Capitulo VI
Reaccoes de OxidagAo-reducio

D. A.Skoog, D. M. West and F. J. Holler.
Fundamentals of Analytical Chemistry (7t edition).
Saunders College Publishing

Departamento de Quimica Quimica Analitica 1



&
G Y
)
: -
G,

Reaccao oxidacao-reducao — reaccao que envolve troca de electroes

Reaccao global Ce?t + Fe2+ = (Ce3* + Fe3+

Cett+e- — (Cedt

«—

reducdo do Ce?*
F€2+

«—

Fe3* + e- oxidacao do Fe?+

Ce? - agente oxidante (elemento que se reduz)

Fe?+ - agente redutor (elemento que se oxida)
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Potencial normal — E? - é sempre definido em termos de potencial
de reducao.

Par redox EY (volts)

Nat+e <~ Na |-271 %

Zn*t +2¢ —— ZIn -0.76 Redutores mais
Cd2* + 2¢c — Cd 0.40 fortes que H*
Pb? +2¢ — Pb  ]-0.13

Ht+e —/— 1/2H, |0
Cu?t+e — Cu +0.35

«—

Agt+e _— Ag |+0.81

«—

Aut + e Au [+1.50 ¢

Oxidantes mais
fortes que H*
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Potencial Formal - EV’

A maioria das reaccdes de oxidacdo/reducdo sido efectuadas em
solucdes que possuem uma elevada forca ibnica. Como consequéncia,
o uso de concentracbes em vez de actividades, resulta em erros

significativos.
Exemplos:

-_ 2. Fo3 - — 2
A semi-reaccao: Fe’* + e . Fe 4+

Quando [Fe3*| = [Fe?t] = [HCIO,|=10*M = E®=0.771V,
Se [HCIO,] = 1M — EO=0.73V.

A razao desta diferenca é atribuida ao aumento da forca iénica o que faz
com a actividade dos i6es seja diferente das concentracdes.

Potencial formal - E9 — potencial de reducdao do electrodo sob
condicdes ndo padrao (incluindo pH, forca ibnica, concentracdo de
agentes complexantes, etc..).

Departamento de Quimica Quimica Analitica 4



£ g 4 Ry feclOX]
nFf[red]

R f,  RT[ox]
« NFf,,nF [red]

Variacdo do potencial

E?’ potencial formal % ) formal do  éacido
£ ascorbico com o pH
O
3
RT 0X 0
IR
nF [red] o

Para os bioquimicos, o potencial
formal, EO’, & o potencial normal
a pH=7.0 (valor de pH fisiologico).
O potencial normal, E° é definido
a pH=1.0.
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Titulagio Redox

Fez2+ + Ce** Fed+ + Ce3+

15

Buret containing Ce**

—
p—

Electrode potential, V
o
=]

e
-1

uivalence |
4
| Calomel reference nt, U4
electrode

0.5} 1
H | |
| Ptwire u* ;1- 2Ce* + iHEO = Uq)%+ +2Ce?
- M_agnetic 0.3 -
sl e 0 5.0 10.0 15.0 20.0

Volume of 0.1000 M Ce**, mL

Departamento de Quimica Quimica Analitica




Calculo do potencial redox ao longo de uma titulacao

5.0 mmol de Fe?* em 100 ml de H,SO,
Ce (SO,), 0.1 M

A Fe3t +e «—— Fe?t E%=0.68 V
B Cet*+e = C(Ce3t E0=1.44V

Ao longo da titulacao, temos sempre os sistemas A e B, resultando
o seguinte equilibrio:

Fe?2+ + Cet* — Fe3*+ + Ce3+

4—

Isto significa que os sistemas redox Fe?*/Fe3+ e Ce%*/Ce3* tem o
mesmo potencial de reducéo ao longo da titulacdo. Em qualquer
ponto da titulacdo o valor do potencial pode ser dado por:
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A E=EZ +0.059log—

B E=E2 +0.059logk— =

Escolhemos a equacdo A ou B consoante nos encontramos antes do
ponto de equivaléncia, no ponto de equivaléncia ou depois do ponto de
equivaléncia.

