combinar-se pares de semi-reacdes em que ocorrem

transferéncias de elétrons espontaneas.

Oxidantes vs. Redutores

Na parte superior da Tabela estao os oxidantes mais fortes, capazes de
oxidar os compostos que aparecem mais abaixo. Tendo E° mais positivos,
tendem a se reduzir.

Na parte inferior, ao contrario, estdo os compostos redutores mais
eficientes, que apresentam E° mais negativos e que tendem a se oxidar.
Portanto, tendem a reduzir os compostos mais acima na Tabela.



Combinando-se as seguintes semi-reacoes:

Zn’*(aq) + 2e° — Zn(s) £(Zn?*, Zn)=-0,76 V

Cu?*(aq) + 2e- — Cu(s) E(Cu?*, Cu)=+0,34V

Cu?*(aq) +2Zn(s) = Cu(s) + Zn?*(aq) AE°=+0,34 —(-0,76)=+1,10 V

0 cobre se reduz

> 0 zinco se oxida

Para cada semi-reagao: A.GP =-nF £
Para a reacao global: AGP =-nFAF =-RT In K =-RT In ([Zn?*]/([Cu?*])

AE?> 0, AG? <0 reacao espontanea, termodinamicamente possivel

Pode-se construir uma pilha com estas duas semi-reacoes, sendo AE° a
chamada forca eletromotriz padrao (fem) desta pilha galvanica construida.



Aplicacoes: Pilhas

a partir de energia quimica, gera-se energia elétrica

Zn(s) + Cu?*(aq) = Zn?*(aq) + Cu(s) fem = AP =+1,10V

O zinco é oxidado e o cobre é reduzido

no Anodo (Zn) ocorre a oxidacao

Voltmeter
no Catodo (Cu) ocorre a reducao
» >
| |
‘./,;'.';; | *+=Cl Kisee ‘ ‘.‘.":'“lf
i' Salt bridge ; :,
, Cotton : ::
% = E =32
Soi , p.’ln'. . ,:-:_
Zn’

/SO, solution




Outro exemplo:

Cu(s) + Ag*(aq) = Cu#(aq) +Ag(s)

Neste caso, 0 cobre se oxida e a prata se reduz

Neste caso, o cobre metalico
- funciona como Anodo e a
Y. prata metalica como Catodo

A ponte salina garante a
fechamento do circuito
elétrico: cations K* migram
. para o recipiente do catodo
e | i onde ions Ag* estdo sendo
P salina depositados (retirados da

movendo-se em direcio a0 anodo;

1oms5 positivo movende-se em diregio SO I u leO) .

a0 catede

solugfio de sulfy
de cobre




Pode-se utilizar o hidrogénio como agente redutor?

H*(ag) + e- — %2 Hy(g) £A(H*, Hy)=0,00V

E possivel reduzir ions cadmio com hidrogénio? Use a Tabela de potenciais de
reducéo para calcular a fem da pilha correspondente.

2 H*(aq) + 2e- — H,(g) £°(H*, H,)=0,00V
Cd?*(aq) + 2e- — Cd(s) E9(Cd?*, Cd)=-0,40V

Cd?*(aq) + H,(g) = Cd(s) + 2 H*(aq) A£”=-0,40—(0,00)=-0,40V
AFP<0,AG > 0 reacdo nio-espontanea

E possivel reduzir ions cobre com hidrogénio?

2 H*(aq) + 2e- —» H,(g) £(H*, H,)=0,00V
Cu?*(aq) + 2e- — Cu(s) £(Cu?*, Cu)=+0,34V

Cu?*(aq) +H,(g) = Cu(s) + 2H*(aq) AF=+0,34—(0,00)=+0,34V
APP>0,AG < 0 reacdo espontinea



Cobre metalico se dissolve em acido cloridrico diluido? Em outras palavras,
ions H* oxidam o cobre?

Cu?*(aq) + 2e- — Cu(s) E9(Cu?*, Cu) =+0,34V

2 H*(aq) + 2e- - H,(g) £(H*, H,)=0,00V

Cu(s) + 2H*(aq) = Y2 H,(g) + Cu®*(aq) AF=-0,34-0,00V=-0,34V

Ferro metalico se dissolve em &cido cloridrico diluido? Ou o hidrogénio
gasoso reduz ions de ferro(ll)?

