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Eletroquímica
Conversão da energia elétrica em energia química 

e vice-versa.

Os processos eletroquímicos envolvem reações redox 
(oxidação-redução)



Diferença entre número de oxidação e valência

Valência → Indica a capacidade do átomo de se combinar, que é o 
mesmo que o número de ligações que ele pode formar.

Número de oxidação → Número inteiro que representa o número de 
elétrons que um átomo coloca em jogo quando forma um 
determinado composto.





"A soma dos números de oxidação dos elementos 
existentes em uma fórmula química deve somar zero."

ZnCl2 Cr2(SO4)3

X +2(-1) = 0
X = +2

1(+2) + x + 4(-2) = 0
X = +6

MgSO4

2X + 3(+6) + 12(-2)] = 0
2X = +6
X = +3

Qual é o número de oxidação do:

Zn S Cr



Método do íon-elétron

1. Escrever a equação não balanceada da reação na forma iônica.

2. Separar a equação em duas semirreações.

Oxidação

BALANCEAMENTO DE EQUAÇÕES REDOX

Redução



3. Balancear todos os átomos, com exceção do O e do H, em cada 
semirreação.

→ Para reações em meio ácido, adicionar H2O para balancear os 
átomos de 0 e H+ para balancear os átomos de H.

Semirreação de oxidação Semirreação de redução

BALANCEAMENTO DE EQUAÇÕES REDOX



Semirreação de redução

Adicionamos seis elétrons no lado esquerdo:

BALANCEAMENTO DE EQUAÇÕES REDOX

12 cargas positivas 6 cargas positivas



4. Somar as duas semiequações e verificar se a equação final está 
balanceada.

Equação iônica simplificada balanceada

BALANCEAMENTO DE EQUAÇÕES REDOX



5. Verificar se a equação contem o mesmo número de cada tipo de 
átomos, bem como as mesmas cargas em ambos os lados da 
equação.

A equação resultante foi equilibrada “atômica” e “eletricamente”.

BALANCEAMENTO DE EQUAÇÕES REDOX



5. Verificar se a equação contem o mesmo número de cada tipo de 
átomos, bem como as mesmas cargas em ambos os lados da 
equação.

A equação resultante foi equilibrada “atômica” e “eletricamente”.

BALANCEAMENTO DE EQUAÇÕES REDOX



→ Para reações em meio BÁSICO, acertam-se primeiro os átomos 
tal como se procede em meio ácido (Passo 4). Em seguida, para 
cada íon H+ adiciona-se igual número de íons OH- em ambos os 
lados da equação.

EXERCICIO
Escreva a equação iônica balanceada que representa a oxidação 
do íon iodeto (I-) pelo íon permanganato (MnO4

-) em solução 
básica para originar iodo molecular (I2) e óxido de manganês (IV) 
(Mn02).

BALANCEAMENTO DE EQUAÇÕES REDOX



BALANCEAMENTO DE EQUAÇÕES REDOX

-



BALANCEAMENTO DE EQUAÇÕES REDOX



BALANCEAMENTO DE EQUAÇÕES REDOX



BALANCEAMENTO DE EQUAÇÕES REDOX



CÉLULA 
GALVÂNICA 

Dispositivo 
experimental usado 

para produzir 
eletricidade a partir 

de uma reação 
espontânea.

Célula de Daniell

Eletrodo Zn (Ânodo)

Eletrodo Cu (Cátodo)



DIAGRAMA DE CÉLULA

Notação convencional usada para representar as células galvânicas

• Os traços verticais representam um limite de fase.
• Por convenção, o ânodo é escrito primeiro à esquerda do traço 

duplo, e os demais componentes aparecem pela ordem que os 
encontramos quando nos deslocamos do ânodo para o cátodo.



POTENCIAIS PADRÃO DE REDUÇÃO
Quando ambas as concentrações dos íons Cu2+

e Zn2+ são 1,0 M, verifica-se que o potencial ou 
a Fem da célula de Daniell é 1,10 V a 25°C.

Como relacionar este potencial com 
a reação redox correspondente? 
Semicélula - o eletrodo de hidrogênio 
serve como referência.

Eletrodo padrão de hidrogênio (EPH)



Em condições padrão (pressão de H2 1 atm e  concentração 
da solução de HCl 1 M), o potencial para a reação de redução 

do a 25°C é definido como exatamente zero:

E°→ Potencial padrão de redução



EPH para medir os potenciais de outros 
tipos de eletrodos.