Ponto inicial
O potencial é determinado pela razao: [Fe3* ]/[Fe?* |

Fe3t |
E =0.68+0.059log =

Fe2+
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[Fe3+] é desconhecido; depende:
- como o sal de Fe?* foi preparado
- quanto Fe?* foi oxidado pelo ar

Podemos assumir que apenas 0.1% do Fe se encontra no estado Fe3+:

[Fe3*]/[Fe?*] =1 /1000

E = 0.68+0.05910g
1000

E=050V

Na realidade nao temos informacao suficiente para calcular o potencial
inicial.
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¥4 Antes do ponto de equivaléncia

Adicao de 10 ml de Ce#* (10 ml x 0.1mmol/ml =1.0 mmol)

Fe?+ + Cet+ «—  Fed* + Ce3*
Inicio 5.0 1.0 - -
Adicdo de 10 ml 5.0-1.0 1.0-1.0 1.0 1.0
Apos equilibrio 4.0 - 1.0 1.0

O potencial pode ser calculado a partir de:

4+
Fe3* Ce

E =0.68+0.059log— = ou E=1.44+0.0591log=— =

3+
Fe?t Ce

Antes do ponto de equivaléncia, & mais conveniente calcular o potencial
através do sistema Fe3+*/Fe?+ pois o calculo de [Ce**] envolve um maior
erro.
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[Fe2*] = (4.0/110 + x) [Fe3t] = (1.0/110 - x)
[Ce3t] =(1.0/110 - x) [Ce?t] = x

x €& muito pequeno (resulta do facto de as reaccdes estarem sempre
em equilibrio) podendo ser desprezado. Sendo assim, o potencial de
reducao pode ser calculado através da equacdo de Nernst para o
sistema Fe3+/Fe?+ .

1.0/110

E = 0.68+0.05910g
4.0/110

E=0.64V

Calculo do valor de x

Se quisermos calcular o potencial de reducao através da equacao de
Nernst so sistema Ce**/Ce3+ temos que calcular x. Para isso temos
que recorrer a constante de equilibrio da reaccao global

Fe?+ + Cet+* —  Fe3+ + Ce3+

‘_
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= No equilibrio AE =

E, = E2, +0.05910g

AE =0.76 +0.05910g

0

Fe3+

Fe2+

Ce4+

AE = E, — E; =1.44+0.059l0g

Fe?t] = 4.0mmol
Fe3+] =1.0mmol

(Ce3t] = 1.0mmol
(Ce?t] =x

Departamento de Quimica

Ce3+

Keg

K., = 7.61x10%2 (valor tabelado)

Ce4+
0
E2 = ECE + 0059'09 :Ce3+_
Cett =S
= =—0.68—-0.059log = =
Ce3+ Fe2+
S
Fe * 1
T 0.76+0.0591log——
Fe Keq
_Fe3+_ _Ce3+
1.0x 1.0 12
= = 2+: = yn = i =7.61x10
Fe Ce } 4.0x [Ce J
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E = Ege +0.059log =

Ce4+

Ce3+

] = 3.28x1071% mmol
] =3.28x101% /110 = 2.99x10 16 M;
]=(1.0/110 - 3.28x10°1%) = 9.091x10° M

=1.44+0.05910g

2.99x10716

90.091x107°

E=0.644V (o mesmo valor, como seria de esperar)

No ponto de 2 titulacdo, X=0.5 = E = E%_, , .
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Ponto de equivaléncia

Adicdo de 50 ml de Ce?+
Fe?+ 4+ Cett
Inicio 5.0 5.0
Adicdo de 10 ml 5.0-5.0 5.0-5.0

Apbs equilibrio - -

[Fe?+ ] = [Ce* ] = x
[Fe3+ ]| =[Ce3*] =(5.0/150) — x

 —

Fe3+ 4+ Ce3+
5.0 5.0
5.0 5.0

O calculo de x, s6 sera possivel através da constante de equilibrio,
como demonstrado anteriormente. Mas o potencial de reducao

no ponto de equivaléncia poderd ser

determinacao do valor de x.

