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Conceltos gerais

OXIDACAO ESPECIE PERDE
ELETROS

REDUCAO ESPECIE GANHA ELETROS 2Ag +2e > 2A¢°

Cu"=> Cu™ +2¢

Fe(s) — Fe2™ + 2e” (oxidacdo do ferro)
02 + 2H,0 + 4e” — 40H" (reducao do oxigénio)
2Fe + 02 + 2H50 — 2Fe(OH), (equacdo geral)

Agente oxidante: é aquele que aceita elétrons e é reduzido
durante o processo.

Agente redutor: é aquele que perde elétrons e que se oxida no
processo.

Reacdes de oxidacao e reducao SEMPRE ocorrem concomitantemente!
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Conceltos gerais

Tabela Periddica

B N3o metais B Metais alcatinos B Semimetais I Outros metais I tantanideos
B Gases nobres 1 Metais alcalino-terrosos | Halogénios B Metais de transicio B Actinidios
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Semi-reacoes e reacao global (geral)

» As reacoes de oxido-reducéo podem ser divididas em 2 semi-reacoes:

Zn — Zn2* Fed++ e <— Fe?+
, ;

Cuz* + 26— Cu Sn2t—— Sn** + 2e’

Cu?*+Zn = Zn?*+ Cu 2Fe3+ + Sn2+ — 2Fe2+4+ Sp4+

Estequiometria 2:1

» Sistemas combinados redox e acido-base:
Mn7+ + 5e- == Mn2* MnO,” + 8H* + 5e = Mn2* + 4H,0 x2

Mn”+ + 4H,0 —= MnO, + 8H* H,O0,= O, + 2H* + 2¢- X5

5H,0, + 2MnO, + 6 H* — 50, + 2 Mn®*+ 8 H,0
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Semi-reacoes e reacao global (geral)

* Reacoes redox em fases heterogéneas

Solucao fica
Menos azul

CuSO,(aq)

Cu?* + Zn —Cu + Zn?%*
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Semi-reacoes e reacao global (geral)

* Qual e o estado de oxidagao do O no H,0,?

SO U HwbheE
+
=

Nao sei
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Semi-reacoes e reacao global (geral)

* Qual e o0 estado de oxidagao do I no |,?
1. -2

-1

0

+1

+2

Nao sei
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Semi-reacoes e reacao global (geral)

Quais semi-reacoes dao origem a reacao global descrita abaixo?

BrO,; + 6H* + 6e- — Br + 3H,0

21 — I, + 2¢°

BrO; + 6H* + 61" — Br + 3, + 3H,0
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Potencial e potencial padrao

* Eletroquimica é o estudo das reacdes quimicas nas quais particulas carregadas (ions ou elétrons)
atravessam a interface entre duas fases da matéria.

* Processos de oxidacao e reducao estao envolvidos no estudo da eletroquimica, onde as reacdes
guimicas ocorrem com o envolvimento de transferéncia de elétrons de um reagente para outro.

* Os aspectos fundamentais da transferéncia de elétrons em processos REDOX correlacionados com
a medida de POTENCIALIS.

O potencial € uma medida da

capacidade do reagente (no
POTENCIAL estado solido ou liquido) em ser Medido em V

reduzido ou oxidado.

10



Potencial e potencial padrao
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Martin S. Silberborg, Chemiatry: The Molecular Nature of Matter and Change. 274 Edition. Copyright @ The McGraw-Hill Companies, Inc. All rights reserved.

