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Eletrélitos

« Substancias que se dissolvem em agua — uma solucao
condutora de eletricidade sao chamadas de eletrolitos

« producao de ions em solucao (dissociacao).

« Os eletrolitos podem ser fortes ou fracos, conforme o seu
grau de dissociacao,

« capacidade de se dissociar mais ou menos, produzindo
consequentemente mais ou menos ions em solucao.



Tipos de reacdes em solucao aquosa
Para efeito de estudo dividiremos as reacoes em 4 tipos principais:

v Reac0Oes acido-base

v ReacOes de precipitacdo
v Reacdes de o6xido-reducao
v Reacdes de complexacao

Independentemente do tipo de reacao poderemos ter 3 tipos
principais de equacdes quimicas para descrever a mesma reacao:

Equacao molecular:

NaCI(aqu_)+ AgNOS(aqu.)_) AgCI(S) + NaNO3(aqU-)

Equacao idénica:

Na* + CI (aqu. )+ Ag (aqu. )+ N03 (aqu.) AgCl(S)+ Na* + NO3-(aqu_)

(aqu.) (aqu.)

Equacéao representativa:

CI_(aqu.)'l_ Ag+(aqu$ > AgC|(S)
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ReacOes acido-base: Definicoes
De acordo com Arrhenius......
 Acido
« substancia que contém hidrogénio em sua composicao e é capaz
de produzir ions hidrogénio (H*) em solucao aquosa

e Base

« substancia que possui em sua composicao o grupo hidroxido e é
capaz de produzir ions hidroxido (OH) em solucao aquosa

* A neutralizacao, ou seja, a reacao entre uma base e um
acido produz agua.
H* + OH —>H,0



Reacdes acido-base: Definigcdes
De acordo com Bronsted-Lowry......

- ACIDO é uma espécie capaz de doar um préton (H*), e
BASE € uma espécie capaz de receber um proton.

 Reacao acido-base € uma competicado de duas bases por
um proton.

HCl + H,O ——> H;0* + CI
acido, base, acido, base,
NH, + H,O0 ——> NH,* + OH

base, acido, acido, base,
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Reacdes acido-base: Definigcdes
De acordo com Bronsted-Lowry......

« As espécies — acido-base possuem pares conjugados, ou
seja, um acido sempre possui sua base conjugada e vice
e versa.

* A base conjugada de um acido é igual ao acido sem o
atomo de hidrogénio.

« Quanto maior a forca do acido menor sera a forca da sua
base conjugada vice e versa.

HClI + H,O —> H,0* + CI

acido, base, acido, base,
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Reacdes acido-base: Definicoes

Auto-ionizacao da agua
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ReacOes acido-base: forcas de acidos e bases

acido base
HCIO, CI0,

3 HI [ >
O HEr Br 3
‘@G HICl Cl @
o HNO, NO, =
S o
© o
=4 ot
— S
© H, 0" H,0 WO
O HF F D
S CH,COOH CH,C00 g,—
c -

o HON O o
= NH,* NH, QD
> H,0 OH 4
<

NH, NH,




Reacdes acido-base: Definicdes

De acordo com Lewis

um par de elétrons.

formar uma ligacéo.

HY + :O %
|
H

T

T

ACIDO é uma espécie com um orbital vazio capaz de aceitar

BASE € uma espécie que pode doar um par de elétrons para

H_oe
> Oo.

H
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ReacoOes de Precipitacéao (......)
- Reacdoes onde ocorre a combinacdo de ions com

formacao de precipitado (composto com baixa
solubilidade).

 Em solucdes saturadas onde existe excesso da substancia
na forma de precipitado & estabelecido um equilibrio de
solubilidade.

