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Elettrochimica

Energia chimica *—= Energia elettrica
=« Branca della chimica che studia le trasformazioni
chimiche in cui sono coinvolti flussi di elettroni.
=« Reazioni con trasferimento di elettroni (ossido

riduzione)
Zn(s) + Cut2 -5 Zn*2 + Cu

3

_-("

Ossidazione: perdita di elettroni
Riduzione: acquisto di elettroni



Consideriamo le due reazioni di ossido-riduzione:

Culs)+ Znt(agy=r-Cat(agi+ Zn(s)

Cu?*(ag) + Zn(s) — Cu(s) + Zn?*(ag)

Cu Zn
\ f 3 /7
Zn?* Cu?* /%——— cu
1" N ¢ [/
potere ossidante potere ossidante

dic?/Cu ° diZw/Zn

Solo la seconda avviene spontaneamente



Possiamo quindi immaginare un dispositivo che sfrutti reazioni di
ossidoriduzione spontanee per avere passaggio di elettroni
(quindi corrente elettrica) e dunque produzione di energia
elettrica. Tali dispositivi sono noti come celle voltaiche o celle
galvaniche o pile.

Una reazione di ossidoriduzione puo essere condotta con le due
semireazioni separate fisicamente e connesse solo da un
conduttore elettrico che permette il trasferimento degli
elettroni liberati nella semireazione di ossidazione a quella di
riduzione.

Consideriamo ad esempio la reazione spontanea che abbiamo
visto prima:

Zney + Cu* (o) —> Zn*(oy + Cug

le cui due semireazioni sono:

Zﬂ(s) — Zn?
Cu2+

(@) * 2€ ossidazione

cq *+ 2€- —> Cu, riduzione



Cu?*(ag) + Zn(s) — Cu(s) + Zn**(ag)
0X Zn(s) > Zn*(ag) + 2 e
red Cu?*(ag) + 2 e — Cu(s)

Se la reazione € spontanea, gli elettroni hanno la tendenza ad
andare spontaneamente dallo zinco al rame.

Zn
Voltmetro Cu AV=0
\ / \ /
2 2+
Zn, \\/Cu




Cu?*(ag) + Zn(s) — Cu(s) + Zn?*(ag)
0X Zn(s) »> Zn*(ag) + 2 e
red Cu?*(ag) + 2 e — Cu(s)

Poiché si ha passaggio di eletironi da sinistra a destra se la neutralita
delle soluzioni non viene ristabilita si crea a destra un accumulo di

carica + e a sinistra di carica - che si oppone ad un ulteriore passaggio
di corrente

Zn Cu

Voltmetro AV=0
B | 7 \ 7
Zn?* Cu-
1 _ ™~




Cu?*(ag) + Zn(s) — Cu(s) + Zn**(ag)
Zn(s) > Zn*(ag) + 2 e
Cu?*(ag) + 2 e — Cu(s)

Se la reazione € spontanea, gli elettroni hanno la tendenza ad
andare spontaneamente dallo zinco al rame.
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D

Voltmetro Cu AV>0
7~ N N1 T7
K,S
Cu?*
W

SO,4% < ponte salino — K*



Pila Daniell

1 oE 1 « Semireazione di riduzione:
Zn(s) + Cu*2 - Zn+*2 + Cu Cu+2 + 26~ — Cu

= Semireazione di ossidazione
LS Zn — Zn*? + 2e”

Switch

: e ! 13

RS

Voltmeter Ossidazione e riduzione
&8 Na*= avvengono in due distinte

semi-celle

Cu
cathode

>

h
-

-

Zn(s} — Zn* (aq) + 2e” Cu® (ag) + 2~ Culs)

_ Movement of cations &
Movement of anions

-
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Convenzioni - definizioni

m Anodo: elettrodo sede della ossidazione
(pezzo di zinco);

m Catodo: elettrodo sede della riduzione
(pezzo di rame);

m Cella galvanica (pila): sistema costituito da
una soluzione in cui sono immersi due

elettrodi (un anodo e un catodo); in essa
energia potenziale chimica e trasformata in

energia elettrica.




Una cella voltaica consiste di due semicelle in cui avvengono
le due semireazioni separate: (1) barra di Zn in una soluzione
di Zn?* ; (2) barra di Cu in una soluzione di Cu?*.

Affinché avvenga la reazione di ossidoriduzione le due semicelle

devono presentare due collegamenti:

- Collegamento elettrico necessario per il flusso di elettroni

- Collegamento ionico realizzato tramite il ponte salino
necessario perché via via che la reazione procede si producono
ioni positivi Zn®* nella cella di sinistra e si consumano ioni
positivi Cu?* nella cella di destra: se gli ioni negativi (nel caso
in figura SO.%-) non potessero diffondere da destra a sinistra
si avrebbe un accumulo di carica positiva nella semicella di
sinistra che impedirebbe il flusso di elettroni.

Il ponte salino € in genere costituito da un tubo contenente un
elettrolita in un gel in modo da impedire il mescolamento delle
due soluzioni.

