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Experimento 13 – Células Eletroquímicas

Objetivos

· Aprender como uma célula eletroquímica pode ser construída baseada em duas semi-reações separadas fisicamente, onde elétrons são transferidos por um circuito externo;
· Mostrar como as diferenças de potencial das células estão relacionadas com a concentração dos seus componentes;
· Mostrar como medidas de diferença de potencial podem ser usadas para calcular a constante de equilíbrio de uma reação.
Introdução

Qualquer que seja a reação de oxido-redução que envolva dois elementos e seus íons, há a transferência de elétrons da substância de se oxida para a substância que se reduz. Portanto, quando, por exemplo, zinco é oxidado por íons cobre, os átomos de zinco “perdem” dois elétrons e os íons cobre “ganham” dois elétrons. Pode-se expressar esta reação por meio de duas semi-reações:
Zn → Zn2+ + 2 e-

(oxidação)

Cu2+ + 2 e- → Cu

(redução)

A soma das duas semi-reações fornece a reação global:
Zn + Cu2+ → Zn2+ + Cu

A reação global ou total não contém nenhum elétron, pois os elétrons que são “doados” pelo Zn são “recebidos” pelos íons Cu2+.
Uma célula eletroquímica é, simplesmente, um dispositivo que permite a separação física de duas semi-reações de forma que elétrons sejam transferidos através de um circuito externo, ao invés de misturar diretamente os reagentes.
Um aspecto interessante é que as células eletroquímicas podem ser construídas baseadas em reações químicas que normalmente não são consideradas como reações redox. Por exemplo:

Ag+ + e- → Ag

(redução)

Ag + Cl- → AgCl + e-

(oxidação)
Ag+ + Cl- → AgCl

(reação global)

Onde a reação global é a combinação de Ag+ com Cl- para formar AgCl, a qual, regularmente, considera-se uma reação de precipitação e não uma reação redox.
Considere a célula baseada nestas duas semi-reações:

Cu2+ (1 M) + 2 e- → Cu


(redução)

Cu → Cu2+ (0,1 M) + 2 e-

(oxidação)
Esta é chamada célula de concentração e o resultado da operação da célula é a transferência de Cu2+ a partir da solução mais concentrada para a solução mais diluída. Ou seja, um processo que nem mesmo seria classificado como uma reação química.
Uma conclusão importante é que reações químicas geralmente envolvem, pelo menos, transferência de carga parcial de um átomo para outro.
Uma forma de realizar a reação entre Zn e Cu2+, em uma célula eletroquímica, está apresentada na Figura 1.
Nesta célula, a oxidação acontece no eletrodo de zinco (o ânodo), liberando elétrons para o circuito externo. A redução acontece no eletrodo de cobre (cátodo), consumindo os elétrons provenientes do circuito externo. Nesta configuração, portanto, os elétrons devem seguir pelo condutor eletrônico (fio metálico). É muito pouco provável que os elétrons viajem através da solução, pois são muito reativos e, assim, conduziriam uma rápida reação de redução da água (H2O + e- → ½ H2 + OH-). O fluxo de corrente na solução é composto por íons positivos movimentando-se em uma direção e íons negativos movimentando-se em direção oposta. Esta corrente iônica na solução é um resultado direto da transferência de elétrons que acontece na superfície dos eletrodos. 
Com o fluxo de corrente na célula, há uma tendência das cargas positivas (na forma de íons Zn2+) acumularem na solução ao redor do ânodo de zinco, conforme há a oxidação dos átomos de zinco. Da mesma forma, há uma tendência de ser formar um excesso de cargas negativas (na forma de íons SO42-) ao redor do cátodo de cobre, conforme os íons Cu2+ são removidos da solução pela redução no eletrodo de cobre metálico. Esse acúmulo de carga cria um campo elétrico que causa a migração dos íons – íons positivos (cátions) migrando para o cátodo e íons negativos migrando para o ânodo. Esta migração dos íons entre os compartimentos da célula constitui a corrente iônica na solução. Em resumo, íons são transportadores de carga na solução e elétrons são transportadores de carga no circuito externo.
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Figura 1. Pilha de Daniel – uma célula eletroquímica simples – que transforma a energia liberada de uma reação química em energia elétrica.