AaBb(s) = aA+(a0|) * bB_(aOI)

Neste equilibrio, a0 mesmo tempo em que parte do soélido é
solubilizado, parte € novamente precipitado, sendo que ambos 0s
fendbmenos ocorrem na mesma velocidade.
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A constante de equilibrio de precipitagcéo ou produto
de solubilidade

« Pode-se definir uma constante de equilibrio para a reacéo
geral de precipitacao /solubilizacao abaixo :

K= [A]2[B]°

« Como substancia soélidas nao entram na constante de
equilibrio em meio aquoso, a constante de equilibrio de
uma reacao de precipitacao/solubilizacao, pode ser escrita
como:

ABysy = aA'yt DBy

(aq)

Esta constante € chamada de constante
K. = [AT]a. [B]P do produto de solubilidade, ou
S . .
simplesmente produto de solubilidade.
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Produto de Solubilidade

E a constante do equilibrio entre um sal ndo
dissolvido e seus ions em uma solucao saturada

Constante do
produto de
K Solubilidade
S ou
p Constante de
solubilidade

SOLUBILIDADE de uma substancia— é a quantidade que
se dissolve para a formacao de uma solucao saturada



Reacdes de Complexacéo (......)
e cOmplexo — atomo metalico central ou ion rodeado por uma série de ligantes
e ligante — ion ou molécula que pode ter uma existéncia independente
exemplo: [Co(NH,):]** = o cobalto esta rodeado por 6 ligantes NH,
e composto de coordenacao — complexo neutro ou um composto idnico onde

Nno no minimo um dos ions € um complexo.

NH
HsN | 3 NH3 complexo € a combinacao de um acido
N 3/ e uma base de Lewis (doacéa a
Co* cao e recepcgao
N de pares de elétrons)
H3N/ ,{,H?) NH;3

Co*py * 6NH;ng > [CO(NH,)6* 0



Previsibilidade de reacoes

« De uma forma geral as reacbes em meio aquoso que nhao
envolvem transferéncia de elétrons tendem a ocorrer se:

v' Houver a formacédo de substancia pouco soluveis.
v Houver o desprendimento de gases.
v' Houver a formacéo de eletrdlitos fracos.

v' Houver a formacédo de ions complexos soluveis.

ESTUDAR AS REGRAS GERAIS DE SOLUBILIDADE E
FORCA DOS ELETROLITOS , DISPONIVEIS EM
QUALQUER LIVRO DE QUIMICA GERAL
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ReacOes de oxido-reducao
 Reacao que ocorre por meio de transferéncia de elétrons de

uma espécie para outra.

« A especie que perde elétrons tem seu numero de oxidacao
aumentado (sofre oxidacéo),

« A espécie que ganha elétrons tem seu numero de oxidacao
diminuido (sofre uma reducgao).

« A espécie doadora de elétrons € chamada de redutora, e a espécie
receptora de elétrons € chamada de oxidante.

. EX.. MnO, + KCIO, + KOH —>K,MnO, + KCl + H,O



O
ﬂ Quando introduzimos um fio de Cu em uma solugao de AgNO;,

podemos observar depois de um tempo ocorre a formacao de um

deposito de prata no fio de Cu e a solucao adquire coloracéo azul

caracteristica dos ions Cu?*; ~ .
Reacdo Redox Direta

Cu, — Cuz + 2e

(aq)

2Ag+(aq) + 200 > 2Ag(s}

0 0 2
2AQ" qq) T CUZ) = 2A0%) + CUT




E NUumero de Oxidacao

m Nos compostos idnicos o numero de oxidacao corresponde a propria
carga do ion;

m Nas moléculas nao existe transferéncia definitiva de elétrons, sendo o
numero de oxidacao correspondente aos elétrons que o atomo iria adquirir
se a ligacao fosse rompida;

Cu, — Cuz,, + 2e

} perda e sofreu oxidacao; ag.Ldutr}r

2Ag+(aq} + 2o — ZAQ(S}

} ganho de e: sofreu redugao; ag. oxidante [

e as semi-reacdes nos mostram que ocorre a perda de e (reacao de oxidacao)
e que ocorre o ganho de e (reacao de reducao) simultaneamente.



m Cu®sofreu oxidagéo, portanto, € o agente redutor
pois ao ceder e aos ions Ag™, provoca sua reducao;

m ions Ag* sofreram reducgao, portanto, agem como
agente oxidante pois ao receberem e do Cu,
provocam sua oxidacao.