Fe’*(aq) + 2e- — Fe(s) E(Fe?t,Fe)=-0,45V
2 H*(aq) + 2e- —» H,(g) £(H*, H,)=0,00V

Fe(s) + 2 H*(aq) = H,(g) + Fe?*(aq) A =+0,45-0,00V =+0,45V

Resposta: cobre ndo se dissolve, enquanto ferro se dissolve em acido diluido.

Por esta raz&o para dissolver cobre usa-se HNO, conc.



Como construir uma pilha?

Hyy k—E—

—» Salt bridge

Zn(s)

Zn2+
(aq)

a partir de energia quimica
gera-se energia elétrica

Pares redox envolvidos:
H*/H, E°=0,00V
Zn2*[Zn E° =-0,76 V
Reacéao global:
Zn(s) + H* = Zn2*(aq) + Hy(9)

Forca eletromotriz

Qual a fem desta pilha?

fem = AE° = 0,00 — (-0,76) = +0,76 V

Processo espontaneo



Eletrodo padrao de hidrogénio

——y H2(9)
Standard Hydrogen Electrode (1 bar)
— | ( \'~ \
; o

Sl | |5

Cathode:
2H30%*(aq, 1M) + 2e- = Hy(g, 1 bar) + 2H20())

Anode:
Ha(g, 1bar) + 2HoO(l) = 2H30%(aq, 1M) + 2e-

Eletrodo de vidro

Ag
Electrolito Interno Electrodo Referencia
pH=7 + CI” Interno Ag/AgCl

Membrana

Compara a concentracao de ions H+, de cada lado
da membrana, medindo entdao o pH da solucéo
onde esta mergulhado

2 H*(ag, 1 M) + 2e- — H,(g,1 bar) £(H*, H,) =0,00V

H,(g, 1 bar) —» 2 H*(aq,1 M) + 2e- £2(H*, H,) = 0,00 V



Baterias:

Primarias — as reacdes redox ndo podem ser revertidas
Secundéarias ou de armazenamento — as reacdes podem ser

revertidas, sendo a bateria recarregada;

Dry cell battery: inventada por Georges Leclanché em 1866, é usada em
lanternas, brinquedos, controles remotos de TV, etc.

Anodo, oxidacdo: Zn(s) — Zn?*(aq) + 2e-

Catodo, reducdo: 2 NH,*(aq) + 2e- — 2 NH;(g) + H,(0)
Como os produtos sao gasosos e poderiam causar a explosao da bateria:

2 MnO,(s) + H,(g) — Mn,04(s) + H,O(l)

Zn#*(aq) +2 NH;(g) +2 Cl(aq) — [Zn(NH;),Cl](s)

Reacao global:

—> Comp. de coordenacéo

2 MnO,(s) + 2 NH,Cl + Zn(s) = Mn,04(s) + H,O(l) + [Zn(NH,),CL](s)



Numa pilha do tipo alcalino:

Anodo, oxidacéao:
Zn(s) + 2 OH(aq) — ZnO(s) + H,O(l) + 2e-

Catodo, reducéo:
2 MnO,(s) + H,O(l) + 2e- — Mn,04(s) + 2 OH(aq)

Nao se formam produtos gasosos e nao ha declinio no potencial (fem).

Numa bateria automotiva (recarregavel)
Anodo, oxidacéo:
Pb(s) + HSO,(aq) + H,O(l) — PbSO,(s) + H;O*(aq) + 2e- E° = +0,356V

Catodo, reducéo:
PbO,(s) + 3H;0*(aq) + HSO,(aq) 2e- — PbSO,(s) + 5H,0(l) E°=+1,685V

Reacao global:
Pb(s) + PbO,(s) + 2HSO,(aq) + 2H;0%(aq) = 2PbS0O,(s) + 4H,0(l) E° = +2,041V


http://2.bp.blogspot.com/_QYBo57813X8/R0x8sRbiRiI/AAAAAAAAACE/itvDLv_1Guo/s1600-h/DURACELL C.jpg
http://2.bp.blogspot.com/_QYBo57813X8/R0x8sRbiRiI/AAAAAAAAACE/itvDLv_1Guo/s1600-h/DURACELL C.jpg

Aplicacdes: Eletrodlise
a partir de energia elétrica, gera-se energia quimica
H,O0 2H*+ OH"

Semi-reacoes:

2H*(aq) +2e — H,(g) catodo

20H — 1/20,+H,0 + 2e anodo

Célula eletrolitica anodo catodo

Neste caso, também a reducao ocorre
no Catodo e a oxidacao no Anodo




Equacao de Nerst

Reac0Oes de oxido-reducao, na realidade, muito raramente ocorrem sob
condicOes-padrao. Mesmo que a reagao Sse inicie com 0s reagentes a
concentracdo 1M, esta concentracao diminui a medida que a reacao prossegue.
Alem disso, produtos vao sendo formados e sua concentragdo aumenta ate se
alcancar o equilibrio.