Na Figura 1, nota-se que os compartimentos, chamados de meias-células, estão interligadas por uma ponte salina. Isso impede uma mistura rápida entre as soluções contidas nos dois compartimentos por meio do decréscimo da difusão, mas os íons ainda podem passar através desta ponte. Se, eventualmente, a ponte saline é bloqueada de forma que os íons não possam mais passar através dela, o fluxo de corrente cessa da mesma forma que cessaria se o fio (condutor eletrônico) fosse cortado. Isto poderia acontecer, por exemplo, se a reação entre os íons nos dois compartimentos formassem um precipitado, bloqueando a livre passagem dos íons. Outro ponto importante é que todos os íons em solução migram sob a influência do campo elétrico, mesmo os íons provenientes de um eletrólito inerte – que não participa ou não está envolvido na reação.
Utilizando-se uma célula eletroquímica, portanto, pode-se converter uma fração da energia química da reação diretamente em energia elétrica, que pode ser usada para realizar trabalho útil como, por exemplo, alimentar um motor elétrico. As reações redox diretas, ou seja, no mesmo compartimento, liberam toda a energia química como calor – o movimento randômico de átomos metálicos e íons em solução.
Outra diferença prática nas duas reações: na reação direta, cobre é depositado na superfície do material de zinco, durante o curso da reação. Assim, após certo período, os átomos de zinco ficam recobertos por uma camada de cobre e a velocidade da reação diminui e se aproxima de zero. Na célula eletroquímica, a reação pode proceder até as células atingirem o equilíbrio (quando a voltagem da célula é igual a zero). Para esta reação, onde o equilíbrio situa-se bastante para a “direita”, a corrente flui até todo o ânodo de Zn ser praticamente todo consumido ou praticamente todos os íons Cu2+ serem depositados no cátodo de cobre.
Representação esquemática da célula: A célula eletroquímica mencionada acima pode ser representada pela seguinte expressão:

Zn | ZnSO4 || CuSO4 | Cu

na qual o traço vertical representa a borda da fase (interface) e o duplo traço vertical representa a junção líquida através de uma solução iônica intermediária, chamada de ponte salina. As pontes salinas são usadas para minimizar o potencial de junção líquida e para diminuir a mistura entre os componentes das meias-células. 
Voltagem da célula: O volt é a unidade de potencial elétrico, ou força motriz. O produto da voltagem pela carga do elétron, e, é a medida do trabalho realizado quando essa carga elétrica unitária é transferida de uma substância para outra. A voltagem de uma célula – também chamada de força eletromotriz ou potencial – é, então, um valor quantitativo expressando a tendência de uma reação química acontecer em uma célula. A magnitude desta diferença de potencial depende da força relativa dos agentes oxidantes e redutores utilizados.
Potencial padrão: Embora não seja possível medir o potencial de uma única meia-célula, pode-se construir uma escala de potenciais, escolhendo-se uma meia-célula de referência e medindo-se os potenciais de todas as outras semi-células em relação a esta referência. A semi-célula de referência escolhida é a baseada na semi-reação: 2 H+ + 2 e- ⇌ H2(g). Para esta reação, é associado, arbitrariamente, o potencial zero. Portanto, em uma célula eletroquímica, é medida a diferença de potencial entre outras semi-reações e a semi-reação de referência.
A Figura 2 mostra um diagrama com vários potenciais de semi-reações em relação ao potencial da semi-reação de referência. – potenciais padrão. Todos os potencias padrão são valores de voltagem obtidos quanto todas as substância em solução estão presentes com atividade igual a 1,0 (aproximadamente 1,0 mol L-1), todos os gases com fugacidade igual a 1,0 (aproximadamente 1,0 atm) e temperatura de 25 ºC.
Calculando o Potencial Padrão de uma Célula Eletroquímica: Quando duas semi-reações são combinadas para formar uma célula eletroquímica, o potencial padrão, Eº, será igual à diferença dos potenciais padrão das semi-reações. Por exemplo, quando uma célula eletroquímica é formada pelas seguintes semi-reações: Zn2+/Zn e por Cl2/Cl-, a diferença de potencial é de + 2,122 V, sendo a reação global dada por:
Zn + Cl2 → Zn2+ + 2 Cl-
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Figura 2. Escala de potenciais – a semi-reação H+/H2 é, arbitrariamente, definida como sendo igual a zero. Este procedimento é análogo à medida de altitude a partir do nível do mar, ao invés de a partir do centro da Terra.