Resumindo:

Cu®: perde e- — sofre oxidacdo — agente redutor
Ag*. ganha e — sofre reducao — agente oxidante



®  Balanceamento das Equacdes das Reacdes de
Oxidacao e Reducéao

m reacOes com transferéncia de e, portanto, para balancea-las é
preciso igualar o numero de e perdidos e recebidos

Ex.: lamina de Al em solucao de CuSO, com formacgao de Cu e
AIZ(SO4)3(aq):

Al + CuZqq — AP

aq)

(aq) + Cu

perdeu e sofrgu oxidagao; ag. redutor ANoxs 3

ganhou & : sofreu reducao; ag. oxidante ANox= 2

1 atomo de Al perde 3e- — 2 atomos de Al perdem 6e-

1 ion de Cu2+ recebe 2e- — 3 ions de Cu?* recebem 6e-

2Al, + 3Cu?+ —  2A3%+ + 3Cu

aq) aq)



I'u'li nO,,, + KCIO,,, + KOH — KCI_, + sz!lnodiaq, + H,0,,

2(aq 3(aq

perdeu & sofreu oxidagdo, ag. redutor ANox= 2 &

ganhou & sofreu redugao, ag. oxidante| ANox= 6 &

-temos que todo Mn presente na solucao original sofreu oxidacao
originando K,;MnOQy;

-enguanto todo o CI presente na solucao original sofreu reducao
dando origem ao KCI;

3MnO, .y + 1KCIO,,, + 6KOH — KCl ;o + 3K, MnO,,, + 3H,0(
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ReacoOes de oxido-reducao: balanceamento em
reacO0es sem solvente

1.  Atribuir nUmeros de oxidacao a todos os atomos

2. Observar quais atomos que perdem e guais atomos que ganham
elétrons; determine quantos elétrons sao perdidos e guantos sao
ganhos.

3. Se ha mais de um atomo perdendo ou ganhando elétrons por
unidade de férmula, determine o total de elétrons perdidos ou
ganhos por unidade de formula.

4. Iguale o niumero de elétrons ganhos pelo agente oxidante ao da
perda pelo agente redutor, colocando o coeficiente apropriado antes
da formula de cada um, no lado esquerdo da equacao.

5. Complete o balanceamento por tentativa. Deixe para o final os
atomos de oxigénio e hidrogénio.
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Celulas Galvanicas

-celulas eletroquimicas onde uma reacao quimica espontanea é
usada para gerar uma corrente elétrica, p.ex: uma bateria € um
conjunto de células galvanicas unidas em série para produzir
determinada voltagem:;

Pilhas

-primeiro estudo se deu com Alessandro Volta 1800;

-experimento constituido por conjunto de placas metalicas de Zn
e Cu chamadas de eletrodos, imersos em solucao eletrolitica;

-posteriormente foi aperfeicoada por Daniell em 1836 que dividiu
esses eletrodos em duas semicelas;



"Reacdes de Oxidacdo-Reducéo

Reacao redox indireta

Uma bateria funciona atraves da transferéncia de
elétrons, através de um fio externo, do agente
redutor para o agente oxidante




Descricao da Pilha de Daniell

-transformacao da energia quimica em energia elétrica;

-essa energia quimica provém da transformacdo do Zn em
ZnS0Oy, ou seja, o Zn vai sendo consumido;

-dois eletrodos metalicos unidos por fio condutor e duas
semicelas unidas por uma ponte salina contendo solucao iénica;