Standard Electrode Potentials - Part 1

Table 21.2 Standard Electrode (Half-Cell) Potentials (298 K)*

Half-Reaction E° (V)
F,(g) + 2e” =—= 2F (aq) +2.87
O3(g) + 2H"(aq) + 2e™ =—= 03(g) + HO(/) +2.07
Co3*(aq) + e~ =—= Co?*(aq) +1.82
H,O.(aq) + 2H"(aq) + 2e~ 2H,0(/) +1.77
PbO2(s) + 4H"(aq) + SO,°~(aq) + 2e~ == PbS0,(s) + 2H,0(/) +1.70
Ce%**(aq) + e~ == Ce®*(aq) +1.61
MnO, (aq) + 8H*(aq) + 5e~ == Mn?*(aq) + 4H,0(/) +1.51
Aud*(aq) + 3e” =—= Au(s) +1.50
Cl,(g) + 2e~ = 2ClI™(aq) +1.36
Cr,0,2-(aq) + 14H*(aq) + 6e~ === 2Cr3'(aq) + 7H,0(/) +1.33
MnO,(s) + 4H"(aq) + 2e~ Mn?2*(aq) + 2H,0(/) +1.23
0,(g) + 4H"(aq) + 4e~ =—= 2H,0(/) +1.23
Brao(/) + 2~ =—= 2Br—(aq) +1.07
NO;~(aq) + 4H*(aq) + 3e~ == NO(g) + 2H,0(/) +0.96
2Hg?*(aq) + 2e~ === Hg,?*(aq) +0.92
Hg,2*(aq) + 2e~ =— 2Hg(/) +0.85
Ag*(aq) + e~ =—= Ag(s) +0.80
Fe3*(aq) + e~ =—= Fe?2%*(aq) +0.77
0,(g) + 2H"(aq) + 2e~ =—= H-,0.(aq) +0.68
MnO,; (aqg) + 2H,O(/) + 3e™ MnO,(s) + 40H™ (aq) +0.59
Ib(s) + 2e~ 217(aq) +0.53
O, (g) + 2H,O(/) + 4e~ =—= 40H™(aq) +0.40
Cu?t(aq) + 2e~ Cu(s) +0.34
AgCi(s) + e~ == Ag(s) + Cl"(aq) +0.22

Todas as reacoes
estao escritas como
reacoes de reducao

*Written as reductions; E° value refers to all components in their standard states: 1 M for

dissolved species; 1 atm pressure for gases:; the pure substance for solids and liquids.

11
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Potencial e potencial padrao

Martin S. Silberborg, Chemiatry: The Molecular Nature of Matter and Change, 27¢ Edition. Copyright © The McGraw-Hill Companies, Inc. All rights reserved.

Standard Electrode Potentials - Part 2
Table 21.2 Standard Electrode (Half-Cell) Potentials (298 K)*

Half-Reaction E° (V)
S0;2 (aq) + 4AH (aq) + 2e~ == S0,(g) + 2H,0(/) +0.20
Cu?+(aq) + e =—= Cu*(aq) +0.15
Sn%*(aq) + 2e = Sn?*(aq) +0.13
2H"(aq) + 2e™ —= H4x(9) 0.00
Pb2*(aq) + 2e~ == Pb(s) -0.13
Sn?t(aq) + 2e~ == Sn(s) -0.14
N.(g) + 5H*(aq) + 4e— === N,H:'(aq) -0.23
Ni2+(aq) + 2e~ == Ni(s) -0.25
Co?*(aq) + 2e— =—= Co(s) -0.28
PbSO04(s) + 2e~ === Pb(s) + S0427(aq) -0.31
Cd?*(aq) + 2e— =—= Cd(s) -0.40
Fe2+(aq) + 2e~ = Fe(s) -0.44
Cr3t(aqg) + 3e~ == Cr(s) -0.74
Zn?*(aq) + 2e~ Zn(s) -0.76
2H,0(/) + 2e~ === H,(g) + 20H(aq) -0.83
Mn2+(aq) + 2e~ =—= Mn(s) -1.18
Al*t(aqg) + 3e~ == Al(s) -1.66
Mg?+(aq) + 2e~ =—= Mg(s) -2.37
Na*(aq) + e~ Na(s) -2.71
Ca?*(aq) + 2e” =——= Ca(s) -2.87
Sr2+(aq) + 2e~ =—= Sr(s) -2.89
BaZ?t(aq) + 2e~ == Ba(s) -2.90
K*(aq) + e~ =—= K(s) -2.93
Li*(aqg) + e == Li(s) -3.05
*Written as reductions; E° value refers to all components in their standard states: 1 M for 12

dissolved species; 1 atm pressure for gases; the pure substance for solids and liquids.
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Potencial e potencial padrao

o s
-\.
"l- i1

Fio oe plating ————

Nao ¢€é possivel medir a —
tendéncia absoluta de uma
semirreacao, portanto, na |
pratica, é utilizada outra |