Departamento de Quimica

calculado, sem a
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0 0 Fedt || ce**
A +B = 2E=Ep, +Eg, +0.05910g :Fe2+:Ce3+:

como no ponto de equivaléncia, temos:

[Fe?t] = [Ce?] [Fe3t] = [Ce3]

5]

2E = 0.68+1.44+0.059l0g<” A2 |
+ C 3
2E=2.12V
0 0
E=1.06V E =ECe‘“ +EFe““
eq 2
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=== Depois do ponto de equivaléncia

Adicdo de 60 ml de Ce?#*
Fe2+ + Cet* _—* Fe3+ 4+ Ce3+

Inicio 5.0 6.0 - -

Adicdo de 60 ml 5.0-5.0 6.0-5.0 5.0 5.0

Apos equilibrio - 1.0 5.0 5.0
[Fe?*] = x [Fe3+] =(5.0/160) — x
[Ce**] =(1.0/160) — x [Ce3+] = (5.0/160) — x
Podemos desprezar o valor de x e calculamos o potencial de reducao
através da equacao de Nernst do sistema Ce*+/Ce3+
Departamento de Quimica Quimica Analitica 16



7
—— — ——————————————
3‘: m—

Ce4+
_ =0 _ i
E =BG, +0.059log £ -

| E= E8e +O.059Iog(1'0/160)

5.0/160

E=140V

Quando X =2 = E = E°

titulante
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Quando a estequeometria nao ¢ 1:1
n, Red; + n; Ox,— n, Ox; + n; Red,

Adicionam-se n; moles de Ox, a n, moles de Red,; por cada n, moles
de Ox; formado, formaram-se n; moles de Red,.

A relacado entre as concentracdes, no ponto de equivaléncia seréa:

[red;] ny _ [ox]
[oxp] ™ [redy]

Aplicando a equacao de Nernst ao titulado e ao titulante:

o 0.059 log [ox]

E =E

Pt =Sy e
£ _pg0, 0059 l0g [0x5]
R R (T
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- 0 0 [0xq ][0x; ]
n+n,)E=mE’ +n,E5 +0.05910
( h + 2) hEp +NoEy + g[rediﬂredz]

_ HIE? +n2E(2)
nj+ny

E

p-eq.

O potencial no ponto de equivaléncia é a média aritmética ponderada
dos potenciais normais dos sistemas redox envolvidos.

Quando n; = n, , temos o caso especial:

=E?+Eg

Ep.eq. 2
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Titulacao do Sn?* com Ce?+

Sn* + 20« Sn?* E%=0.15V
2x(Cet+e —— Ce3) E0=1.44V

Reaccdo global Sn?* + 2Ce**  ——— Sn* + 2Ce3*

Ce4+
_ g0 . _
E =Eg. +0.05910g rEa
E= Egn + 0.055 log - =
Sn2+
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“== Ponto de equivaléncia

sn?t || cett
0 , g0
(2+1)E = 2Eg,, + E¢e +0.05910g :S o= :C ™

No ponto de equivaléncia : [Ce4+] 2[Sr12+
[Ce3+] = 2[Sn*]

WX 2_}“24'/_
3E = 2x0.15+1.44+0.059log z

3E=1.74

E=058V
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Titulacdo redox de 50 ml de Fe(ll) 0.05N com KMnO, 0.02M . A
titulacdo é efectuada num meio de H,SO, 1M.

Fed* + e — Fe?+ E0=0.68V

MnO, + 8H* + 5 _— Mn?* + 4H,0 EY%=1.51V
Reaccéo global:  5Fe?* + MnO, + 8H*— 5Fe3* + Mn?* +4H,0
Antes do ponto de equivaléncia

Vad = 10 ml

Antes do ponto de equivaléncia, o potencial de reducado é calculado
através da equacao de Nernst do titulado.
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.10=5 electroes x 0.02M

Fe®" |- 50x0.05-10\01D_, ¢ 152
50+10

—1.67x1072M

[Feﬂ B 1500)(2 .11:

. =
E=E%+0.059l0g-

FeZ+

1.67x1072

E =0.68+0.059log 5
2.5x10°

E=067V
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" Ponto de equivaléncia

Vad = 25 ml atencao a reaccao
depende da [H*]
O potencial & dado pela equacao: l
8
— +
: e o 0059, [MnOs |[H"|
E = Ep, +0.059log-— ou E=Eyn+——log ”
[Fe ﬂ [Mn }

_ 8
5E = 5E;, +0.05910g [Mn0y [ W)

[Mn”]

_ 8
(5+1) Egq = ER¢ +5Ep, +0.05910g [Feﬂ[MnO“ }[Hq

[F62+J[Mn2+}
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‘No ponto de equivaléncia temos: [Fe3* | = 5 [Mn2*]
[Fe?* ] = 5 [MnO,]

_ 8
GEwE&B+5E&n+0059mg5&Q:EZE:SEiiﬂ;%+}

8
6Ecq =0.68+5x1.51+0.059log| H* |

H]=1M = E, =822/6

E, =137V
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=== Depois do ponto de equivaléncia
Vad = 25.10 ml

Depois do ponto de equivaléncia, o potencial de reducdo é calculado
através da equacao de Nernst do titulante.