-ponte salina atua no sistema permitindo o escoamento de ions
de uma semicela para outra. Fio

electrons—»

Ponte salina

anodo catodo



no eletrodo de Cu temos no eletrodo de Zn temos
-espessamento da lamina -corrosao da lamina
-diminuicao da [Cu2+] -aumento da [Zn2+]

-esses fatos podem ser explicados pelas semi-reacbes de
reducao e oxidacao respectivamente:

Cu2,, + 2¢° = Cu, Zng — Zn* + 2e

Anodo: Zng — Zn?* + 2e

Catodo: Cu%*,, + 20 — Cu

—D
»

2+ 2+
Zn{aq} + Cu aqg — Zn (ag) + Cum
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Potencial de Reducao e Oxidacao de Pilhas

[ Pilha de Daniell
-eletrodos de Zn e Cu;

-ambos ions Zn# .,
porém, os ions Gu2+{aq:,

& lZ?:uE““{m;| tém a tendéncia de receber e,
sao 0s que sofrem reducao;

-podemos concluir que a tendéncia dos ions GuEﬁI
reducao € maior que a do Zn9+|:

ag) €M sofrer

aq)’



"
-dizemos entao que os ions Cu?* tém maior potencial de reducao
(Ereq):
red/:

Cu2+ + 2e- —» Cu E. Cu> > E_, Zn#

(aq)

-e 0 Zn sofrera oxidacao apresentando assim, maior potencial de
oxidacao (Eyq);

+ 29- E'DIid Zﬂ = Eﬂ.‘(id CIJ

2
Zn{sj — Zn *(aq)

-podemos concluir que em uma pilha, a espécie que apresenta
maior E4 sofre reducao enquanto a outra espécie de maior E,q
sofre oxidacao;
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Potencial de uma Pilha

-0s e fluem do eletrodo que ocorre a oxidacao (anodo) para o
eletrodo em que ocorre a reducaoc (catodo) gerando uma ddp
(AE);

A ddp (AE)
-depende das espécies quimicas envolvidas;

-das suas concentracoes e da temperatura;

-AE € medido em condicao-padraoc que corresponde a espécies
com concentracao 1 mol L1, 1 atm e 25°C;




AE? = (Eured ce’utﬂdn) - (Enred ﬁnndn) ou

ﬁEU - (EU oxid ﬁnndn) - (Euﬂ-xid Cétﬂdﬂ)

Medicao dos Potenciais

-para determinar os E,.4 € 0s E,4 fol escolhido como eletrodo
padrao o eletrodo de hidrogénio sendo E°, e E%,y=0;

Pilha de Zn e H, para determinar o E° do Zn

Ing — Zn*,, + 2

2H* 5 + 20 — Hy )

Ing + 2H',q —  Zn?,,  + Hyg




Carater oxidante

Potencial Padrédo de Reducao in solucéo aquosa a 25°C

Semi-reacao E (V)

