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gora vamos estudar um
pouco sobre a eletroqui-
mica!

A eletroquimica é uma area da quimica que es-
tuda, prioritariamente, o funcionamento de pilhas
e o processo de eletrolise. Nas pilhas, acontecem
reacoes quimicas que geram uma variagao positiva
de energia elétrica, e esse é um processo espontaneo.
A eletrolise, pelo contrario, ndao acontece espontane-
amente, uma vez que precisa de energia (corrente
elétrica) para impulsionar reagdes quimicas. A Fi-
gura 1 mostra um esquema da relagao entre pilha e
eletrolise.

Reacgdo espontinea

PILHA
ELETROLISE
Reacgao Corrente
quimica Reagdo ndo espontanea elétrica

Figura 1: Esquema do comportamento de pilhas e eletro-
lises.

Os processos que ocorrem em pilhas e na eletrolise
envolvem reagoes de oxirredugao (ou reagoes redox).
Essas reacoes se caracterizam pela transferéncia de
elétrons entre as espécies envolvidas, através de uma
variacao no seu nimero de oxidagao (NOX).

Na transferéncia de elétrons de uma espécie para
outra, a espécie que perde elétrons sofre um processo
denominado oxidagao, tendo o seu NOX aumentado
(porque perde elétrons, os quais tém carga negativa).
O processo contrario a esse é dito redugao, no qual
os compostos recebem os elétrons perdidos pela outra
espécie da reagao, tendo o seu nimero de oxidagao di-
minuido, uma vez que os elétrons tém carga negativa.

As espécies que sofrem oxidagdo sao chamadas
de agente redutor. Isso pode parecer estranho,
porque elas recebem o nome contrario ao processo
que sofrem. Mas isso acontece dessa forma, porque
ao oxidarem, elas provocam a reducao de outro
composto e por isso recebem esse nome. Da mesma
forma, quem reduz ocasiona na oxidacao de outra
substéncia, recebendo o nome de agente oxidante.

O NOX representa a carga elétrica dos atomos
presentes em uma substéancia. Nas ligagoes idnicas
esse numero indica a quantidade de elétrons que
o atomo cedeu ou ganhou. No caso das ligagoes
covalentes, essa é a quantidade de elétrons que seria
cedida ou recebida pelos atomos, se as ligagoes
fossem rompidas e os elétrons ficassem com os
dtomos mais eletronegativos. Nas substancias
simples, o NOX é sempre igual a zero, e o NOX
de fons monoatémicos é sempre igual & sua carga
elétrica.

Para determinar o NOX de substancias, devemos
considerar que a soma do NOX de cada elemento é
igual & carga total da espécie. Além disso, devemos
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imaginar que os atomos de uma molécula ou ion
poliatdomico estao na forma ionica (mesmo que nao
seja o caso). Alguns elementos tém carga variavel,
de acordo com o tipo de ligagao que fazem e também
com os atomos aos quais estao ligados. Outros tém
carga fixa em determinadas situacoes, e podem ser
vistos na Tabela 1.

Elementos Situacgao NOX
Metais Em substancias 11
alcalinos compostas
Metais Em substancias 1o
alcalinoterrosos compostas
Prata Em substancias 11
compostas
. Em substéincias
Zinco +2
compostas
Aluminio Em substancias 13
compostas
Em sulfetos (quando
Enxofre o enxofre é mais -2
eletronegativo)
Em haletos (quando
Halogénios o haleto é mais -1
eletronegativo)
Ligado a ametais
(quando o hidrogénio 1
é 0 menos
Hidrogénio e.letronegativo?
Ligado a metais
(quando o hidrogénio 1
é 0 mais
eletronegativo)
Na maioria das 9
substancias compostas
Oxigénio Em peréxidos -1
Em fluoretos F2ou
+1

Tabela 1: Numero de ozridacao de alguns elementos.

Em reacoes de oxirreducao, todos os elétrons
perdidos pela espécie que esta sendo oxidada sao
transferidos para a espécie que esta sendo reduzida.
Os elétrons apresentam carga e, por isso, a carga
total dos reagentes deve ser igual & dos produtos.
E nesse principio que se baseia o balanceamento
quimico dessas reagoes. Observe o exemplo abaixo
(Equagao 1) para visualizar como se procede para
balancear uma equacao de oxirreducao.

Ex:

Cus) + Agzr )~ Cu?t

ag (ag) T A9(s)

(1)

Se analisarmos o nimero de atomos de cada
espécie da Equacao 1 em ambos os lados, podemos
acreditar que ela esteja balanceada. No entanto, a
carga total dos produtos é diferente da dos reagentes.
Observe que cada atomo de cobre cedeu dois elétrons,
mas a prata s6 recebeu um. No entanto, isso nao
pode acontecer, o que indica que a equagao nao esta
balanceada. Por isso, devemos balancear a carga
conforme a Equagao 2.

2+

— C’u(aq)

CU(S) + QAg+

(ag) +24g()

(2)

Dessa forma, todos os atomos e cargas da equagao
estao balanceados.