@mg[M”OZJ[HTB

L

Mn%" | =1(50X0'050j:>—0'50 = 6.66x10°M
5 7510 ) 75.10

E=E, +

—2.66x10°M

1 1(25.10x0.10-50x0.050) 2.0x107°
|:Mn04:|=— —
5 75.10 75.10

) 8
E_1514+ 0.059 log 2.66x10 xi.O
5 6.66x10

E=148V
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TitulacAo Redox de Misturas

Solucées que contém 2 agentes oxidantes ou 2 agentes redutores,
originam curvas de titulacdo com 2 pontos de equivaléncia distintos,
desde que os respectivos E° sejam suficientemente diferentes.

Solucao que contem M e X™*  origina uma curva de titulacdo redox
com 2 pontos de equivaléncia se:

Departamento de Quimica Quimica Analitica 27



“*="Calculo do potencial redox ao longo de uma titulacio de uma

mistura

50ml de uma solucdo que contém [Fe?*] = 0.10 N e [Ti3*] = 0.20 N, é
titulada com [Ce4+]g= 0.10 N.

TiO?* + 2H* + & —— T +H,0 E°=0.099V

Fe3* + A Fe?* EY=0.77V
Ce* + e — Ce3+> E0 = 1.70V

Pelos valores dos potenciais de reducao podemos concluir que o Ce se
reduz, oxidando o Ti3* e o Fe?+. O primeiro ido a ser titulado (o 1° a
ser oxidado) & o que possue menor potencial de reducao: Ti3*.

Nesta titulacado irdo observar-se 2 pontos de equivaléncia distintos, pois

E0. — E° = 0.77 — 0.099 = 0.671V > 0.20 V
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Antes do 1° ponto de equivaléencia

Antes do 1° ponto de equivaléncia, da-se a oxidacdo do Ti%+. O
potencial redox é calculado através da equacao de Nernst do Ti3+/4+,
calculando previamente as concentracdes de [Ti3*] e [TiO,*].

_ 2
E =0.099+0.059log [TI02+][H q

[Ti?’*]

Departamento de Quimica

1° ponto de equivaléncia

No 1° ponto de equivaléncia, tenho em solucdo as espécies Ti3* e
Fe?*, logo o potencial podera ser dado pela soma das 2 equacdes de

Nernst relativas:
T-02+ Ht 2 F 3+
2Ej0p eq. = Eperess + Epseras +0.059Iog[ | [Til%[gezg]e |

_0.771+0.099  0.059, [Tioﬂ[w]z[':eﬂ
T T P R ]

Epo
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No 1° ponto de equivaléncia as [Fe3*] e [Ti3*] sao desprezaveis e
iguais resultando do seguinte equilibrio:

TiO?* + Fe?t + 2H* —  Fe3+ + T+ +H,0

[Fe3+] = [Ti3+] Eropeq. = 0.87 N 0.059 10g [Ti02+1[H N TW]
2 2 M[Feﬂ
Tioz [u* T
peq. = 0.435+O'(;59|09|: [Fe]ZE} }

Ey

Antes do 2° ponto de equivaléncia

[F63+}
E =0.771+0.059log [Fez+]
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2° ponto de equivaléncia

Cedt + Fe?2+ > Ce3* + Fe3+

«—

[ _W
2E20 p.eq. = E|262+/3+ + Ege3+/4+ + 0059|0g WV%

0.77+1.70
E p.eq. — 2
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Indicadores redox

Indicadores redox sao substancias que possuem cores diferentes
consoante o estado de oxidacao.