Potenciais do eletrodo e o Princípio de Le Chatelier
O Efeito da Concentração: Observa-se que a tendência de uma reação redox acontecer é medida pela intensidade da diferença de potencial eletroquímico criado quando as reações são conduzidas em uma célula eletroquímica. Então, uma força eletromotriz de 2,122 V será criada pela célula quando os reagentes e produtos estiverem em seus estados padrão.
De acordo com o princípio de Le Chatelier e de acordo com o fato observado, um aumento na concentração (ou pressão) de gás cloro, Cl2(g), irá conduzir à um aumento na voltagem da célula. Contrariamente, um aumento na concentração de íons zinco ou de íons cloreto, favorecerá o processo reverso e, portanto, a diferença de potencial da célula irá diminuir.
A Equação de Nernst: Walther Nernst (1864 - 1941) introduziu, em 1889, a equação que expressa quantitativamente a relação entre a voltagem de uma célula e as concentrações dos reagente e produtos:
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Onde E é a medida da voltagem da célula, Eº é o potencial padrão, calculado a partir dos potenciais padrão das semi-reações, R é a constante universal dos gases (8,314 J mol-1 K-1), T é a temperatura em kelvins (K), n é o número de mols de elétrons transferidos por mol na reação global, F é o número de coulombs por mol de elétrons (96 487 C) e Q é o produto das atividades dos produtos divido pelo produto das atividades dos reagentes, com cada substância sendo elevada à potência igual ao seu coeficiente estequiométrico na equação global. (A expressão de Q é formulada exatamente como a constante de equilíbrio, K, para a equação global, mas as atividades podem assumir qualquer valor arbitrário e, portanto, Q não é uma constante. Aqui, em todas as aplicações da equação de Nernst, será feita a aproximação de que todos os coeficientes de atividade são iguais a 1,0, substituindo as atividades por concentrações molares e as fugacidades dos gases pelas suas pressões em atmosferas. Também, é conveniente notar que: 
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Procedimento Experimental
Materiais Necessários:
Suporte universal; Garra para as células; Ponte salina; Placa de cobre; Placa de zinco; CuSO4 1,0 e 0,1 mol L-1; ZnSO4 0,1 mol L-1; FeSO4 (preparado logo antes de iniciar o experimento); FeCl2 0,1 mol L-1; KNO3 0,1 mol L-1, água de Br2 (solução saturada), KBr 0,1 mol L-1; I2 em metanol 0,05 mol L-1; KI 0,1 mol L-1; NH3 6 mol L-1; Na2S 2 mol L-1; Na2CO3 1,0 mol L-1.
Parte A:
Potenciais Padrão de Células Eletroquímicas
A1. Meias-células M2+/M

1. Preparar as meias-células de Cu, Zn e Fe em béqueres diferentes, completando até aproximadamente ¾ do volume do béquer com soluções de CuSO4 0,1 mol L-1, ZnSO4 0,1 mol L-1 e FeSO4 0,1 mol L-1;
2. Coloque os eletrodos formados pelos diferentes metais nas soluções correspondentes; (para o caso do ferro, limpe a superfície do metal colocando-o em solução de HCl 6,0 mol L-1 e, após, enxágüe com água;