Placade L ¢ LE&

— Gds H, (1 atm)

. ~ n . I ]
semirreacdo como referéncia. csponjosa |
A redugdo do H* a H, em o pin i v
condi¢des padrao (1 atm H, e
HC| 1|\/|) foi definida concentracdo de H+ (aq) % 1 mol/L;
. . e temperatura = 25 °C;
de E° =0.0V Nessas condi¢cdes, convencionou-se, arbitrariamente, que o potencial

desse eletrodo (E°) é igual a zero.
Estabelecidas essas condicdes, todos os metais serao confrontados com
esse eletrodo-padrao.
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Potencial e potencial padrao
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* Espontaneidade das reacdes REDOX.

 Um constituinte com um elevado (+) E° sera um forte oxidante (exemplo: Oz, E® = 1,230 V)
enguanto que um constituinte com um baixo (=) E° serd um forte redutor (exemplo: Fe?*, E° = -

0,440 V).
O, + 4H + 4¢ 2> 2H,0

Fe + 2¢ > Fe°

O, +4H +4¢ > 2H0
2Fe® > 2Fe” + 4¢

0, + 4H + 2Fe® 2 2H,0

+ 2 Fe™

E* = 1230V Valores da tabela
E° =-0440V
E° = 1,230V
/ Valor nao muda com a estequiometria
E° = 0440V

E° = 1,670V | Potencial da célula

14
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Potencial e potencial padrao

* EO Fe3t/Fe?*=0,77VeE°l/I"=0,54V
A reacdo termodinamicamente possivel ocorre entre:

“ A3+
e>rel,

:e3+ e -
Qa2+
e’*el,

:e2+ e -

Al

Nao sei

15
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Células eletroquimicas

* Uma célula eletroquimica consiste de dois condutores elétricos denominados
ELETRODOS, mergulhados em uma solucao de eletrolitos selecionados de forma

adequada.
Cu half-cell

Para que uma corrente comece a fluir na (cathode; redu;ﬁon)
célula é necessario: A,

(1) que os eletrodos estejam conectados
externamente, através de um condutor
metalico.

(2) que as duas solucdes de eletrdlitos
estejam em contato, permitindo o
movimento de ions entre elas.

(3) que uma reacao de transferéncia de
elétrons possa ocorrer em cada um dos
eletrodos.

%‘ ’ "
Zn half-cell
(anode; oxidation)

16
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Células eletroquimicas
Voltaica (galvanica):

* Processos espontaneos geram energia elétrica.

* Reacao tende a proceder espontaneamente, produzindo um fluxo de e"do
anodo para o catodo, via um condutor externo

Eletroliticas:

* Energia de uma fonte externa é usada para conduzir processos eletrodicos
nao espontaneos.

* adirecao da corrente € invertida, assim como as reacdes nos eletrodos.

