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INTRODUCAO

A EJA, Educagao de Jovens e Adultos, representa uma porta de oportunidades fundamental
para aqueles que ndo tiveram a chance de concluir seus estudos na idade regular. No Brasil, essa moda-
lidade de ensino tem uma longa histéria, marcada por desafios e conquistas na busca por inclusao e
justica educacional.

Ela se configura como uma politica publica essencial para a elevagdo do nivel de escolari-
dade da populagao e para a promogdo do desenvolvimento social e econdmico do pais. Dentro desse
universo da EJA, o Ensino Médio assume um papel crucial, preparando os estudantes para a continui-
dade dos estudos em nivel superior ou para o ingresso no mundo do trabalho. Ja a oferta de cursos
técnicos de nivel médio pelos Institutos Federais na modalidade EJA representa uma via poderosa de
qualificagdo profissional, conectando a educag¢ao com as demandas do mercado e oferecendo aos jovens
e adultos a chance de construir uma carreira promissora. Esses cursos aliam a formagao geral do Ensino
Médio com o desenvolvimento de habilidades técnicas especificas, ampliando as perspectivas de futuro
dos estudantes.

No entanto, apesar da importancia do livro didatico no processo de ensino e aprendizagem
ser inegavel, essa modalidade ndo dispde de um material préprio pelo Programa Nacional do Livro e
do Material Didatico (PNLD). Por meio do PNLD, o Ministério da Educagiao (MEC) adquire e distribui
gratuitamente livros didaticos e outros materiais pedagogicos para escolas publicas de todo o pais. Esse
programa abrange livros didaticos para a EJA no nivel fundamental, mas nao no nivel do Ensino Médio
e muito menos para as particularidades do Ensino Médio oferecido integrado com o Ensino Técnico.

A auséncia de um livro didatico especifico e abrangente para a EJA Ensino Médio é uma
lacuna grave e prejudicial. Os materiais existentes muitas vezes sao adaptagdes de livros destinados ao
ensino regular, que nem sempre consideram as particularidades, os ritmos e as experiéncias de vida dos
estudantes da EJA. Esses alunos, em sua maioria, possuem uma bagagem cultural e profissional diver-
sificada, além de conciliarem os estudos com trabalho e outras responsabilidades. Ao mesmo tempo,
os professores,muitas vezes sobrecarregados, ndo dispde de tempo para preparar material didatico
adequado para usar em sala de aula, o que acaba prejudicando as atividades docentes.

Diante dessa necessidade, os docentes do Instituto Federal de Educacao, Ciéncia e Tecno-
logia de Goias, campus Valparaiso, propuseram um projeto de extensdo com o objetivo de suprir tal
lacuna, construindo apostilas didaticas para serem disponibilizadas gratuitamente para uso pelas escolas
e docentes que oferecem e trabalham com a EJA em nivel do Ensino Médio.

Para tentar suprir adequadamente essa lacuna, nos preocupamos em produzir um material
totalmente acessivel para que as escolas possam baixar e, se necessario, imprimir livremente as apostilas
- integral ou parcialmente - para os estudantes. Ou, mesmo que seja disponibilizado para os proprios
estudantes imprimirem, o seu custo é extremamente baixo. A ideia é que a apostila toda seja utilizada
durante um ano.

Na primeira versiao do projeto, disponibilizamos apostilas de Educagdo Fisica, Histdria,
Inglés, Matematica e Quimica.
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Capitulo 1- Introducao a Quimica

“A Quimica ¢ a ciéncia que estuda a matéria, suas transformacdes e a energia envol-
vida nesses processos.”

Para comecar, vamos entender o que ¢ matéria: ¢ tudo aquilo que tem massa e ocupa
lugar no espaco. Ou seja, quase tudo ao nosso redor (uma cadeira, a 4gua, e até o ar que respi-
ramos) é matéria.

11. Matéria e abomos

Toda matéria é formada por pequenas particulas chamadas a6omos. A palavra
“atomo” vem do grego e significa “indivisivel”. Por muito tempo, os cientistas acreditaram que o
atomo era a menor parte da matéria.

Hoje, sabemos que o 4&tomo ¢, na verdade, formado por particulas ainda menores
(prétons, néutrons e elétrons). Mesmo assim, ele continua sendo a unidade fundamental que
define cada elemento quimico, como o oxigénio, o ferro ou o ouro.