As reagoes de pilhas e de eletrolise acontecem no
que chamamos de célula eletroquimica. Ela é um
dispositivo o qual produz corrente elétrica através
de reagoes quimicas espontaneas (no caso de pilhas),
ou utiliza de um circuito elétrico para potencializar
reagoes quimicas, quando se tem uma eletrolise.

1 Célula galvanica

As células galvanicas nada mais s@o do que os
dispositivos que funcionam como pilhas. Elas sao
constituidas por dois eletrodos (ou condutores meté-
licos), que fazem contato elétrico com o conteudo
da célula, e um eletrolito (um meio condutor i6nico
dentro da célula). Nesse dispositivo, o &nodo ¢é o
eletrodo em que ocorre a oxidacao e o catodo é o
eletrodo em que ocorre a reducao.

Nesse caso, os elétrons sao liberados pela
meia-reacao de oxidagao no anodo, passam pelo
circuito externo e voltam a entrar na célula pelo
catodo, onde sao usados pela meia-reacao de reducao.

Uma das células galvanicas mais conhecidas é a de
Daniell. A Figura 2 mostra o seu funcionamento.
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Figura 2: Pilha de Daniell. (Fonte:

https://querobolsa.com.br)
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As Equagoes 3 e 4 mostram quem oxida e quem
reduz, respectivamente, na célula de Daniell. A Equa-
¢ao 5 mostra a equagao global dessa pilha.

Oxida: Zn(y — Zn?;n + 2e” (3)
Reduz: C’u?;;) +2e” = Cuyy) (4)
Culty + Zn(gy = Zni}, + Cug (5)

Vé-se, entao, que o zinco é oxidado, porque cede
elétrons, e o cobre é reduzido, porque ganha os
elétrons. Ao passo em que a reacdo ocorre, a lamina
de zinco diminui e a do cobre aumenta. Isso ocorre
porque o zinco sofre oxidagao, perdendo 2 elétrons.
Seu NOX varia de 0 para +2, ou seja, o zinco que
era solido (Zn)) se torna fon presente em solugao

2+
(Zn(aq

cobre da solugao (Cu?;;)
elétrons. Entao eles se tornam solido (Cug)) e se
depositam sobre a lamina de cobre. O NOX varia

de +2 para 0.

)). O contrario ocorre com o cobre: os ions

) reduzem e ganham 2

Nas pilhas, o catodo é o polo positivo, e o anodo
é o polo negativo. Dessa forma, os elétrons saem
do polo negativo (eletrodo que oxida) em dire¢ao ao
polo positivo (eletrodo que reduz).

e Notacao das células

Existe uma notagao especial para especificar a
estrutura dos compartimentos dos eletrodos e célu-
las galvanicas. Os eletrodos envolvidos na equagao
global da pilha de Daniell (Equagao 5) podem ser
escritos também de outra forma, como mostra a
Equacao 6.

2+ 2+
Zn ) ]Zn(aq) e Cugg

(6)

Nessa representacao, cada linha vertical indica
uma interface, ou seja, meios diferentes. Nesse caso,
a linha indica a separacao entre metal e fons em
solucao de uma determinada espécie.

|Cus)

Na pilha de Daniell, h4 uma ponte entre as duas
células, a qual é identificada como ponte salina.
Essa ponte permite o fluxo de fons (mantém um
equilibrio de carga entre as células) e completa o
circuito elétrico. Os fons utilizados nao afetam as re-
agoes quimicas envolvidas nesse processo. Essa ponte
também deve ser mostrada nessa representacao, e
aparece através do simbolo “||” entre as duas espécies
da reagao. Veja a Equacao 7.

2+ 2+
ZTL(S)‘Zn(aq)HCu(aq)’CU(s) (7)
Por convencao, o 4nodo é sempre representado a
esquerda do diagrama de barras.

e Como saber quem oxida e quem reduz?

A espécie que apresenta o menor potencial de re-
ducao (E°) ird oxidar, e a que apresentar o maior
potencial de reducao ira reduzir. Existem intme-
ras tabelas que abordam o potencial de redugao das
espécies, como a tabela mostrada na Figura 3.

Oxidante | E-_. (volts)
Li -3,04 2N
K -2,94
Ba 2,01
Ca -2,87 E
MNa e | %
Mg 2,36 o
Al -1,68 5
Zn -0,76 S
Co -0,28 =
Ni -0,24 P
Pb -0,13 £
H 0,00 =
Cu 0,34 <
Fe 0,77
Ag 0,80
Au 1.50 o

Figura 3: Potenciais de reducdo de alguns elemen-
tos em solugdo aquosa, a 25°C. (Fonte:
https://quiadoestudante.abril.com.br)

Ex: O potencial de redugao do zinco é E° = -0,76
V e o do cobre é de E° = +0,34 V. O cobre reduz,
uma vez que tem maior potencial de reducao, como
j& vimos na pilha de Daniell.

2 Célula eletrolitica

Como o nome sugere, as células eletroliticas sao os
dispositivos em que acontece o processo de eletrolise.
Nesse caso, utiliza-se energia elétrica para forgar
reagoes quimicas, uma vez que essas reacoes nao sao
espontaneas.