Célula galvânica constituída por um 
eletrodo de Zn e um EPH



Célula galvânica constituída por um 
eletrodo de Zn e um EPH

A fem padrão da célula, E°célula é o resultado da contribuição anódica e 
da contribuição catódica e é dada por: 

E° célula = E°cátodo - E°ânodo



Célula galvânica constituída por um 
eletrodo de Zn e um EPH

E° célula = E°H+/H2 - E° Zn2+/Zn

H2 a 1 atm, íons H+ e Zn 2+ 1 M, a Fem da célula é 0,76 V a 25°C.

0,76 V = 0 - E° Zn2+/Zn

- 0,76 V = E° Zn2+/Zn

Portanto, o potencial padrão de redução do zinco, E° Zn2+/Zn = - 0,76 V 



Célula galvânica constituída por um 
eletrodo de Cu e um EPH



E° célula = E° Cu2+/Cu - E°H+/H2

H2 a 1 atm, íons H+ e Cu 2+ 1 M, a Fem da célula é 0,34 V a 25°C.

0,34 V = E° Cu2+/Cu - 0

0,34 V = E° Cu2+/Cu

Portanto, o potencial padrão de redução do cobre, E° Cu2+/Cu=  0,34 V 

Célula galvânica constituída por um 
eletrodo de Cu e um EPH



Para a célula de Daniell representada

E° célula = E° Cu2+/Cu - E° Zn2+/ZnFem da célula: 

E° célula = 0,34 V – (-0,76 V)

E° célula = 1,10 V



E° prevê a espontaneidade de uma 
reação redox. 

E° → + Formação de produtos é favorecida na 
reação redox quando se atinge o 
equilíbrio. 

E° → - Existirão mais reagentes do que 
produtos no equilíbrio.



1. Os valores de E° referem-se às reações de semicélula lidas no sentido 
direto (da esquerda para a direita).

2. Quanto mais positivo for E°, maior é a tendência de a substância ser 
reduzida.





Reação de semicélula tem o valor 
mais elevado de E° de todas as 
reações de semicélula 

agente oxidante mais forte 
porque tem a maior tendência 
para ser reduzido.

Reação de semicélula tem o valor 
mais baixo de E° de todas as 
reações de semicélula 

agente oxidante mais fraco 
porque é a espécie mais difícil de 
reduzir.



3. As reações de semicélula são reversíveis. Qualquer eletrodo pode 
funcionar quer como ânodo quer como cátodo dependendo das 
condições.

4. Regra da diagonal:  Em condições padrão, qualquer espécie situada à 
esquerda em uma dada reação de semicélula reagirá espontaneamente 
com uma espécie situada à direita em qualquer reação de semicélula 
localizada abaixo da Tabela

Zn reduz espontaneamente o Cu2+



5. A modificação dos coeficientes estequiométricos de uma reação de 
semicélula não afeta o valor de E° porque os potenciais de eletrodo são 
propriedades intensivas.

6. Sempre que se inverter a reação de semicélula, E° muda de sinal mantendo, 
no entanto, o seu valor.



EXERCICIO

Preveja o que acontecerá ao adicionar bromo (Br2) a uma solução 
contendo NaCl e NaI a 25°C. Admita que todas as espécies estão no 
estado padrão.

Resolução: Consultando a Tabela 18.1, escrevemos as reações e os 
respectivos potenciais padrão de redução



EXERCICIO

Podemos confirmar esta conclusão pelo cálculo de E° célula. Tente 
fazê-lo. Repare que os íons Na+ são inertes, por isso, não 
participam da reação redox.

E° célula = E°cátodo - E°ânodo



Uma célula galvânica é constituída por um eletrodo de Mg mergulhado em 
uma solução 1,0 M de Mg(N03)2 e por um eletrodo de Ag mergulhado em 
uma solução 1,0 M de AgN03. Calcule a Fem padrão da célula a 25°C.



Repare que, para balancear a equação global, multiplicamos a reação de redução do 
Ag+ por 2 → E° é uma propriedade intensiva e, portanto, o seu valor não é afetado.

O valor positivo de E° mostra que a reação direta é favorecida.



Termodinâmica das reações redox

ΔG° = -nFE°Celula

n → número de mols dos elétrons 
trocados.

F → Constante de Faraday →
9,647 X 104 C/mol e-

Para uma reação espontânea, 
ΔG é negativo.