Os atomos podem se unir uns aos outros para formar as diferentes substancias que
conhecemos. As forcas que unem os atomos séo as ligacoes quimicas, que estudaremos mais a
frente.
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Capibulo 2- A historia dos modelos abomicos
Para entender como vemos o atomo hoje, vamos conhecer os principais modelos
propostos ao longo da histéria.

21. John Dalton (1808) - Modelo da Bola de Bilhar
O quimico John Dalton imaginou o 4&tomo como uma pequena esfera macica, indes-
trutivel e indivisivel, parecida com uma bola de bilhar.
Principais ideias:
B atomos do mesmo elemento quimico sdo idénticos em massa e propriedades;
B atomos de elementos diferentes tém massas e propriedades diferentes;
Buma reacdo quimica ¢ apenas um rearranjo dos &tomos.

2.2. JJ. Thomson (1904) - Modelo do Pudim de Passas
O cientista J.J. Thomson descobriu uma particula muito menor que o atomo e com
carga negativa: o elébron. Essa descoberta provou que o atomo néo era indivisivel.
Thomson propds um novo modelo:
B o dtomo seria uma esfera de carga positiva;
B os elétrons (de carga negativa) estariam espalhados por essa esfera, como passas em
um pudim;
Bo atomo seria eletricamente neutro, pois a carga positiva total se anularia com a
carga negativa dos elétrons.

2.3. Ernest Rutherford (1911) - Modelo Planetario

Rutherford realizou um famoso experimento no qual bombardeou uma finissima
lamina de ouro com particulas de carga positiva (particulas alfa). Ele observou que a maioria
das particulas atravessava a lamina, mas algumas poucas desviavam ou até mesmo batiam e
voltavam.

Com isso, ele concluiu que o &tomo nio era macico. Seu modelo, semelhante a um
sistema solar, propunha:

Nucleo: uma regido central muito pequena, densa e com carga positiva. Quase toda a
massa do &tomo est4 no nacleo.

Eletrosfera: uma grande regido vazia ao redor do nuacleo, onde os elétrons de carga
negativa ficavam girando.

A particula positiva do niicleo foi chamada de préton. Mais tarde, em 1932, foi desco-
berto que no nucleo também existem os néutrons, particulas sem carga elétrica.

Resumo da estrutura aomica atual

Prétons (p*): carga positiva, ficam no nucleo.
Néutrons (n’): sem carga, ficam no nucleo.
Elétrons (e'): carga negativa, ficam na eletrosfera.

2.4. Niels Bohr (1913) - Modelo dos Niveis de Energia
O dinamarqués Niels Bohr aperfeicoou o modelo de Rutherford. Ele manteve a ideia
do nucleo e da eletrosfera, mas prop6s que os elétrons néo giravam de qualquer jeito.

Principais ideias de Bohr:

a. niveis de energia: os elétrons s6 podem ocupar 6rbitas especificas, chamadas de
camadas ou niveis de energia. Existem 7 niveis de energia, representados pelas letras K, L, M,
N,0,PeQ.

b. energia quantizada: cada nivel tem uma quantidade fixa de energia. Quanto mais
distante do niicleo, maior a energia do elétron.

1



c. salbo quantico: um elétron pode “saltar” para um nivel de energia mais externo se
absorver energia. Ao retornar para seu nivel original, ele libera essa energia na forma de luz. E
isso que produz as cores dos fogos de artificio, por exemplo.
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Capitulo 3- Tabela periodica

A Tabela Periédica é uma ferramenta fantastica que organiza todos os elementos
quimicos conhecidos. A versdo moderna organiza os elementos em ordem crescente de numero
atdmico (que é o numero de protons de um atomo).

31. Organizacao: periodos e familias

Periodos (linhas horizontais): sdo 7 no total. O nimero do periodo indica quantas
camadas eletronicas o atomo daquele elemento possui.

Familias ou grupos (colunas verticais): sdo 18 no total. Elementos da mesma familia
possuem propriedades quimicas parecidas, pois geralmente tém o mesmo nimero de elétrons
na altima camada.

Algumas familias importantes:

Bgrupo 1: metais alcalinos;

B grupo 2: metais alcalino-terrosos;
B grupo 17: halogénios;

B grupo 18: gases nobres.