Para calcular o potencial de uma célula eletroquimica em condicOes diferentes
do padrao, utiliza-se a chamada Equacao de Nerst:

E=E°—(RT/nF)InQ

sendo Q o quociente de reacao, F a constante de Faraday (96,48 kJ/V.mol) e R a
constante dos gases (8,314 J/K.mol).
Quando T = 298K ou 25°C,

E (em Volts) = E° - (0,0257 /n) In Q =E°-(0,0592/n) log Q

Para a reacao :

aA + bB=cC + dD Uma vez atingido o equilibrio,
Q=K
A pilha para de funcionar

Q = [C]< [D]¢ / [A]* [B]®



Diagramas de Latimer

Em um diagrama de Latimer para um dado elemento, o valor numérico do
potencial padrdao (em Volts) é escrito sobre a linha horizontal que conecta duas
especies em diferentes estados de oxidacao. A forma mais oxidada fica a
esquerda e as espécies a direita estdo em estados de oxidacao sucessivamente

mais baixos.

MnO,” — MnO,> — MnO; —> MnO, — Mn3*— Mn?*— Mn°

. a [ b

Para obter o potencial padrao de reacao entre espécies nao-adjacentes, usa-
se a energia livre de Gibbs:

AG(a+b) = AG(a) + ANGF(b) =-nF B(a+b)

-nF EP(a+b) = -nF E°(a)-nF E(b)

E(a+b) = {h(a) E2(a) +n(b) E2(b) }/n(a) +n(b)



Como determinar o valor do potencial de reducé&o para espécies
nao-adjacentes, usando o Diagrama de Latimer?

Qual o valor de £ para a redugao de clorato (CIO5") para HCIO em solugao
acida aquosa?

1,20 1,18 1,65 1,67 1,36
CIO4 — CIO3- — HCIOZ — HCIO — CIZ — CI-

7/ 5 3 1 0 -1

|

CIO3- + Ze' + 3H+ - HC|02 + Hzo

Estados de oxidacéo

HCIO, + 2e + 2H* — HCIO + H,O

Reacdo global: ClO3 +4e + 5H* — HCIO + 2H,0

E(a+b) = {n(a) F2(a) +n(b) E2(b)}/n(a) + n(b)

F={2x1,18)+2x165}4=141V
e nao (1,18+1,65)= 2,83 V



Equacionar as reac6es em cada transformacao no diagrama de Latimer abaixo:

Meio acido

1,20 1,18 1,65 1,67 1,36
coy, — CO0y — HCAO, —— HCO —— Cl, — CI

Meio basico

0,37 0,30 0,68 0,42 1,36
clo, > CI0y ————— ClO, > ClO > Cl, > CI




Diagrama de Latimer para o cloro em solucao acida:

20 8 65 1,67 1,36
o, —=- Clo,” —— HCIO, —=— HCIO —=2% I, == I

7 5 3 1 0 -1

Estados de oxidacao

ClO,(agq)+ 2e +2H* - ClO5(aq) + H,0(aq) E°=+1,20V

ClOs(aq)+ 2e +3H* - HCIO,(aq) +H,0(I) E°=+1,18V
HCIO,ag)+ 2 e +2H* > HCIO(aq) + H,0() E°=+1,65V
2 HCIO(aq) + 2e + 2H* - Cly(aq) +2H,0(l) E°=+1,67V

Cl(aq)+ 2e- - 2Cl(aq) E°=+1,36V



Diagrama de Latimer para o cloro em solucao basica:

0,37 0,30 0,68 0,42 1,36

7 5 3 1 0 -1

Estados de oxidacao
ClO,(aq)+ 2e +H,0 - ClO;(aq) + 2 OH(aq) E°=+0,37V

ClO;(aq)+ 2e +H,0 - CIlO,(aq) + 2 OH(aq) E°=+0,30V
ClO, aq)+ 2e +H,0 > ClO(agq) +20H(aq) E°=+0,68V
2ClO(agq) + 2e +2H,0 - Cly(agq) +40OH (aq) E°=+0,42V

Cl(agq) + 2e- - 2Cl(aq) E°C=+1,36V



Diagramas de Frost

+6

0 1 2 HMnO,
+0,70 V +1,76 V /
+5 H-MnO
o, —— H,0, —— H,0 MnO,
I +1,23V | -
+1 +3 L
) HMn Q4
-72 +2
i
= 0 = M
¥ M
% 0 - " MnO,
—1 / |
-1 / Mn®*
=2 :

MnA+

|
0 +1 +2 3 H4 45 +6 47
—2 —1 0 Oxidation number,

Oxidation number, /V

O diagrama de Frost para um elemento X, consiste num gréafico de NE° para
0 par X, /X,.4 €em funcdo do numero de oxidagéo (N) de X.
O estado de oxidacao mais estavel para o elemento encontra-se mais baixo
no diagrama.