17



Universidade de Sao Paulo
Instituto de Quimica

ulas eletroguimicas - GALVANICA
Zn(s) + Cu*" = Zn*" + Cu(s)
§ S C@\ — e ponte salina isola os reagentes, mas

mantém o contato elétrico entre as 2 semi-
células

Ce

Ponte Salina

T e um condutor metalico conecta
N > externamente os 2 metais

e 0 voltimetro mede a diferenca de potencial
entre os 2 eletrodos em um dado instante

Zn Cu

ZIl(S) - Zn2+ + 2¢ Placa de vidro poroso Cu2+ 4+ 26_ — CU.(S)
ANODO CATODO

18
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ulas eletroguimicas - GALVANICA

Zn(s) + Cu*" = Zn*" + Cu(s)

e

< lons negativos _

Ce

e com o tempo, o potencial decresce
continuamente e se aproxima de zero,

L [, 2w 1\ HH atingindo o estado de equilibrio
i i ) 1 f e neste ponto, as concentracdes de Cu?* e Ag*
- - = devem satisfazer a constante de equilibrio:
Zn. ; % 7 : Cu
- Zn?t Cu? >t
3 2CI™ 5042' g
 2ZnSO,(aq) | | CuSO.aq) |

LD(S ) = /n- + Ze Placa de vidro poroso Cu“' —+ 26 = CU(S)
ANODO CATODO

19
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Martin S. Silberberg, Chemistry: The Molecular Nature of Matter and Change, 2°¢ Edition. Copyr! Ighl 2 The McGraw-Hill Companies, Inc. All rights reserved.
A @f’ >|Voltmeter T
Knode Salt bridge Cathod
Zn () . Na ]1 (+)
L’\‘ Cu2+
Oxidation half-reactuon ,_
Zn(s) — Zn?*(aq) + 2e- ¥

Reduction half-reaction q

2e- + Cu2*(aq) — Cu(s) Z|nc-Copper
Overall (cell) reaction Reaction
Zn(s) + Cu2+(aq) —Zn?*(aq) + Cu(s) Voltaic Cell

Zn zZn2+ )

)

J"'
7
Y
\1
4

-—

20
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Células eletroguimicas - GALVANICA

* REPRESENTACAO ESQUEMATICA:

ponte salina _
interface, potencial interface, potencial
<1 ﬁ CATODO
zn] zn?* (0,0200 mol/L) | 1 cu** (0,0200 mol/L) sempre  direita!
ANODO e potencial de juncao liquida é o potencial que se
sempre a esquerda! desenvolve na interface entre 2 solu¢des que diferem em
composicao.

* 0 potencial aparece devido a diferencas de velocidade
com as quais ions do compartimento da célula e os da
ponte salina migram através da interface. )’
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Células eletroquimicas- ELETROLITICAS

e Reacdes quimicas ocorrem pela aplicacao de potencial externo

Cu(s) + Zn%* &5 Cu?* + Zn(s) e redugdo sempre ocorre
reacdo inversa no catodo: catodo
agora é o eletrodo de

0—@ zinco

Ponte Salina

e oxidagdo sempre
ocorre no  anodo:

|- anodo agora é O

o oz o eletrodo de cobre

CATODO ANODO

Placa de vidro poroso 22
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Células eletroquimicas- ELETROLITICAS

* REPRESENTACAO ESQUEMATICA

Cul| cu? (0,0200 mol/L)| | zn?*(0,0200 mol/L)| zn

ANODO T CATODO
Ponte salina

23



Universidade de Sao Paulo
Instituto de Quimica

Células eletroquimicas

* A diferenca de potencial elétrico entre o eletrodo de zinco e o eletrodo de cobre é o que faz os
elétrons fluirem no circuito externo do anodo para o catodo. Esta diferenca de potencial entre os

eletrodos é denominada potencial da célula (Ecel ou AE) e é determinada pela grandeza dos
potenciais dos eletrodos individuais.

