
Elettrochimica 



Riguarda le reazioni con trasferimento di elettroni  
(ossido-riduzioni).  

 

Le celle elettrochimiche si dividono in: 
• Celle voltaiche (galvaniche) e • Celle elettrolitiche 



Celle voltaiche 

Esempio 
Cu(s)|Cu2+(aq) e 
Ag(s)|Ag+(aq)  





Cu|Cu2+(aq, 1,0 M) ||Ag+(aq, 1,0 M)|Ag 



La forza elettromotrice (E) di una cella può essere espressa come: 

Ecella = Eanodo  + Ecatodo 

Eanodo = potenziale di ossidazione  

 tendenza di una specie a ossidarsi 

Ecatodo = potenziale di riduzione  

  tendenza di una specie a ridursi  

Forza elettromotrice di una cella 
(differenza di potenziale, voltaggio, tensione) 

In una cella galvanica, la forza che spinge gli elettroni 
dall’anodo al catodo è la risultante della tendenza a ossidarsi di 
una specie all’anodo e della tendenza a ridursi di un’altra specie 

al catodo. 



Unità di misura del potenziale: V (volt) = w/q 

w = lavoro elettrico (Joule, J) 

q = unità di carica elettrica (Coulomb, C; 1 C = 1 A x 1 s) 

Carica di un elettrone: 1.6022 x 10-19  C 

Voltaggio = lavoro compiuto dalla cella per ogni 
coulomb che passa nel circuito 



Non è possibile misurare singoli potenziali di ossidazione o di riduzione, in 
quanto non avviene un fenomeno in assenza dell’altro. Pertanto, è stata scelta 

una coppia redox a cui è stato assegnato arbitrariamente un valore di 
potenziale di riferimento: l’elettrodo standard a idrogeno (SHE). 

Elettrodo standard a idrogeno: H2(g, 1 atm)  2H+ (aq, 1.0 M) + 2e- 

E ° = 0.000 V 
 

Condizioni standard 
T=25°C, concentrazioni o P unitarie, elementi nella loro forma più stabile 

(es. grafite per il carbonio). 





Potenziale ossidazione Zn/Zn2+: +0.76 V  

Potenziale riduzione Zn2+/Zn: -0.76 V 

E°cella  = E°rid, catodo  
– E°rid, anodo 

E°cella  = 0.000 – (-0.76) = +0.76 V 

Zn(s) → Zn2+(aq) + 2e-             

Zn2+(aq) + 2e-  → Zn(s) 

+0.76 V = E°cella  = E°anodo(ox)  + E°catodo(rid)  = E°(Zn/Zn2+) + 0.000 

Zn| Zn2+(aq, 1.0 M)||H+(aq, 1.0 M) |H2(P = 1bar) |Pt 



+0.34 V = E°cella  = E°anodo(ox)  + E°catodo(rid)  = 0.000 + E°(Cu2+/Cu) 

Potenziale riduzione Cu2+/Cu: +0.34 V 

Potenziale ossidazione Cu/Cu2+: -0.34 V 

E°cella  = E°rid, catodo  
– E°rid, anodo 

 

E°cella  = 0.34 – 0.000 = +0.34 V 
 

                    Pt|H2(P = 1bar) |H+(aq, 1.0 M) ||Cu2+(aq, 1.0 M) |Cu 



+1.10 V = E°cella = E°rid,catodo - E°rid,anodo = 0.34 – (-0.76) 

 
Zn |Zn2+(aq, 1.0 M) ||Cu2+(aq, 1.0 M) |Cu 





Celle voltaiche in condizioni non standard: 
l’equazione di Nernst 

w = qE = nFE    w = -ΔG ΔG = -nFE 

n = numero di moli di elettroni scambiati 

F = Faraday = carica elettrica di una mole di elettroni = 96500 C 

E = potenziale della cella 

E > 0 →G < 0  

E < 0 →G > 0  

E = 0 →G = 0 

reazione diretta spontanea 
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Celle a concentrazione 

0.2 M 

 

2H+(aq) + 2e-   H2(g) 
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Celle voltaiche in commercio 

Pila LeClanché (a secco) 

2NH4
+(aq) + 2e-  2NH3(g) + H2(g) 

Zn(s)  Zn2+ + 2e- 

 