ΔG° = -RTLnK
-nFE°Celula = -RTLnK

𝐸°𝑐𝑒𝑙𝑢𝑙𝑎 =
𝑅𝑇𝐿𝑛𝐾

𝑛𝐹

ΔG = -nFECelula



Termodinâmica das reações redox
Quando T = 298 K, a equação pode ser simplificada substituindo R e F 
pelos seus valores:

𝐸°𝑐𝑒𝑙𝑢𝑙𝑎 =
8,314

𝐽
𝐾.𝑚𝑜𝑙

(298𝐾)

𝑛 96.500
𝐽
𝑉

𝐿𝑛𝐾

𝐸°𝑐𝑒𝑙𝑢𝑙𝑎 =
0,0257 𝑉

𝑛
𝐿𝑛𝐾 𝐸°𝑐𝑒𝑙𝑢𝑙𝑎 =

0,0592 𝑉

𝑛
𝐿𝑜𝑔𝐾



Termodinâmica das reações redox
Relações entre P, K e AG°



Exercício 1
Calcule a constante de equilíbrio para a seguinte 
reação a 25°C:

Sn(s) + 2Cu2+(aq) → Sn2+ (aq) + 2Cu+ (aq)

Ânodo (oxidação): Sn(s) → Sn2+ (aq) + 2e-

Cátodo (redução): 2Cu2+ (aq) + 2e-
→ 2Cu+ (aq)

𝐸°𝑐𝑒𝑙𝑢𝑙𝑎 =
0,0257 𝑉

𝑛
𝐿𝑛𝐾



Exercício 1
Ânodo (oxidação): Sn(s) → Sn2+ (aq) + 2e- E° = -0,14
Cátodo (redução): 2Cu2+ (aq) + 2e-

→ 2Cu+ (aq) E° = 0,15

E° célula = E° cátodo- E°ânodo

E° célula = E° Cu2+/Cu - E° Sn2+/Sn 

E° célula = 0,15 V - (-0,14 V)

E° célula = 0,29 V



Exercício 1
E° célula = 0,29 V

𝐿𝑛𝐾 =
𝑛𝐸°

0,0257 𝑉

n = 2 𝐿𝑛𝐾 =
(2)(0,29 𝑉)

0,0257 𝑉
= 22,6  

𝐾 = 𝑒22,6 = 7 x 109

𝐸°𝑐𝑒𝑙𝑢𝑙𝑎 =
0,0257 𝑉

𝑛
𝐿𝑛𝐾



Exercício 2

Calcule a variação de energia livre padrão associada à seguinte 

reação a 25°C.

2Au(s) + 3Ca2+(1,0 M) → 2Au3+ (1,0 M) + 3Ca(s)

Ânodo (oxidação): 2Au(s) → 2Au3+ (1,0 M) + 6e- E° = -1,50
Cátodo (redução):  3Ca2+ (1,0 M) + 6e-

→ 3Ca (s) E° = -2,87

ΔG° = -nFE°Celula



Exercício 2
Ânodo (oxidação): 2Au(s) → 2Au3+ (1,0 M) + 6e- E° = 1,50
Cátodo (redução):  3Ca2+ (1,0 M) + 6e-

→ 3Ca (s) E° = -2,87

E° célula = E° cátodo- E°ânodo

E° célula = E° Ca2+/Ca - E° Au3+/Au

E° célula = -2,87 V – (1,50) V

E° célula = -4,37 V



Exercício 2
E° célula = -4,37 V

n = 6 ΔG° = -(6)(96,500 J/V.mol)(-4,37)

ΔG° = -nFE°Celula

ΔG° = 2,53 x 106 J/mol = 2,53 x 103 kJ/mol

O valor positivo e elevado de AG° indica que a reação favorece os 
reagentes no equilíbrio. Este resultado é consistente com o valor 
negativo de E° para a célula galvânica.



Influência da concentração na FEM da célula



Influência da concentração na FEM da célula

Equação de Nernst - A 298 K

Durante o funcionamento da célula galvânica:
▪ Os elétrons fluem do ânodo para o cátodo → formação de 

produto e na diminuição da concentração do reagente. 
▪ Q aumenta, E diminui. 
▪ No equilíbrio, não há transferência de elétrons, assim E = 0 y Q = K 

→ K é a constante de equilíbrio.