AE:E(:@IZ o

catodo anodo
INICIO EQUILIBRIO
[Zn2*] = 0,0200 mol/L [Cu?*] = 0,0200 mol/L [Zn?*] = 0,0300 mol/L [Cu®*]=2,7 x 10 mol/L
Eanodo = 0,2867 V Ecatodo = 0,6984 V Eanodo = 0,2919 V Ecatodo =0,2919 V
Ecel = Ecatodo — Eanodo Ecel = Ecatodo — Eanodo

=0,6984 - 0,2867 =0,412V =0,2919-0,2919=0,000 V

24



ulas eletroquimicas— potencial padrao

semi-reagdo  Agt+e- 5 Ag(s), EY=+0,799V
Pt, H, (p=1,00 atm) | H* (a,.. = 1,00) | | Ag* (a,.. = 1,00) | Ag
ou (SHE) || Ag* (a,,- =1,00) | Ag

Ce

py, = 1.00 at

Valor positivo significa que a
reacao espontanea é:

Salt bridge
H, gas /é r \T\
00 atm d ,

2 Ag*+H,(g) 5 2 Ag(s) + 2 H*

SHE é|
ANOD

H,(g) 5 2H* + 2 e-

25
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Ce

ulas eletroguimicas— potencial padrao

semi-reacdo Cd’*+2e- S Cd(s), E°=-0,403V

Valor negativo significa que a reacao espontanea é a

7 inversa:
Cd(s) + 2 H* 5 Cd?** + H,(g)

ou seja, o cadmio de fato atua como anodo da célula
galvanica

- epara reverter a reacao, um potencial > 0,403 V (mais
_ I negativo que -0,403 V) deve ser aplicado a célula

H,(g) 5 2H*+2e-
célula a medir
é o CATODO

eportanto, o potencial padrdao para o par Cd?**/Cd° é, por
convencao, dado um sinal negativo

26
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Equacao de Nernst

A Equacao de Nernst é uma equacao relacionada a eletroquimica que permite determinar o
potencial de uma reacao quimica em uma condicao qualquer, a partir do potencial dessa reacao
nas condicOes padrao e das concentracdes ou pressdes parciais dos produtos e reagentes da
reacao analisada.

aA+ne = bB

E° = potencial padrdo de eletrodo,
caracteristica de cada semi-célula

RT -B]b R = constante dos gases = 8,314 J K’ mol!
E — EO ]n L T = temperatura, em graus Kelvin

n = numero de mols de elétrons que

B a
nF A] aparecem na semi-reacao para o
processo de eletrodo como escrito
F = Faraday = 96485 C

27



Equacao de Nernst

* Se 0 potencial de eletrodo for expresso em volts, a temperatura igual
a 25°C (298 K) e convertendo o logaritmo natural para logaritmo na
base 10, temos a forma mais comum da equacao de Nernst:

E=E°

0,0592 . [B]’
log
n [A]"

28



Equacao de Nernst

* Exemplos:
Ni’" +2¢ = Ni(s);
Sn"*+2¢ = Sn*;

E

S
—

Eﬂ

- 0,0592

2

E=FE°

log

-~ 0,0592

]
[Ni**]

2

log

[Sn**]
[Sn*]

29
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Equacao de Nernst

* Calcular o potencial de eletrodo da semi-célula contendo
permanganato de potdassio, KMnO,, 0,100 mol/L e cloreto de
manganés, MnCl,, 0,050 mol/L em uma solugao de pH igual a 1,00.

A semi-reacao balanceada, escrita como reducao, para a semi-célula é:
— W - 2+ . 0
MnOs +8H +5¢ = Mn" +4 H)0; E°=1507V

A equacao de Nernst é:

0,0592 [Mn*"]
log - —
5 [MnO, |[H "]

E — I.;:ﬂa!",ﬁ"j'*:(}]4 / Mn*t —

30



Equacao de Nernst

e Continuando...

Em pH = 1,00 tem-se que [H*] = 1,00 x 10-1 mol L?, ent3do:

0,0592 0,050
log

E =1507 _
5 (0,10)(1,00x10™)

=1,42V
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Equacao de Nernst

e Calculamos o potencial da semi-célula, mas e o potencial da célula?