Fa(g) + 2 e — 2 F (aqg) +2.87

H,0-(aq) + 2 H'(aq) + 2 e — 2 H,0(¢) +1.77

PbOa(s) + S04° (aq) + 4 H'(aq) + 2 — PBS04(s) + 2 Haz0(¢ +1.685

Mn0; (aq) + 8 H'(ag) + 5 e — Mn®*(aq) + 4 H,0(f) +1.52

Aut(ag) + 3 e — Au(s) +1.50

Cla{g) + 2 e — 2 (L (aq) +1.360

Cr,0,° (ag) + 14 H' (aq) + 6 e — 20" (ag) + 7 H0 (£) +1.33

0,(q) + 4 H"(aq) + 4 e — 2 H.0(f) +1.229

Bra(f) + 2 & — 2 Br (aq) +1.08

NO; (ag) + 4 H'(ag) + 3 e — NO{g) + 2 H,0({) +0.96
2 0C1 (ag) + HL0(€) + 2 e — (L (aq) + 2 OH (aq) +0.89 i3
& Hg?*(aq) + 2 e — Ha(() +0.855
=2 Ag'(ag) + e — Ag(s) +0.80 L
5 Hg% (aq) + 2 e — 2 Hg(f) +0.789 | O
E Fe't(aq) + e — Fe®"(aq) +0.771 | _g
2 Lfs) +2e — 21 (aqg) +0.535 | <5
S 0z(g) + 2 H0(€) + 4 e — 4 OH ™ (aq) +0.40 <
2 P (ag) + 20 — Cu(s) +0.337 Q
= Sn*'(aq) + 2 e — Sn?"(aq) +0.15 | \g
& 2H'gq+ 26 - H, 0,00 O
S Sn®"(ag) + 2 e — Sn(s) —0.14 =
~ Nitt(ag) + 2 e —s Ni(s) —0.25 ¥

V(ag) + e — V' (aq) —0.255

PbSO,(s) + 2 e — Ph(s) + S0,° (aq) —0.356

Cd*"(agq) + 2 e — (d(s) —0.40

FeE'( ag) + 2 e — Fe(s) —0.44

2flag) +2e — In(s) —0.763 &
2 HZD( )+ 2e — Ha(g) + 2 OH (aq) —0.8277
AR T30y + 2 @ S— | PR —1 66
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Espontaneidade de uma Reacao

-pilhas funcionam através de reacdes espontaneas apresentando
sempre AE? > 0;

J— ——— —

-

"'\-\..__\_H_HH ----\-"'-\-\.\_
.""'\-\.\_\_\_\_\_\_F__:.i .

-...___.--'___'-\-\.\__\H ___.-"---- ) -H-"'\-..
-
f/ menor Eﬂmkl | [ ~~ ,/ maior E Md\x
."l \'u

-—'--
_—

|' fluxo e- |'

reacao espontanea

/ Y o
! \ L~
II II | |
| . n .
I'-h maior tendéncia | |\ maior tendencia |
\ emperdere ,/ _— . emrecebere /
{; reagao néﬂ-espﬂménea| \ /
] . ~
~ P



Balanceamento de reac0es redox em meio aquoso
Meéetodo do numero de oxidacao

Atribuir numeros de oxidacao a todos os atomos

Observar quais atomos que perdeme guais atomos que ganham
elétrons; determine guantos elétrons séo perdidos e guantos sao
ganhos.

Se ha mais de um atomo perdendo ou ganhando elétrons por
unidade de férmula, determine o total de elétrons perdidos ou
ganhos por unidade de formula.

Iguale o ganho de elétrons ganhos pelo agente oxidante ao da
perda pelo agente redutor, colocando o coeficiente apropriado antes
da formula de cada um, no lado esquerdo da equacao.

Complete o balanceamento por tentativa. Inicie pelos atomos que
ganharam e perderam elétrons. Balancear todos 0s outros atomos
com excecao de O e H.



' Balanceamento de reacdes redox em meio aquoso
Meéetodo do numero de oxidacéao

6. Balancear a carga (soma de todas as cargas ibnicas) de maneira que
seja a mesma em ambos os lados da equacao.

Se _em meio_acido: adicione H* ao lado deficiente em cargas
positivas.

Se em meio basico: adicione ions OH- ao lado deficiente em cargas
negativas.

7. Balancear os atomos de O adicionando H,O ao lado apropriado.
Verificar se os atomos de H estdo balanceados.

Ex.: Completar e balancear as equaco6es abaixo:
Cr,0,2 + Fe™? _5 Cr*3 + Fe*s (em meio &cido)

CrO,? + Fe(OH), — CrO, + Fe(OH), (em meio acido)