Exercício 3
Preveja se a reação seguinte ocorreria espontaneamente a 298 K:

[Co2+] = 0,15 M e [Fe2+] = 0,68 M.



Exercício 3
Preveja se a reação seguinte ocorreria espontaneamente a 298 K:

[Co2+] = 0,15 M e [Fe2+] = 0,68 M.



Exercício 3

Dado que E é negativo, 
a reação não é 
espontânea na direção 
em que está escrita.



Exercício 4
Considere a seguinte célula galvânica, cuja fem (E) medida 
a 25°C, foi de 0,54 V. Considere que [Zn2+] = 1,0 M e que PH2
= I,0 atm. Calcule a concentração molar de H+.



Exercício 4

O fato de no problema ser dada a 
fem em condições diferentes das 
padrão significa que nem todas as 
espécies reagentes têm as 
concentrações padrão. 

Uma vez que tanto os íons 
Zn2+como o H2 gasoso estão no 
estado padrão, [H+] será diferente 
de 1 M.



Células de concentração
Célula de concentração → Célula galvânica a partir de duas semicélulas 
constituídas pelo mesmo material mas diferindo na concentração dos 
íons. 

Solução ZnSO4 0,10M Solução ZnSO4 1,0M

De acordo com o princípio de Le Châtelier, a 
tendência para a redução aumenta com o 
aumento da concentração em íons Zn2+.

A redução deveria ocorrer no compartimento 
contendo a solução mais concentrada, e a 
oxidação, naquele que contém a solução mais 
diluída.



Células de concentração

Semirreações

fem da célula

valor de E° é zero → o mesmo 
eletrodo e o mesmo tipo de íons 
estão envolvidos



Eletrólise
Reações redox → espontâneas → conversão da energia química em 

energia elétrica

Eletrólise → não espontânea → energia elétrica é usada para provocar 
uma reação química

Eletrólise do cloreto de 
sódio fundido



Célula de Downs Diagrama simplificado 
Eletrolise



Eletrólise da água



Aspectos quantitativos da eletróiise
Eletrólise do CaCl2 fundido em uma célula eletrolitica.
Suponha que uma corrente de 0,452 A passa pela célula durante 1,50

h. Qual é a quantidade de produtos formados no ânodo e no cátodo?



Aspectos quantitativos da eletróiise





A batería zinco-ar mostra-se muito promissora para 

os automóveis alimentados a eletricidade por ser 

leve e recarregável

O ΔG° de uma reação determinada pode ser calculada 

a partir do ΔG° de formação dos produtos e reagentes 

como mostrado na seguinte expressão 

Ânodo V
Catodo

Global

Se se pretender retirar uma corrente de 2,1 X 10^5 A

da batería zinco-ar, que volume de ar (em litros)

deve ser fornecido à batería por segundo?

Considere que a temperatura é de 25°C e que a

pressão parcial do oxigênio é de 0,21 atm

RTA: 63 L Ar/s



Dado que E° = 0,52 V para a redução 

Cu+
(aq) + e- -----> Cu(s), 

Calcule o valor da constante de equilíbrio (K) para a seguinte reação a 25°C:

2Cu+
(aq)-----> Cu2+

(aq) + Cu(s)

(exprese a respostata no formato a,bx10^x) RTA: 2,0 x10^6

Qual é a fem de uma célula constituída pelas semicélulas Pb/Pb2+ e Pt/H2/ H+ se [Pb2+] = 0,10 

M, [H+] = 0,050 M, e PH2= 1,0 atm?

Uma corrente elétrica constante passa durante 3,75 h por duas células eletrolíticas ligadas em série. Uma delas 

contém uma solução de AgNO3 e a outra uma solução de CuCl2. Durante esse período, depositaram-se

2,00 g de prata na primeira célula, Quantas gramas de cobre se depositaram na segunda célula? 



O oxalato de cálcio (CaC204) é insolúvel em água. Esta propriedade é usada para determinar a quantidade de 

íons Ca2+ no sangue. O oxalato de cálcio isolado do sangue é dissolvido em um ácido e titulado com uma 

solução padrão de KMn04 conforme a seguinte reação:

Para titular o oxalato de cálcio isolado de uma amostra de 10,0 mL de sangue, foram necessários

24,2 mL de KMn04 9,56 X 10-4 M. 

Calcule o número de miligramas de cálcio por mililitro de sangue

(Indique a resposta com 3 casas decimais) 