* Anteriormente definimos que o potencial de uma célula galvanica pode ser obtido pela diferenca
entre os potenciais de eletrodo das duas semi-células correspondentes:

E-;:el — Licatodo — Ea:t:u}dn

Assim, para a reacao de oxirreducao genérica:

aA+cC =bB+dD

As duas semi-reacoes:

aA +ne = bB E°am dD+ne = cC E°pic

32
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Equacao de Nernst

* Considerando E°, 3> E°j ¢, entao a primeira semi-reagao representa o
catodo da célula e a segunda, o anodo.

* Os potenciais de cada um dos eletrodos em funcao das
concentracoes das solucoes serao dados por:

. 0,0592. [BY
En::amdn = Ecatndﬂ o log a
n [A]
o 0,0592. [CT
Eanﬂdc- = Eanﬂdﬂ o n lﬂg :Dd

33
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Equacao de Nernst

* Continuando... E.=E_ ,—E,_..
o 0,0592 B o 0,0592 Cl
E _Ecatndn [ ] Eanndn_ [ ]d
n [A]” n [D]
) ~0,0592. [B]’ 0,0592. [CT
Ec:el = E:::amdn Eanndn n lﬂg :A:a + n log [Ddd

34
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Equacao de Nernst

b d roduto
E. —E 0,0592, [B'[D :

o n [4’4]{I [C]E > Reagente
Ecll = E-;?a‘tndn o E;mdn

aA+cC =bB+dD

35



Equacao de Nernst

* Exemplo:

* Calcule o potencial da seguinte célula:

Zn(s)/ ZnClL, (0,120mol L") // CL,(g) (1,15atm), KCI (0,105mol L")/ Pt
A semi-reacao balanceada da semi-célula da direita é :

Clh(g) +2¢ = 2CI

A equacao de Nernst é:

—a2 2
~0,0592 log [C ] _ 136 — 0,0592 log (0,105)
n Pey, 2 L15

E=FE°

=1,42V

36



Equacao de Nernst

* Exemplo:

* Embora o zinco esteja sendo oxidado na semi-célula da esquerda, a semi-

reducdo para resolvermos a equacao de Nernst (Convencao da IUPAC):
Zn*"+2 ¢ = Zn(s)

0,0592 1 0,0592 1
—— log———=-0,762 —— log
n [Zn™"] 2 0,120

E=E°

O potencial dos dois eletrodos é subtraido para obtermos o potencial da célula:

Universidade de Sao Paulo
Instituto de Quimica

reacdo é escrita como

=—0,789V

E_ = —1,42 — (-0,789) = 2,21V

cel catodo  “~anodo

37
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Equacao de Nernst

 Calcule o potencial termodinamico da célula:

Cu | Cu?*(0,0200 mol/L) || Ag* (0,0200 mol/L) | Ag

Obs. por convencdo, o anodo esta sempre do lado esquerdo; semi-reagbes devem ser escritas
como reducao !!!

Agt+e- 5 Ag(s), E°=0,799V CATODO
Cu?* + 2e- 5 Cu(s), E°= 0,337 V ANODO

Ecarono = E® — 0,0592 log (1/[Ag*])
= 0,799 - 0,0592 log (1/0,0200) = 0,6984 V
Enopo = E? —0,0592/2 log (1/[Cu?*])
= 0,337 -0,0592/2 log (1/0,0200) = 0,2867 V

E.=E

cel —

E =0,6984 -0,2867= +0,412V

catodo ~ Tanodo

38



Equacao de Nernst

 Calcule o potencial termodinamico da célula:

Ag | Ag* (0,0200 mol/L) || Cu?* (0,0200 mol/L) | Cu

Obs. Ag agora € o anodo = lado esquerdo
Ag*+e- 5 Ag(s), E°=0,799V ANODO
Cu?* +2e- S Cu(s), E°=0,337 V CATODO

Enopo = E° —0,0592 log (1/[Ag*])

= 0,799 - 0,0592 log (1/0,0200) = 0,6984 V
Ecatono = E° —0,0592/2 log (1/[Cu?*])

= 0,337 - 0,0592/2 log (1/0,0200) = 0,2867 V
E. =E

ce

catodo Eanodo =0,2867-0,6984= -0,412V

b

Universidade de Sao Paulo
Instituto de Quimica
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Equacao de Nernst

* Calcule o potencial necessario para iniciar a deposicao de
cobre de uma solugao 0,0100 mol/L em CuSO, que contém
H,SO, suficiente para dar um pH de 4,00.
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Equacao de Nernst

* Calcule o potencial necessario para iniciar a deposicao de
cobre de uma solugao 0,0100 mol/L em CuSO, que contém
H,SO, suficiente para dar um pH de 4,00.