3.2. Propriedades Periddicas
Sdo caracteristicas dos elementos que variam de forma previsivel na Tabela Peri6-

dica.
3.21. Raio AGomico
E uma medida do tamanho do 4tomo.
Como varia:
Bem uma familia, o raio aumenta de cima para baixo (pois aumentam as camadas eletro-
nicas);

Bem um periodo, o raio aumenta da direita para a esquerda (pois, para a direita, o
aumento de prétons no nucleo atrai mais fortemente os elétrons, encolhendo o 4&tomo).

3.2.2. Eletronegatividade
E atendéncia que um 4tomo tem de abrair elébrons para si quando est4 em uma ligacio
quimica. E uma das propriedades mais importantes!
Como varia:
Baumenta da esquerda para a direita e de baixo para cima;
Ho Flior (F) é o elemento mais eletronegativo. Os gases nobres geralmente néo entram
nessa contagem.

3.2.3. Energia de lonizacao
E a energia minima necessaria para remover um elétron de um 4tomo no estado gasoso,
transformando-o em um ion positivo (cation).
Como varia:
Baumenta da esquerda para a direita e de baixo para cima (é o contrario do raio
atébmico);
Bquanto menor o atomo, mais dificil é arrancar um elétron, pois ele esta mais atraido
pelo nacleo.
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Capitulo 4- Ligacoes Quimicas

41. Distribuicao Eletronica

E a forma como os elétrons se organizam nos niveis e subniveis de energia. Para fazer
isso, usamos o Diagrama de Linus Pauling, seguindo a ordem das setas.

Importante: a camada de valéncia é a camada mais externa de um atomo (a de maior
numero: 1, 2, 3...). Sdo os elétrons dessa camada que participam das liga¢cdes quimicas.

4.2. A Regra do Octeto

A maioria dos atomos se liga para atingir a estabilidade. A Regra do Octeto diz que
um atomo se torna estavel quando possui 8 elérons em sua camada de valéncia, imitando a confi-
guracdo de um gas nobre. Para isso, os &tomos doam, recebem ou compartilham elétrons.

4.3. ions: Cations e Anions

Um ion é um dtomo que ganhou ou perdeu elétrons e, por isso, possui carga elétrica.

Cation: ¢ um ion de carga positiva. Ele se forma quando um atomo perde elétrons.
Geralmente sdo os metais que formam cations.

Exemplo: Na » Na" + 1e"(o 4tomo de sédio perdeu 1 elétron).

Anion: £ um fon de carga negativa. Ele se forma quando um dtomo ganha elétrons.
Geralmente sdo os ametais que formam anions.

Exemplo: Cl + 1e - CI (o 4tomo de cloro ganhou 1 elétron).

4.4. Tipos de Ligacoes Quimicas

4.41. Ligacao Ionica

Ocorre entre: um mebal (que tende a perder elétrons) e um ametal (que tende a ganhar
elétrons).

Como funciona: ha uma bransferéncia definiiva de elétrons. O metal se torna um cétion
(+) e o ametal se torna um anion (-). As cargas opostas se atraem fortemente, formando o
composto idnico.

Exemplo: O sal de cozinha (NaCl). O Sédio (Na) doa 1 elétron para o Cloro (Cl),
formando os ions Na‘e CI, que se unem.

4.4.2. Ligacao Covalente

Ocorre entre: amebais, ou entre ametal e hidrogénio.

Como funciona: ndo ha doacgdo, mas sim um compartilhamento de pares de elétrons
entre os atomos, para que ambos atinjam a estabilidade.

Exemplo: a molécula de 4gua (H,0). O oxigénio compartilha um elétron com cada um
dos dois hidrogénios.

4.43. Ligacao Metalica

Ocorre entre: &tomos de mebais.

Como funciona: os &tomos de metal liberam seus elétrons da camada de valéncia, que
ficam livres para se mover por toda a estrutura. Isso forma uma espécie de “nuvem” ou “mar de
elébrons” que mantém os cations metalicos unidos. E essa liberdade dos elétrons que explica
por que os metais conduzem bem eletricidade e calor.
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Capibtulo 5- Funcées inorganicas
Na quimica, agrupamos as substancias com propriedades semelhantes em fungées.
As quatro principais func¢ées inorganicas sdo: acidos, bases, sais e 6xidos.

51. Acidos

Sdo substancias que, em contato com a dgua, sofrem ionizacao e liberam um ion posi-
tivo especifico: o H'.

Caractberisticas: sabor azedo (liméo, vinagre), reagem com metais e neutralizam bases.