In_, + ne " In, 4
c_g0 . 0.059 log [Inox]
" n [Inred]

Como anteriormente, estabelece-se que a mudanca de cor se da
quando:

In,] /[In,J] =1/10 muda para In.] / (In, 4] =10/1

A variacdo de potencial necessaria para produzir uma variacao de
cor de um indicador seréa:

0.059
n

0
E=Ejg +
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O indicador deve variar dentro das seguintes fraccoes tituladas:

0 0.059, X _ (0 0.059
x=0.999 E = Etitulado + n log 1—x = = Btiulado + N x3 A
0.059 0.059
x= 1.001 E= Etltulante Iog( ) E = Etltulante ——x(-3)| B
Ny Ny
A<AE, <B

Exemplo

Na titulacdo de Fe?* com Ce**, qual o indicador que deve ser utilizado, a
orto-fenantrolina de Fe ou a difenilamina, de modo a que o erro
cometido seja de 0.1%?

Dados:
EO (Fe3+/2+) = 0.68V EO (Cet+/3+) = 1.44V V
EY (o-fen-Fe) = 1.22V EY (difenil) = 0.74V
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Emmoﬁ‘a%
%@a&
a%*mm*‘y ﬁ
. -
13+ ~ |
ON >N
Fez'f'
Fe(I1I) +e ) == 2
ON ~ "N Orto-fenantrolina
s | de Fe
3 i = 3

1 electrao

fo-0+00+0-e

diphenylbenzidine
(colorless)

O O Q_ R 4 electroes
difenilamina

diphenylbenzidine

(colorless)

diphenylbenzidine violet
(violet)
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Para que o erro seja de 0.1%, o indicador deve virar dentro das
seguintes fraccdes tituladas:x=0.999 e x=1.001

0.999

=V. E = EO 2+/3+ 0.059|O E = .
x=0.999 Fez+iae Tt gl—0.999 0.86V
x=1.001 E=E2 s +0.059l0g(1.001-1) E=1.26V

Orto-fenantrolina de Fe AE = 1.22+0.059/1 = 1.06V a 1.08V

Di-fenilamina AE = 0.74+0.059/4 = 0.72V a 0.76V

0.86 < AE,, < 1.26

O indicador adequado neste caso é a orto-fenantrolina de Fe.
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="Factores oue Afectam o Potencial Redox

Formacao de complexos

E=E] +O'(:]59Iog[M ”+]

Na presenca de um ligando L, o metal forma complexos do tipo ML,
Cy = [M] + [ML] + .... +[ML]
[M]{\ 1+ZBi[L]i; = [M] = Cy/ay

Y
Olm
0.059 C
E- EI(\)/I N log M ~ E_ EI(\)/I N 0.059Iog 1 N 0'059|09CM
n O(M w n aMJ n

Y
E% - potencial condicional

Nos casos em que se forma complexos com o metal no estado oxidado
EO" < EO
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3

OX + ne- — red
4—

e - g0, 0059, [Ox]
n [Red]

reduzida:

C,, = lox] + [L-ox] = [ox] {1+K¥[L]}

C,oq = [red] + [L-red] = [red] {1+Kred[L]}

c_g0, 0.059 l0g Cox ! oy
n Cred / Oreg

cE_g0, 0.059 log red N 0.059 log Cox
n Qo n Cred

Kox>Kred = >0,y = E¥<EY

Departamento de Quimica

Existe formacado de complexos, com a espécie oxidada e com a espécie

[ox] = Coy /' 0ty

[red] = Cred / Olred
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Complexos mais estaveis com a forma oxidada

ll

sistemas mais redutores

Complexos mais estaveis com a forma reduzida

ll

sistemas mais oxidantes
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Influencia do pH

Quando uma das espécies no sistema redox é oxigenada a reaccao
do eléctrodo depende do pH, exemplo:

MnO, + 8H* + be Mn 2+ + 4H,0

E = g0 20 Iog[lvmoﬂ[Hqi3
R L

Num caso geral teremos:

 —

Ox + mH* + nee =" red

0.059, [ox][H* "

E=E° 0
T [red ]

005954 1) _ M4 46g 11

E=E%+
[re] n
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" Diagramas de Potencial Redox / pH

A relacdo entre o potencial redox e o pH é frequentemente
representada graficamente. Estes diagramas potencial / pH séo
extremamente Uteis na previsdo de uma dada reaccao.

Exemplo:
Diagrama potencial / pH para o Ferro.

Na construcdo destes diagramas considera-se as concentracdes das
varias espécies unitarias.

Em solucao, as espécies possiveis do iao Fe sao:
Fe, Fe?*, Fe3*, Fe(OH); e Fe(OH),.

