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Reacdes Redox

Processos redox s&o 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 reducido e uma de

oxidacao, que se complementam e ocorrem simultaneamente.



Muitos elementos quimicos formam compostos onde aparecem em um ou mais

estados de oxidacao e, consequentemente, participam de reagdes nas quais

elétrons sao transferidos de uma espécie para outra.

Por exemplo:
2 Na(s) + F,(g) — 2Na*(aq) + 2 F(aq) reacao global

(Entalpia de formagao = -573,6 kd/mol)
Na(s) — Na*(aq) + e semi-reacao de oxidagao (perda do elétron)
2F,(aq) + e — F(aq) semi-reacao de reducao (ganho de elétron)

2 Mn3*(aq) — Mn?*(aq) + Mn#**(aq) desproporcionamento

Mn3*(aq) + e — Mn2?*(aq) semi-reacao de reducao (ganho de elétron)
Mn3*(aq) — Mn**(aq) + e- semi-reacao de oxidacado (perda do elétron)



Reacoes de oxido-reducao ou reacoes redox ocorrem em solugéo.

Assim, no estudo dessas reagdes verificar sempre:

a) em que meio essas reacgdes ocorrem (meio acido ou meio basico?)
b) quais s&o as espécies presentes

C) quais sao os produtos possiveis

d) identificar o agente redutor e o0 agente oxidante, equacionando cada
semi-reacao

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



Exemplos

H,O,(aq) + 2H*(aq) + 2 == 2H,O0 +1.77V
O,(g) + 2H*(aq) + 26 = H,0,(aq) +0.69V
Cr,0,%(aq) + 14H*(aq) + 6e- — 2Cr¥(aq)+7H,0 +1.33V
ions dicromato sdo capazes de oxidar o peréxido de hidrogénio, em meio acido?
MnO, + 2H,0 + 3e- =— MnO, +4 OH- +0,59 V
HO,(aq) + H,O + 2e- == 3 OH+(aq) + 0,878 V

ions permanganato sdo capazes de oxidar a 4gua a peroxido de
hidrogénio, em meio alcalino?



Balanceamento de Reacdes Redox

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:
MnO4(aq) + 8 H*(aq) + 5e- — Mn?*(s) +4 H,O(aq) em meio acido
I 5e”

+7 +2

Balango de massa: 1 MnO,— 1 Mn2*
Balanco de carga: -6 +8 = +2
meio acido: H* — H,0

MnOg4(aq) +2 H,O(l) + 3e- — MnOy(s) +4 OH(aq) em meio basico
I 3e

+7 +4

Balango de massa: 1 MnO4s— 1 MnO,
Balancgo de carga: -4 =-4
meio basico: H,O — OH-



Termodinamica

Para verificar a ocorréncia de reagdes de Oxido-reducio espontaneas (reacées

termodinamicamente favoraveis), calcula-se a energia livre de Gibbs do processo global.

AGO = AHO - T ASO
A energia livre corresponde a somatodria dos fatores

entalpico e entrdpico

AGO = AHO - T ASC = -RT In K



Termodinamica

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:

AGO = - nF P

onde

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

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

E° ¢é o potencial-padrao (ou potencial padrao de reducéo), em Volts



Tabela de Potenciais padrao de reducao, a 298K

EO

Reduction Half-Reaction W)
Stronger Fy(g) + 2¢” —> 2°F (ag) 2.87 Weaker
oxidizing H,Oy(aq) + 2H*@aq) + 2e=  —> 2H,0() 1.78 reducing
agent MnO;(aq) + 8 H*(ag) + 5¢~ —> Mn?*(ag) + 4 H,O()) 151 agent

Cly(g) + 2e —> 2CI(ag) 1.36

Cr,0,%7(ag) + 14 H*(aq) + 6 - —> 2 Cr**(ag) + 7 H,O(l) 1.33

O,(g) + 4 H*ag) + 4e — 2 H,0() 123

Bry(l) + 2™ —> 2 Br(ag) 1.09

Ag*(ag) + e —> Ag(s) 0.80

Fe*(ag) + e —> Fe?*(aq) 0.77

O,(g) + 2H*(ag) + 2¢ —> H,0,(aq) 0.70

IL(s) + 2e” —> 217 (aq) 0.54

O,(9) + 2H,0() + 4 e —> 4 OH-(ag) 0.40

Cu®*(aq) + 2 —> Cu(s) 0.34

Sn**(ag) + 2e” —> Sn?*(aq) 0.15

2H*(ag) + 2 —> Hy(g) 0

Pb%*(aq) + 2e” —> Pb(s) -0.13

Ni2*(aq) + 2 & —> Ni(s) -0.26

Cd?*(ag) + 2 — Cd(s) ~0.40

Fe?*(aq) + 2 e~ —> Fe(s) -0.45

Zn’*(aq) + 2 e” —> 7Zn(s) -0.76

2H0() + 2e —> Hy(g) + 2 OH(ag) -0.83

Al*(ag) + 3 e —> Al(s) ~1.66
Weaker Mg (ag) + 2 —> Mg() ~2.37 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 padrao de reducao
€ possivel combinar-se pares de semi-reagcbes em que ocorrem

transferéncias de elétrons espontaneas.

Oxidantes vs. Redutores



Determinacao de espontaneidade

Combinando-se as seguintes semi-reagoes:

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

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

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

———= 0 zinco se oxida

Para cada semi-reagcdo: AG?=-nF E°

Para a reacdo global: AG? =-n F AE°
=-RT In K =-RT In ([Zn%*]/([Cu2*])

AE° > 0, AGY <0 reacédo esponténea, termodinamicamente possivel



Pilhas

a partir de energia quimica, gera-se energia eléetrica

Zn(s) + Cu?*(aq) 2 Zn?*(aq) + Cu(s) fem =AE°=+1,10V

O zinco é oxidado e o cobre é reduzido no Anodo (Zn) ocorre a oxidagao

no Catodo (Cu) ocorre a reducao
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Pilhas

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

E=E%— (E) InQ
nkF

Para a reacao:

aA +bB 2cC +dD Z[C]C[D]d
[A]¢[B]P

Uma vez atingido o equilibrio, Q = K = a pilha para de funcionar
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O diagrama de Frost para um elemento X, consiste num grafico de NE°
para o par Xy /Xeq €m funcdo do numero de oxidacéo (N) de X.
O estado de oxidacdo mais estavel para o elemento encontra-se

mais baixo no diagrama.

X(N) +Ne — X(0)

EO

AG® = —nFE"°
AG°

FO= =
n F



Diagrama de Frost para o Nitrogénio
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Elementos com varios estados de oxidacao tendem a apresentar
diagramas de Frost mais complexos.
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Estados de Oxidacao

Diagramas de Frost A maioria dos metais apresenta mais de um estado de
oxidacao acessivel, nas condicées normais de P e T.
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