 

 

 

 

 
Zn2+(aq) + 2NH3(g) + 2Cl-(aq)  Zn(NH3)2Cl2(s) 

2MnO2(s) + H2(g)  Mn2O3(s) + H2O(l) 



catodo: PbO2(s) + 4H+ + SO4 +2e   PbSO4(s) + 2H2O 2- - 

anodo:   Pb(s) + SO4  PbSO4(s) + 2e 2- - 

E°rid = +1,685 V 

E°ox = +0.356 V 

E°cell = +2.04 V reaz. netta: Pb(s) + PbO2(s) + 2H2SO4   2PbSO4(s) + 2H2O 



Batteria a ioni litio 
 

LiCoO2(s) → Li(1-x)CoO2(s) + xLi+(solvente) + x e- C(s) 

+ xLi+(solvente) + x e- → LixC(s) 



O2(g) + 4H+ + 4 e-  → 2 H2O(l) 

CH4(g) + 2 H2O(l) → CO2(g) + 8H+ + 8 e- 

 

CH4(g) + 2 O2(g) → CO2(g) + 2 H2O(l) 

riduzione 

ossidazione 

totale 

ΔH° = -890 kJ; ΔG° = -818 kJ; ε = ΔG°/ ΔH° = 0.92 



Corrosione 
 

O2(g) + 2 H2O(l) + 4 e-  → 4 OH-(aq) 

Fe(s) →  Fe2+(aq) + 2 e- 



Elettrolisi 
Si sfrutta la corrente elettrica per far avvenire reazioni chimiche 

4H2O + 4e-   2H2  + 4OH- 

2H2O  O2  + 4e-  + 4H+ 

Erid° = -0.83 V 

Eox° = -1.23 V 

Ecell° = -2 V 6H2O  2H2  + O2 + 4OH-  + 4H+ 



2Na+ + 2e-   2Na(l) 

2Cl-  Cl2(g) + 2e- 

Erid° = -2.714 V 

Eox° = -1.36 V 

Ecell° = -4 V 2Cl- + 2Na+   2Na + Cl2(g) 



Elettrolisi in soluzione acquosa 

(1) 

(2) 

Na+(aq) + e-  → Na(s) 

2 H2O(l) + 2 e- → H2(g) + 2 OH-(aq) 

 
2 Cl-(aq) → Cl2(g) + 2 e- 

2 H2O(l) → O2(g) + 4 H+(aq) + 4 e- 

E° = -2.71 V 

E° = -0.83 V 

(3) 

(4) 

E° = -1.36 V 

E° = -1.23 V 

Tot. 2 Cl-(aq) + 2 H2O(l) → 2 OH-(aq) + H2(g) + Cl2(g) E°pila  = -2.19 V 



Elettrolisi: conteggio degli elettroni 

geq di un ossidante (sostanza che si riduce): quantità in grammi della sostanza 

che acquista una mole di elettroni in un processo redox; 

(1) Na+ + e-   Na(s) 

La deposizione di una mole di Na (~ 23 g) necessita di una mole di e-  1 mole 

= 1 geq(ossidante) 

(2) Al3+ + 3e-   Al(s) 

La deposizione di una mole di Al (~ 27 g) necessita di 3 moli di e-  1 mole di e- è 

acquistata da un terzo di 27 g, ovvero da un terzo di mole di Al  1 mole = 

3 geq(ossidante) 

in generale: geq = 

PE = peso equivalente = n = numero di elettroni scambiati 

Di conseguenza: geq = n x moli 

g 

PE 

n 

MM 



LEGGE DI FARADAY 

La massa di un elemento depositato agli elettrodi è proporzionale alla 
quantità di elettricità passata attraverso l’elettrolita fuso o in soluzione. 

 

Carica dell’elettrone: 1.6022 x 10-19  Coulomb (C)  

Quantità di elettricità trasportata da una mole di elettroni:  

1.6022 x 10-19  x 6.022 x 1023  = 96500 C = 1 F 

 

Quindi, dalla definizione di geq, 96500 C (1 F) è la quantità di elettricità 

necessaria per la deposizione di 1 geq di un ossidante. 
 

L’intensità di corrente si misura in Ampere (A), 
ed è data dal rapporto = C/s 