Balanceamento de reacdes redox em meio aquoso
Méetodo da semi-reacéo

1. Separar a reacao em duas semi-reacoes, uma de oxidacao e outra
de reducao.

2. Balancear cada semi-reacao separadamente de acordo com a
sequéncia:

3. Balancear por tentativa todos os atomos, com excecédo de H e O.

a) Balancear os atomos de O adicionando-se H,O ao lado apropriado
b) Balancear os atomos de H. Se:

meio acido: adicionar o numero apropriado de H* ao lado deficiente em H.

meio béasico: adicionar H,O ao lado deficiente em H, e um ion OH-ao lado
oposto para cada atomo de H necessario

d) Balancear a carga adicionando elétrons ao lado deficiente em carga
negativa



Half-Reaction E°(V) Half-Reaction E°(V)
Agtlag) + e — Ag(s) +0.799 HO, (ag) + HO(l) + 2e” — 3 OH (aq) +0.88
AgBr(s) + e~ — Ag(s) + Br (aq) +0.095 H;05(aq) + 2H (ag) + 2~ — 2 H,0()) +1.776
AgCl(s) + e~ — Ag(s) + Cl (aq) +0.222 Hg,?*(aq) + 2~ — 2 Hg(l) +0.789
Ag(CN); (aq) + e~ — Ag(s) + 2CN(aq) -0.31 2 Hg?'(aq) + 2~ — Hgy*"(aq) +0.920
Ag;CrOy(s) + 2e” — 2 Ag(s) + CrO4* (ag) +0.446 Hg*"(aq) + 2e~ — Hg(l) +0.854
Agl(s) + e — Ag(s) + 1 (ag) -0.151 I(s) + 2e” — 21 (aq) +0.536
Ag(S;0:), (ag) + e — Ag(s) + 25,05 (aq)  +0.01 1057(aq) + 6 H*(aq) + 5~ — Ly(s) + 3H,0()  +1.195
Al*(ag) + 3e” — Al(s) -1.66 K*(aq) + e — K(s) -2925
H1AsOylaq) + 2H*(aq) + 2~ — Li*(ag) + e — Li(s) -3.05

H1AsOa(aq) + Hy0(0) +0.559 Mg (ag) + 2e~ — Mg(s) -237
Ba?*(aq) + 2e~ — Ba(s) -2.90 Mn**(aqg) + 2 e~ — Mn(s) -1.18
BiO*(aq) + 2H"(ag) + 3¢~ — Bi(s) + HO(l)  +0.32 MnO,(s) + 4 H*(ag) + 2e” —
Bry(l) + 2e” — 2 Br (aq) +1.065 Mn?**(ag) + 2 H,O() +1.23
BrO; (ag) + 6 H™(ag) + 5e — MnOy (aq) + 8 H'(aq) + 57 —

Bry(l) + 3 H,O(l) +1.52 /‘ Mn?*{aq) + 4 H,O() +1.51
2CO;(g) + 2H™(aq) + 2~ — H;G;04(aq) ~0.49 MnO;(aq) + 2H(XI) + 3™ —
Ca’*(aq) + 2~ — Ca(s) ~2.87 MnO;(s) + 4 OH (aq) +0.59
Cd**(ag) + 2~ — Cd(s) —0.403 HNOx(aq) + H'(ag) + e~ — NO(g) + HO)  +1.00
Ce**(ag) + e~ — Ce**(ag) +1.61 Na(g) + 4 H,O() + 4™ —
Cly(g) + 2e~ — 2Cl(aq) +1.359 4 OH (aq) + NyHy(aq) -116
HCIO(aq) + H*(ag) + e~ — Cly(g) + H,O(l) +1.63 N,(g) + 5H'(aq) + 4e- — N;Hs"(aq) -023
ClO (ag) + HyO(l) + 2¢” — NO37(aq) + 4 H*(aq) + 3e” —

Cl (ag) + 2 OH (aq) +0.89 -NO(g) + 2 HxO) +0.96
ClO; (ag) + 6 H (ag) + 5¢ — Na;(aq) + ¢~ — Naf(s) =271