* deposicao do cobre ocorre no CATODO

* no sistema em estudo ndo existe nenhuma especie mais facilmente oxidavel que a
agua; portanto, oxigénio vai ser liberado no ANODO

Cu?*+2e- S Cu(s) E9=+0,337 V
0,(g) + 4H* + de- & 2H,0 E°=+1,229V

E
E

= E% - 0,0592/2 log (1/[Cu?*])
= E° - 0,0592/4 log {1/(po, [H*1*)}

catodo

anodo
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Equacao de Nernst

* Calcule o potencial necessario para iniciar a deposi¢ao de cobre de uma solugao 0,0100 mol/L em CuSO,
que contém H,SO, suficiente para dar um pH de 4,00.

Cu?* +2e- S Cu(s) E°=+0,337V
O,(g) +4H* +4e- S 2H,0 E°=+1,229V

= E%-0,0592/2 log (1/[Cu?*]) = 0,337 - 0,0592/2 log (1/0,0100)
=+0,278 V
* se O, é liberado do anodo a 1 atm, o potencial do anodo é:

E

catodo

E.. 040 = E°—0,0592/4 log {1/(p,, [H*]%)}
=1,229 - 0,0592/4 log {1/(1 (1 x 10-%)*} = +0,9992 V
Ecel = Ecaiodo = Eanodo = 0,278 — 0,9992 = -0,714 V (cel. eletrolitica)

portanto, para iniciar a deposicao de cobre no catodo segundo a reacao:
2Cu?* + 2H,0 S Cu(s) + O,(g) + 4H*
é necessario aplicar um potencial maior (mais negativo) que
-0,714V "
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Constante de equilibrio
Cu(s) + 2Ag* & Cu?* + 2Ag(s)

_ [Cu*]
~ [Ag')?

Cu | Cu? (x mol/L) || Ag* (y mol/L) | Ag

= Ecatodo - Eanodo = EAg - ECu

* com o prosseguimento da reacdo, Cu?* aumenta e Ag* diminui
* potencial do eletrodo de cobre fica mais positivo e o da prata menos positivo

e guando as concentracoes atingem a situacao de equilibrio e a corrente cessa de fluir
na célula, temos:
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* Considerando a reacao de oxirreducao genérica

aA+cC =bB+dD

A/B  D/C

> E, 5 =Ep

EA"B DH'.:

Usando a eq. de Nernst..

00592, [BI' _,. _ 00592 log [€]

E,, c —
T Blar T By
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Constante de equilibrio

* Rearranjando a equacao anterior:

o o 0,0592
E p— Epc =
n
5 o 0,0592
E.p—Epc= . log K,

log

[B]'[D]
AJ[C]

logK_ =

Constante de equilibrio

n (Ei-“ﬂ — Ea-*c )

0,0592
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Constante de equilibrio

* Expressao geral:

H(E-.?amdn_E:nndu) nEO /0 05916
— L/
0,0592 K 1 0 -c

logK_ =

46



Constante de equilibrio

* Exemplo:

Calcule a constante de equilibrio para a reacao:

2Fe3* + 31" 5 2Fe?* + 13

2Fe3t + 2e- S 2Fe?t, E0=0,771V
l;;+2e- S 3I,E°=0,536V

log K =2 (0,771 - 0,536) / 0,0592

K=8,7 x10’
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Aula experimental

* IDENTIFICACAO DEBr e I

* O AgNO;, (0,1 mol L?) foi o reagente precipitante dos anions Cl, Br e I', devido ao fato do ion Ag*
ser considerado um agente precipitante comum a estes anions. o meio reacional foi monitorado

para confirmar a acidez da solugao pois, em pH alcalino forma-se o mondxido de prata (Ag,0),
impedindo aformacao dos haletos de prata.