Exemplos: acido cloridrico (HCI) no estémago, acido sulftrico (H,SO,) em baterias
de carro.

5.2. Bases

Sdo substincias que, em contato com a agua, sofrem dissociacéo e liberam um ion
negativo especifico: a hidroxila, OH'.

Caracteristicas: sabor adstringente (que “amarra” a boca, como banana verde), sédo
escorregadias ao toque e neutralizam acidos.

Exemplos: hidréxido de s6dio (NaOH), a soda caustica; hidréxido de magnésio

(Mg (OH),), o leite de magnésia.

5.3. Sais

Sdo compostos idnicos formados, geralmente, na reacdo de neubralizagdo entre um
acido e uma base.

Como funciona: o H' do 4cido reage com o OH da base para formar agua (H,0). O
cation da base se une ao anion do 4cido para formar o sal.

Exemplo: HCI (4cido)+NaOH (base)>NaCl (sal)+H,O (4gua)

5.4. Oxidos

Sao compostos formados por dois elementos, onde um deles é sempre o oxigénio.

Exemplos: gas carbonico (CO,), 6xido de ferro (a ferrugem, Fe,O,), 6xido de calcio (a
cal, CaO).

15



Capitulo 6. Geometria molecular

61. O que é Geometria Molecular?

E o formato tridimensional que uma molécula assume no espaco. Esse formato é
determinado pela repulsio entre os pares de elétrons (os que fazem ligacdo e os que néo fazem)
ao redor do atomo central. Eles tentam ficar o mais longe possivel uns dos outros.

6.2. Como Determinar a Geomebria

O método mais simples envolve 3 passos:

1. identificar o &6omo central: geralmente, ¢ o elemento que aparece em menor quanti-
dade na férmula (exceto o hidrogénio);

2. conbar os abomos ligados ao atomo central;

3. verificar se ha pares de elétrons livres (néo ligantes) no atomo central.

Principais Geometrias:

Linear: 2 atomos ligados ao 4&tomo central e nenhum par de elétrons livres. (Ex: CO,)
Angular: 2 4tomos ligados ao 4tomo central e com par(es) de elétrons livres. (Ex: H,O)
Trigonal Plana: 3 &tomos ligados ao atomo central e nenhum par de elétrons livres.
(Ex: BF,)

Piramidal: 3 4tomos ligados ao 4tomo central e um par de elétrons livres. (Ex: NH,)
Tetraédrica: 4 4&tomos ligados ao atomo central. (Ex: CH,)

16



Capitulo 7. Polaridade das moléculas

71. O que é polaridade?

Polaridade é uma caracteristica das moléculas que descreve como as cargas elétricas
estdo distribuidas.

Molécula polar: possui um lado com carga parcial positiva (§°) e outro com carga
parcial negabiva (§). Isso acontece quando ha diferenca de eletronegatividade entre os &tomos
e a geometria da molécula ¢é assimétrica. Exemplo: agua (H O).

Molécula apolar: ndo possui polos definidos. A distribuicido de cargas é simétrica. Isso
acontece quando os &tomos tém a mesma eletronegatividade ou quando a geometria da molé-
cula “cancela” as diferencas. Exemplo: gas carbonico (CO,).

7.2. Como determinar a polaridade

1. Analise as ligacoes: se a ligacdo ¢ entre atomos de eletronegatividade diferente, a
ligacdo ¢é polar.

2. Analise a geometria da molécula:

Se a molécula for simétrica (como a CO,, que ¢ linear) e os vetores de polaridade se
cancelarem, a molécula ser4 APOLAR.

Se a molécula for assimétrica (como a H,0O, que ¢ angular por causa dos pares de
elétrons livres no oxigénio), os vetores nio se cancelam e a molécula sera POLAR.

Dica Rapida

Moléculas com pares de elétrons livres no atomo central sdo geralmente polares.

Moléculas formadas apenas por carbono e hidrogénio (hidrocarbonetos) sdo sempre
apolares.
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Capitulo 8- Forcas inGermoleculares

81. O que sao forcas intermoleculares?

Sédo as forcas de atracdo ENTRE as moléculas. Sdo muito mais fracas que as ligacoes
quimicas (ionica, covalente), mas sido elas que determinam se uma substancia sera sélida,
liquida ou gasosa em uma dada temperatura.

Quando a agua ferve, o que se rompe sio as forcas intermoleculares, e ndo as liga-
¢oes covalentes dentro da molécula de H,O.