Cly(g) + 3 H,0(!) +1.47 Ni*"(aq) + 2~ — Ni(s) -0.28
Cozi(nq) + 2e” — Cofs) -0.277 O5(g) + 4 l‘l+(ﬂq) + 4e” — 2 H0O) +1.23
Co**(ag) + e — Co**{(aq) +1.842 Ou(g) + 2HO() + 4e” — 4 OH (aq) +0.40
Cr3+(aq) +3e — Cr(s) —-0.74 Os(g) + 2H'(aq) + 2~ —— H,0,(aq) +0.68
Cr**(ag) + e — Cr¥*(aq) -0.41 / Ox(g) + 2H"(aq) + 2e~ — Os(g) + HO() +2.07
Cr,07° (aq) + 14 H (ag) + 6~ — Pb*(aq) + 2~ —> Pb(s) —0.126

2 Cr**(ag) + 7 HO() +1.33 PbO,(s) + HSO; (aq) + 3H (aq) + 2¢™ —
CrO# (aq) + 4 HyO) + 3¢ — PbSO4(s) + 2 HO()) +1.685

Cr(OH)s(s) + 50H (aq) -0.13 Pb5024§5) + H'(ag) + 2e” — Pb(s) + HSO, (aq) —0.356
Cuz*(nq) +2¢" — Cu(s) +0.337 PtCly (aq)++ 2e —2 Pt(s) + 4 Cl (aq) +0.73
Cuz*(nq) + ¢~ — Cu’(aq) +0.153 S(s) + 2H (aq) ++2e —-’_HZS(g) +0.141
Cu+(aq) + e~ — Cu(s) +0.521 HzSO_E(aq) +4H +(aq) +4e . — S(s) + 3H,O() +045
Cul(s) + e~ — Cu(s) + I (ag) ~0.185 H50, (aq) + 3H'(aq) + 2" —
Fafg) + 2~ —> 2F (ag) +2.87 g 2904an) + HO0) +017
Fe**(aq) + 2~ — Fe(s) —0.440 St Hag) +2e—— Sulg) ~0.136
Fe‘“(aq) g Fez"(aq) +0.771 Sn*"(ag) + 2e” —— Sn“"(ag) +0.154
Fe(CN)s*(aq) + e — Fe(CN)s*(aq) +0.36 VO;'(aq) + 2H'(aq) + e~ —
2H*(aq) + 2e- — Ha(g) 0.000 VO?*'{aq) + H,0(1) +1.00
2H,0() + 2e” — Ha(g) + 2 OH (aq) -0.83 Zn**(aq) + 2~ — Zn(s) -0.763



"

Reacao entre KMnO, (K", + MNO, (o) € H,0,

(ag)
Semi-reacoes |
MnO, (ag) + 8H"(ag) + 5 — Mn**(ag) + 4 HyO +1.51
Oz} + 2H (e} + 27 —— Hy04(aq) +0.68
| Multiplicar
MnCyy (ag) + S8H"ag) + 5 — Mn“[ﬁqj + 4 HO  +1.51 2
H:0Ox(aq) S Oofg} + 2H f{ﬂ?f]':l +2e - -0.p8E 5

2MNO, (aqy + 5Hy05aq + BH* o > 2MN2* o + 8H,0p + 50,,  AE°+0.83




"
Balanceamento de reacdes redox em meio aquoso
Meéetodo da semi-reacéao

3. Multiplicar cada semi-reacéo balanceada por um numero apropriado
a fim de balancear a perda de elétrons com o ganho de elétrons. Em
seguida somar as semi-reagoes.

4. Cancelar qualquer coisa que apareca em ambos o0s lados da
equacao.

Ex.: Usando o método da semi-reacao complete e balanceie as seguintes
equacoes:

Cr,0,2 + Fe™? —5 Cr*3 + Fe*s (meio acido)

CrO,? + Fe(OH), — CrO, + Fe(OH), (meio basico)