Os varios equilibrios possiveis:

Fe2* + 2e- —— Fe

=0 0.059 o4
E=E 0+ 5 Iog[Fe }

E=-0.44V Independente do pH
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F 3+
Fe’* +e- — Fe* E=E2 . +0.059log[ |

[Fe”]

E = 0.77 V Independente do pH

Fe(OH), .~ Fe? + 20H K, = [Fe?*] [OHT? = 10-148
[Fe2+]=1 = [OH] =1074 = [H*] = 1066
pH =6.6 Independente do potencial

[D]| Fe(OH), — Fe3++ 30H K, = [Fe?] [OHT = 10375
[Fe3t]l=1 = [OH] =10-1?°> = [H*] = 10-1°
pH =1.5 Independente do potencial
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Fe(OH); + 3H* + e- «—  Fe?*+ 3H,0

Em termos redox esta equacao é equivalente Fe3* + e- " Fe?*

Logo, temos:

P
E=E> s +O'059'09[Fe2+]

[Fe?*] = 1 mas [Fe3*] depende de K .=10-37-5

3
0 K [H q
E =Eq sz +0.059log ——— =0.77 +0.0591log K
[OH" .

E=1.04 - 0.18 pH

Departamento de Quimica Quimica Analitica 42



F Fe(OH), + 2H* + 2e- . Fe + 2H,0

.  Fe

Em termos redox esta equacao é equivalente Fe?* + 2e-
Logo, temos:

o 0059 ’
E= EFe2+/o + 5 |Og[Fe :|

[Fe?*] depende de K, = 10-148

o 0.059 K, 0.059 H' ] 2
E=E 20 +'Tlog— —0.44+——log K,

OH —] 2 Kw

E=-0.04-0.059pH
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Fe(OH); + H* + e~—  Fe(OH), + H,O

Em termos redox esta equacao é equivalente Fe* + e- " Fe**
Logo, temos:

Fe3+]
_ g0 |:
E —_ EFe3+/2+ + 0-059 Iog [Fe2+:|
[Fe3+] e [Fe?*] dependem dos respectivos K,
K Fe” [H +]

Fe2+
KK,

o [on T

E= EO 2+ +0.05910g
Fe 3 2+
|:OH_] KSFe

=0.77+0.0591og

E=0.26 -0.059pH
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Diagrama Redox / pH para 0 FErrO
E (V)
Fe?’J D
0.77 ——
B
E Fe(OH),
Fez+
c ~—G_
0.44 A Fe(OH),
Fe F
1.5 6.6 pH
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E (V)

1/21, + e—— T

VO; + 4H* + e — VO?+ + 2H,0

pH

Este diagrama permite prever que para valores baixos de pH, o iao
vanadato poderéa oxidar o iodeto a iodo, enquanto que para valores
altos de pH esta reaccao nao se podera dar e serda em principio
possivel a reducao do iodo a iodeto pelo ido vanadilo VO2%+,
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Q ‘Comportamento Redox da H,O

A H,0O pode também tomar parte em reaccdes redox, quer actuando
como oxidante quer como redutor.

Oxidante
2H2O + 26_ <— H2 + ZOH_ EOHZO/OH- = - 083 V
E_Eo O 059 1

H,0/0H" 2 Iog[HZ]I:OH:lz [Hg] = 1; [OH] = Kw / [H]

2
E=-0.83+ 0259| g[m]
W

K

E-_0.83+ 0.059|ogKi+ 0.059|og[H ﬂ

W

E=-0.059 pH
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|

2
¥ Redutor

2H20 : 02 + 4H+ 46' EOH20/02 = 123 V

0.059 4
E=EQ o+, 109[0] H" [ [0)-1

E=1.23+%59|09[H+]4

E=1.23 - 0.059pH
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°"’"’““$DiAQRAMA Porencial Redox — pH para A H,O

EM 123V

REDUTOR
2H20 : 02 + 4:H+ 4‘8‘

pH

OXIDANTE

H, + 20H

«—

S6 poderao existir em solucdo aquosa, os sistemas cujos valores de

potencial redox estejam compreendidos entre as rectas relativas as
reaccoes da agua. Os sistemas com potencial redox superior oxidarao
a agua e os com potencial redox inferior reduzirdo a agua.
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