Ag+ = AE'[s} (1) Sdlido Coloracao Kps
. N Aglis) amarelo 0,9x107%
Ag + Br — AgBrm (2) 13
AgBrg amarelo claro 7,7x10
+ p—
Ag +ClI = AgCI{S} (3) AgCl branco 1,510



Aula experimental

* IDENTIFICACAO DEBr e I

3 gotas Sol. de I

T~
\

2 gotas H,SO,

CHCl,

1 -2 gotas de agua de cloro

Agitar

Excesso de dgua de cloro !

3 gotas Sol. De Br

T

\
\

2 gotas H,SO,

CHCl,

1 -2 gotas de agua de cloro

Agitar

Excesso de agua de cloro
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Aula experimental

* IDENTIFICACAO DEBr e I

10Br + 2MnO, + 16H* = 5Bry, + 2Mn* + 8H,0,,

Briu]. + Br : Bra-

Semi-reagoes
NO, + 2H"+ e = NO,+ H,0y,
MnO, + 8H" + 5e’ = Mn*+ 4H,0
lyaq) + 267 = 2

Brl{aqj + ZE'- : ZET_

E° (V)
+1,00
+1,51
+0,615
+1,087
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Aula experimental

* IDENTIFICACAO DE NO, e NO;

O teste do anel é um teste tipico de nitrato que envolve a
adicao de sulfato de ferro (ll) amoniacal a uma solucao de
18M nitrato e, em seguida, a adicao lenta de acido sulfurico forte

H2S04(1) até que o acido forme uma camada abaixo da solucao
aguosa. A existéncia do ion nitrato sera demonstrada pela
3M formacao de um anel marrom na juncao das duas camadas.
\ H,S04(1) Este teste sera prejudicado pela presenca de ions de nitrito.
FeSO«(aq) 4H(aq)+3Fe(aq)+ NO3 (aq) === 3Fe?;1)+NO(g)+2HZO(|)
NO;'(aq)

SHZO(g)+ NO(g)+ Fe(aq) —p [Fe(NO)(HZO)S](aq)

Brown color

A solucdo de sal de Mohr (FeSO4(NH4)2S04.6H20) usada como fonte de Fe2+ deve ser
preparada no momento do teste. Para isso, prepare em um tubo de ensaio uma solucdo de
uma ponta de espatula de sulfato ferroso amoniacal e cerca de 1mL de dgua destilada. 51



Aula experimental

* IDENTIFICACAO DE NO, e NO;
21" + 2NO; + 4H" = |2[5]. + ZND[E}+ 2H10{|}

2MnO," + BNO5™ + 6H* — 2Mn?* + 5NO5;” + 3H,0
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Aula experimental

* IDENTIFICACAO DE NO, e NO;

| Reduction
0o s o
Zn + NO, ——— Zn""4 Nu|

l t

Oxidation

(i) Zn — Zn*" ( Oxidation half reaction )

NO, — NH," (Reduction half reaction)

NO; + 8¢ + 10H,0 —» NH,' + 3H,0 + 100H
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Aula experimental

* SEPARACAO DE NO, e NO;

A eliminagdo de NO, pode ser feita com ureia, (NH,),SO, ou NH,ClI
CO(NH,); + 2H,0 — 2NH." + CO5"

NO; +NH," — Ny, + 2H,0

. H,S0. dil.
O=C(NH;); solido et
ata A
- =
H2504 dil.
(NO; em HAc) — gota Mn0Os dil 1:20
= B

Hz50, dil.

3 gotas I,
clorofdrmio
C
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