O arranjo das células eletroliticas é diferente do
arranjo das células galvanicas. Isso porque nas
células eletroliticas os dois eletrodos sao inseridos no
mesmo compartimento, juntamente com o eletrélito.
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Da mesma forma que nas pilhas, na eletrolise,
o eletrodo com o maior potencial de reducao é o
que ira reduzir, enquanto o outro eletrodo oxida. A

Em processos eletroliticos em que ha a presenga de
adgua deve-se tomar cuidado, uma vez que a propria
agua pode sofrer reagoes de oxidagao e de redugao,

diferenga entre as duas células (galvanica e eletroli-
tica), no entanto, é dada de acordo com os polos do
dispositivo. Isso porque na eletrélise o catodo tem
carga negativa e o &nodo apresenta carga positiva, ou
seja, o contrario do que acontece nas pilhas. Entao,
os elétrons saem do polo positivo do dispositivo
eletrolitico, pois é o eletrodo em que ha a perda de
elétrons (oxidagao) e vao em diregao ao polo negativo.

como mostram as Equagoes 11 e 12.

Semirreacao de oxidagao da agua:

1
HyO —2H" + 502 +2e” (11)

Semirreacao de redugao da agua:

2H>0 +2e¢~ — 20H™ + Hy (12)

Por isso, em uma eletrolise aquosa, devemos identi-
ficar quem tem preferéncia de oxidagao e de redugao,
uma vez que temos duas espécies que podem oxi-
dar e duas que podem reduzir. A tabela abordada
pela Figura 5 mostra a relagao entre compostos para
reducgao e oxidagao.

A eletrolise pode ser ignea, quando a substancia
estd fundida, ou aquosa, se estiver em meio aquoso.

e Eletrolise ignea

Um exemplo desse tipo de eletrolise é a do cloreto
de s6dio fundido. Observa-se que nessa reacao ha

formacao de gés clc~>ro no anodo e de sodio me.talico~no Ordem decrescante de
catodo. As Equacoes 8 e 9 mostram as semirreagoes acilidade de descarga de
do anodo e do catodo, respectivamente. A Equagao cations
10 representa a equacao global dessa reacgao. -
LT
=P «Cl-
Oxida: 2C1~ — 2¢~ + Cly (8) Al *Br
. +
Reduz: 2Na’ +2¢~ — 2Na (9) Agh sl uﬂ"nﬁﬁu
*Cu Dernals hidregenossulfato
2Cl” +2Na — Clz +2Na (10) i+ eatais
*Cd?* n o
A Figura 4 mostra uma ilustragao desse processo sPht
eletrolitico. sFal+ +OH
" 7N
Bateria M -
+| I- "H;'::'+ ou H* .5042. Anions
| I [ sAl3  Aluminio «Clo _ Simered
e -Mglt- 3
sNat oF
*Ca?  Metais
.Bahalnliw‘nmm
Catodo oK+
- Metais
*Li*  alcalinos
o(s*
Nal—s Figura 5: Relacdes de preferéncia de redugcao e oxi-
dacao de espécies quimicas. (Fonte:
Na'— https://mundoeducacao.bol.uol.com.br)
NacCl fundido Para comparar a eletrdlise ignea do cloreto de
s6dio com a sua eletrolise aquosa, perceba que, no
Figura 4: Eletrolise ignea do NaCl. (Fonte: segundo caso, temos que determinar se o Na™ ou a

hitps://mundoeducacao.bol.uol.com.br) agua irad reduzir e também se o Cl~ ou a agua iré

oxidar. Com a tabela da Figura 5 podemos notar que

e Eletrolise aquosa a H50 esti mais propensa a oxidar do que o Na™,
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mas que o fon cloreto tem maior potencial de redugao
do que o OH~. Dessa forma, podemos escrever as
semirreagoes de oxidagao (Equacao 13) e de redugao
(Equagao 14) dessa reagao. A equacao global pode
ser vista pela Equacao 15.

Oxida: 2C1~ — 2e~ + Cla (13)
Reduz: 2H,0 4+ 2¢~ — 20H™ + Ho+ (14)
2C1” +2H50 — 20H™ + Hy + Cly (15)

Como na eletrolise ignea, esse processo também
forma gas cloro, mas nao forma sédio metélico. Ao
invés disso, forma gas hidrogénio e os fons Na™ per-
manecem na forma de ifons até o fim da reacao.

3 Diferenca de potencial (AE°)

A partir dos valores de potencial de reducao é possivel
calcular a diferenca de potencial de células eletro-
liticas e galvanicas. Esse calculo é feito através da
Equacao 16.

AE° = Eoreduz - Ooxida = Eocétodo - annodo (16>

Para uma célula galvanica, o AE° sera sempre po-
sitivo, o que é caracteristico de reagoes espontineas.
As células eletroliticas passam por um processo nao
espontaneo, por isso o valor da diferenca de potencial
é negativo, nesse caso.

4 Notas

1.

10.

11.

12.
13.
14.
15.
16.
17.
18.
19.
20.
21.
22.
23.
24.
25.
26.
27.
28.
29.
30.

32.
33.
34.
35.
36.
37.
38.
39.
40.
41.
42.
43.
44.
45.
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