8.2. Tipos de Forcas Intermoleculares

Existem 3 tipos principais, em ordem crescente de intensidade:

1. Dipolo Induzido (ou Forcas de London)

Ocorre em: moléculas apolares (Ex: CH,, O,).

Como funciona: ¢ a forca mais fraca. Surge de um desequilibrio momentaneo dos
elétrons na molécula.

2. Dipolo-Dipolo (ou Dipolo Permanente)
Ocorre em: moléculas polares (ex: HCI, SO,).
Como funciona: o lado positivo (§*) de uma molécula atrai o lado negativo (§) da outra.

3. Ligacao de Hidrogénio

Ocorre em: moléculas polares que possuem hidrogénio (H) ligado a um dos trés
elementos mais eletronegativos: flior (F), oxigénio (O) ou nitrogénio (N).

Como funciona: é a for¢a intermolecular mais forte. E um caso especial e muito intenso
de dipolo-dipolo.

Exemplo: 4gua (H,0), amoénia (NH,). E por causa das ligacdes de hidrogénio que a
agua tem um ponto de ebulicdo téo alto.
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Capitulo 9. Dissociacao e ionizacao
Ambos os processos formam ions em 4gua, mas de maneiras diferentes.

Dissociacao ionica:

B acontece com compostos ionicos (sais e bases);

B a substancia ja ¢ formada por ions. A 4gua apenas separa os ions que ja existiam.
Exemplo: NaCl =7 #=Na’_+Cl_

lonizacao:
Bacontece com compostos moleculares polares (principalmente acidos);
B a substancia ndo tem fons. E a reagio com a 4gua que forma os fons.
Exemplo: HCl — “=H" _+ Cl'
Dica: se a substancia ¢ um sal ou uma base, ela dissocia. Se for um acido, ela ioniza.
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Capitulo 10. Esbudo dos gases

101. As variaveis de estado de um gas
O comportamento de um gas é descrito por trés variveis:
Bpressdo (P): a forca que o gas exerce nas paredes do recipiente (medida em atm,
mmHg);
Bvolume (V): o espago que o gas ocupa (medido em litros, L);
Btemperatura (T): medida do grau de agitacdo das particulas (SEMPRE usada em
Kelvin (K) nos calculos).
Converséo: K="C+273

10.2. As Leis dos Gases

Lei de Boyle (bransformacao isotérmica - T consbante): a pressio e o volume sdo inver-
samente proporcionais. Se o volume diminui, a pressdo aumenta.

Formula: P -V =P, -V,

Lei de Charles (bransformacao isobarica - P constante): o volume e a temperatura (em
Kelvin) sdo diretamente proporcionais. Se a temperatura aumenta, o volume aumenta.

W Vs
Férmula: T, = T,

Lei de Gay-Lussac (bransformacao isocorica - V constante): a pressido e a temperatura
(em Kelvin) sdo diretamente proporcionais. Se a temperatura aumenta, a pressdo aumenta.

vorm e P P
ormuila: Tl = T2

10.3. Equacao Geral dos Gases
Junta as trés leis em uma Unica equacéo para quando todas as variaveis mudam:

Pl'Vl_Pg' Vs
T Ty

10.4. Equacao dos Gases Ideais (Clapeyron)

Relaciona P, Ve T com a quantidade de gas (n, em mols). P-V=n-R-T
n: namero de mols do gas.

R: constante universal dos gases (valor mais comum: 0,082 aGm-L/molK).

10.5. CNTP e volume molar
CNTP significa Condi¢des Normais de Temperatura e Pressdo. E um padriio definido
como:
Btemperatura = 0 °C (ou 273 K)
Bpressao = 1 atm
Nessas condi¢des, 1mol de qualquer gas ideal ocupa sempre o mesmo volume: 224 litros.
Esse valor ¢ chamado de volume molar.
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Capitulo 11- Estequiometria

111. O que é Estequiometria?
E a area da quimica que estuda e calcula as quantidades de reagentes e produtos

envolvidos em uma reacio quimica. Basicamente, é a “receita de bolo” de uma reacéo.

minima?

da formula minima. Formula Molecular = ( Férmula Minima)

11.2. Férmula percentual
Indica a porcentagem, em massa, de cada elemento em um composto.
Exemplo: qual a formula percentual do metano (CH,)?

a. massas atomicas: C =12 u; H=1u.

b. massa molecular do CH : 12 + (4 x 1) = 16 g/mol.

c. porcentagem de carbono (C): (% )x100%=75%

d. porcentagem de hidrogénio (H): (14—6 )x100%=25%

e. formula percengual: C__ H,_,
11.3. Formula minima (ou empirica)
E a menor proporcdo inteira entre os atomos de um composto.