3. Com o auxílio da ponte salina, monte as seguintes células eletroquímicas:
Zn|ZnSO4||CuSO4|Cu

Fe|FeSO4||CuSO4|Cu

Zn|ZnSO4||FeSO4|Fe
4. Faça as medidas da diferença de potencial das três diferentes células com um multímetro, notando qual é o eletrodo positivo; Meça, também, a voltagem das células sem a conexão da ponte salina. Anote os valores; Mantenha a célula de Zn|ZnSO4||CuSO4|Cu para uso posterior;

A2. Meias-células não-metálicas
Quando ambas as formas, oxidada e reduzida, do par redox são solúveis em água, o contado elétrico é feito colocando-se um eletrodo inerte na solução para conduzir os elétrons para o circuito externo. Assim, ouro, platina ou placas de grafite são geralmente os mais utilizados. (Grafite é poroso e, portanto, pode apresentar problemas se o eletrodo é levado de uma solução para outra, porque se torna difícil a limpeza da solução inicial que entra nos poros).
1. Prepare, em três béqueres de 20 mL, as seguintes soluções, com quantidades equimolares das formas oxidada e reduzida dos pare redox:
5,0 mL Br2 em água (sol. sat.) + 5,0 mL de KBr 0,1 mol L-1
5,0 mL de FeCl2 0,1 mol L-1 + 5,0 mL de FeSO4 0,1 mol L-1
5,0 mL de I2 (em metanol) 0,05 mol L-1 + 5,0 mL de KI 0,1 mol L-1
(A última mistura é essencialmente 0,025 mol L-1 em I3- e 0,025 mol L-1 em I-, pois I2 reage quase que estequiometricamente com I- e forma I3-);
2. Coloque aproximadamente 10 mL de cada solução em 3 béqueres separados;

3. Monte uma ponte salina formada por KNO3 1,0 mol L-1,
4. Com o auxílio da ponte salina e de dois eletrodos inertes (platina) monte as seguintes células eletroquímicas: (use o mesmo eletrodo inerte para as diferentes células!)
Au|Br2,KBr||Zn(NO3)2|Zn
Au|FeCl3,FeSO4||Zn(NO3)2|Zn
Au|KI3,KI||Zn(NO3)2|Zn
5. Faça as medidas da diferença de potencial para cada célula eletroquímica montada. Anote os valores.

Parte B:
O Efeito da Concentração

1. Coloque 50 mL de CuSO4 em um béquer de 150 mL, com um eletrodo de Cu;
2. Em seguida, retome a célula de Zn2+|Zn, preparada na primeira etapa, e, com o uso da ponte salina de KCl, monte a célula eletroquímica: Cu|CuSO4||ZnSO4|Cu e conecte os eletrodos ao voltímetro; Leia e anote a voltagem;
3. Adicione, sob agitação, 5,0 mL de NH3 6,0 mol L-1 ao compartimento de Cu2+ até a cor azul (profundo) do complexo Cu(NH3)42+ aparecer, de forma que a concentração de Cu(H2O)42+ diminua; Leia e anote a voltagem resultante;
4. Em seguida, reduza ainda mais a concentração de Cu(H2O)42+ pela adição, com agitação, de 10 mL de Na2S 2,0 mol L-1; Leia e anote a voltagem no voltímetro;
Parte C:
Cálculo da Constante de Equilíbrio a partir da medida de Voltagem da Célula Eletroquímica

1. Coloque 50 mL de Na2CO3 1,0 mol L-1 e um eletrodo de cobre em um béquer de 100 mL;
2. Adicione 5 gotas de Cu(NO3)2 1,0 mol L-1 para formar o precipitado de CuCO3 e agite a solução;
3. Coloque a solução de Cu(NO3) 1,0 mol L-1 (aproximadamente ¾ do volume do recipiente) um eletrodo de cobre em um béquer de 150 mL;

4. Conecte a ponte salina de KNO3 e ligue os eletrodos no voltímetro;

5. Leia e anote a voltagem da célula;

6. Em função da concentração de todos os reagentes e produtos na célula ser igual a 1,0 mol L-1, a voltagem da célula será igual à Eo, desprezando os coeficientes de atividade – a atividade de sólidos puros é definida como sendo igual a 1.
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