X(N) + Ne — X(0) E°



Exercicio:

Construa o diagrama de Frost para o talio (TI)

+1,25 -0,34V
TR ——TFF ——Tl

l +1,23 |

Calcula-se o valor de NE° para cada espécie, isto €, para cada estado de
oxidacao do elemento:

para TI3*, N=+3 e NE° =3x (+1,23) = +3,69 V
paraTI*, N=+1 e NE° =1x(-0,34)=-0,34V

para T, N=0 eNE° =0V



NE°, Volts

Diagrama de Frost para o Talio

0 - I\.

-1 I v I v I

0 1 2
Estado de oxidacao

Qual é a especie mais estavel do talio?
Resposta: TI*



Diagrama de Frost para o Nitrogénio

HNO,

6

NE%A em meio acido
5 HNOE/
NO /

| ]
-3 -2 -1 0 +1 +2 +3 +4 +5
Oxidation number, NV

Elementos com varios estados de oxidacdo tendem a apresentar diagramas de
Frost mais complexos.



Desproporcionamento

NE =

Unstable with
respect to
disproportionation

Oxidation nhumber

Espécie Mn3*+ é instavel

Uma espécie (B) tende a sofrer
desproporcionamento quando seu
potencial de reducao for maior que seu
potencial de oxidacao (em espeécies
adjacentes) no diagrama.

o T
Mn4+ —— Mn3* —— Mn?+

— —

2 Mn3* =2 Mn?t + Mn4+




Comproporcionamento

NE*®  Unstable with
respect to
comproportionation

.-'.--\-_"'--\-_\__

i T

Oxidation number

O comproporcionamento &

espontaneo quando a espécie
iIntermediaria (B) encontra-se, no
diagrama,abaixo da linha reta que
une as duas espécies reagentes.

>
Fe3t+ — Fe?* . Fe°
[ B ey

Espécie Fe?* é estavel



Exercicios:

Metavanadato de amoénio dissocia-se, em solucdo aquosa acida, em ions amoénio e ions
diéxido de vanadio(V), de coloracao amarela, segundo a equacao abaixo:
NH,VO,(s) + 2H*(ag - NH,*(aq) + VO,*(aq) + H,0O

A reagdo desses ions VO, com zinco metalico, em meio acido, leva a redugdo a
vanadio(lV), na forma de ions VO?*, de coloracdo violeta.
VO,*(aq) + Zn(s) 2 VO**(aq) + Zn**(aq)

a) Balanceie a reacao, especificando as respectivas semi-reacoes;
b) A partir dos potenciais-padrao para os pares redox correspondentes (vide Tabela em
anexo), calcule a energia livre para essa reacao.

Dados da Tabela:
E° (Zn2*/Zn) = -0.76 (meio acido)
Zn**(aq) + 2e- 2 Zn(s)

ou E° =-1.216 (meio alcalino)

Zn0,*(aq) + 2H,0 + 2e"2 Zn(s) + 40H(aq)



Ha varias espécies de vanadio, em diferentes estados de oxidacé&o:

Vanadio: V°, V2*, V3* VO?*, VO,*

VO?* + 2H*+e 2 V3*+H,0 E°=+0,337V
V2+(aq) + 26" 2 V(s) Eo=-1,18 V

VO,*(aq) + 2 H*(ag) +e- 2 VO (aq) + H,O(l) E°=+1,00V

Semi-reacdes

VO,*(ag) + 2H*(agq) + e 2 VO?*(aq) + H,O(l) E°(vo,"/voz*)=+1,00V
Zn(s) 2 <Zn°*(aq) + 2e E°(Zn%*/zn) =-0,76 V

2V0O,*(aq) + 4 H*(aq) + Zn(s) 2 2 VO?%*'(aq) + 2H,0(l) + Zn#*(aq)

Reacéao global: E°=+1,00-0,76 = +0,24 V
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