Exemplo: um composto tem 2,4 g de carbono e 0,6 ¢ de hidrogénio. Qual sua férmula

a. Converter massa para mol:

mol de C:
2,49 _
% — 0,2 mol
.06 g
mol de H: 7l 0,6 mol

b. Dividir pelo menor valor (0,2):

0,2 _
“ 02~

H: 0.6 =3
0,2

c. Féormula minima: CH,

1.4. Férmula molecular
Mostra o numero real de atomos de cada elemento na molécula. Ela é um multiplo

n

Onde n= Massa Molecular
Massa da Formula Minima

Exemplo: se a formula minima de um composto ¢ CH, e sua massa molecular é
30 g/mol, qual a férmula molecular?

a. massa da formula minima (CH,): 12 + (3 x 1) = 15 g/mol

b. calcular n: n= % =2

c. formula molecu]Iar: (CH,),=C,H,
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Capitulo 12- Solucoes

121. Conceitos iniciais

Solucdo: uma mistura homogénea (que tem apenas uma fase).

Solvente: a substiancia em maior quantidade, que dissolve (geralmente a agua).
Soluto: a substancia em menor quantidade, que é dissolvida (ex: sal, agtcar).

12.2. Classificacao das solucoes
Quanto a quantidade de soluto:
Binsaturada: contém menos soluto do que o maximo que poderia ser dissolvido;
Esaturada: contém a quantidade maxima de soluto que pode ser dissolvida a uma
dada temperatura;
Bsupersaturada: contém mais soluto que o limite. E instavel e qualquer perturbacio
pode fazer o excesso de soluto precipitar (formar um corpo de fundo).

Quanto a conducao de eletricidade:
Bionicas: formadas por um soluto iénico que se dissocia (ex: NaCl em agua). Conduzem
eletricidade;
Emoleculares: formadas por um soluto molecular.
OSe o soluto ioniza (como os acidos), a solucido conduz eletricidade.
OSe o soluto néo ioniza (como o agucar), a solucdo ndo conduz eletricidade.

12.3. Concentracao das Solucoes
Expressa a proporcéo entre soluto e solvente (ou solucéo).

massa do soluto (g) . )
Concentracdo Comum (C): C= ‘wolume da solucao (L) untdade: g/L

massa da solucao (g)
volume da solucao (mL ou L)

Densidade (d): d= unidade: g/ml ou g/L

massa do soluto

nao tem unidade
massa da solucao

Tibulo em Massa (T): T=

O titulo em porcentagem ¢ apenas T x 100%.
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Capibulo 13. Eletroquimica

131. O que é EleGroquimica?

E o estudo das reacdes que produzem ou consomem energia elétrica. Envolve reacdes
de oxirreducao (onde ha transferéncia de elétrons).

Oxidacao: perda de elétrons.

Reducéo: ganho de elétrons.

13.2. Pilhas

Pilhas sdo dispositivos que transformam energia quimica em energia elétrica a partir de
uma reacdo de oxirreducéo espontanea.

Anodo: o eletrodo onde ocorre a oxidagdo. E o polo negativo da pilha.

Cabodo: o eletrodo onde ocorre a redugéo. E o polo positivo da pilha.

Os elétrons sempre fluem do 4nodo para o catodo pelo fio externo.

13.3. Potencial de Reducao (E°_ )

Mede a tendéncia que uma espécie quimica tem de ganhar elétrons (sofrer reducéo).

Quanto maior o potencial de redugdo, maior a tendéncia de se reduzir (e de ser o
catodo).

Quanto menor o potencial de reducéo, maior a tendéncia de se oxidar (e de ser o
anodo).

134. Calculando a volsagem de uma pilha (AE ou ddp)

A diferenca de potencial (ddp), ou voltagem da pilha, é calculada pela diferenca entre
os potenciais de redugio do catodo e do anodo. AE°=E° _(catodo)-E° _(4nodo) Ou, de forma
mais simples: AE°=E° . -E°

Para que a reacdo seja espontanea (para a pilha funcionar), o valor de AE°® deve ser
positivo.
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