Una semicella é in genere costituita da un elemento metallico
detto elettrodo che stabilisce il collegamento elettrico fra la
semireazione ionica e il conduttore metallico.
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Si definisce:

anodo l'elettrodo al quale si ha l'ossidazione
catodo l'elettrodo al quale si ha la riduzione

In una cella gli elettroni fluiscono dall'anodo al catodo per cui
I'anodo ha segno negativo e il catodo ha segno positivo

-
Zn.y —> Zn* g + 2e” ossidazione anodo \_D negativo
Cu?* ) + 2~ —> Cuy riduzione  catodo @ positivo

Zn@ + CU2+(nq) —> an““(nq} + CU(S) reazione della cella

Si noti come la somma delle due semireazioni rappresenta la
reazione netta di ossidoriduzione che avviene nella cella
volatica e viene detta reazione della cella.

Entrambe le semicelle precedenti sono costituite da un
elettrodo metallico immerso in una soluzione di un suo ione.
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Salt bridge
Electrons Voltmeter Electrons

-

) 4
lons lons
\~ ’/
) \V v / .
\
Anode | Cathode
Oxidation Reduction

Zn(s) > Zn%*(aq) + 2 e~ Cu?*(aq) + 2 e~ — Cu(s)
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Per poter condurre una qualsiasi reazione di ossidoriduzione in
una cella voltaica é necessario far uso di altri tipi di
elettrodi.

Elettrodo inerte é basato su una barra di metallo inerte (in
genere platino, Pt) immerso in una soluzione contenente due ioni

legati dalla semireazione:

Fe3+*(aq) + e~ — Fe?*(aq)
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Elettrodo a gas é basato su una barra di metallo inerte (Pt)
immersa in una soluzione contenente uno ione e sulla cui
superficie gorgoglia un gas legato allo ione dalla semireazione.
Il pid comune elettrodo a gas é l'elettrodo ad idrogeno:

H.(g) — 2H*(aq) + 2e-

In entrambi i casi il platino non prende parte alla reazione di
cella ma serve solo da trasferire gli elettroni dalla semicella al

circuito.
f=— Ptfilo

] =—H,(g.1 bar)
Tubo di vetro che -

contiene H,(g) —=

— Pris) elettrodo
P

o
LJ =—H" {ag.a= 1)

g Bolle di H,(g)
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Notazione per le celle voltaiche

Una cella voltaica € usualmente schematizzata tramite una
notazione convenzionale in cui le specie implicate nella reazione
di cella, piu eventuali elettrodi inerti, sono scritte in un certo
ordine e separate da linee verticali. Ad esempio € per la
precedente cella voltaica basata sulla reazione

2+ 2+
Iney + CU¥q) > Zn%q + Cug
Zn. —> Zn* g, + 2e° ossidazione anodo
Cu®* (o + 2&° —> Cuy riduzione catodo

é schematizzata come:
2+ 2+
Zney | Zn*qq) |1 Cu™eq) | Cug
In questa notazione l'anodo & scritto a sinistra ed il catodo a
destra con le specie scritte nelle stesso ordine in cui compaiono

nelle rispettive semireazioni.
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Le parti metalliche degli elettrodi sono sempre scritte alle
estremita e sono separate dalle specie in soluzione da una
barretta verticale che indica una separazione di fase: quella di
sinistra ¢ il polo negativo e viceversa. Le due semicelle sono
separate da due barrette verticali che indicano il ponte salino.

Nel caso di eleftrodi a gas, il gas é separato dallo ione in
soluzione da una barretta verticale (separazione di fase gas-
liquido).

Pt(s)IH2(g)IH*(aq)||Cu?*(aq)|Cu(s)

Nel caso di elettrodi inerti i due ioni in soluzione sono separati
da una virgola.
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Tale notazione permette di scrivere immediatamente la

reazione complessiva della cella voltaica. A esempio nella
seguente cella:

Zn) | Zn*(og) || Fe*q), Feqq) | Pt
si ha la reazione seguente

Ing — Zn®, + 2e- anodo

Fe3* ) + e — Fe® catodo

ZH(S} + ZFES*(nq} —> Zn2+(nq) + 2FEE+{nq)
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Forza elettromotrice

Durante il normale funzionamento di una cella voltaica la
differenza di potenziale misurata fra i due elettrodi (ad
esempio con un voltmetro), misurata idealmente a corrente
quasi nulla, é definita forza elettromotrice (fem) (o anche
potenziale) della cella ed é indicata con E,,,,.

Tale nome deriva dal fatto che la forza elettromotrice pud
essere considerata come la "forza portante” che spinge gli
elettroni dall'anodo al catodo.

Tale grandezza € importante perché puod essere messa
direttamente in correlazione con il lavoro massimo che la cella
puo fornire, ammettendo che l'energia non sia dissipata come
calore.

Come é definito il lavoro elettrico in fisica?
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Ricordiamo che il lavoro necessario a spostare una carica
elettrica Q attraverso un conduttore ai cui capi vi sia una
differenza di potenziale AV é data da

WE|=Q':5V

Inoltre poiché la corrente elettrica che passa nel conduttore é
definita come la carica per unita di tempo

=Q/t Q=1i-1%

si puo anche scrivere
WE| = | : 1' . L"\V
Nel sistema internazionale le unita sono

Q coulomb C i Ampére A
AV volt Vv t secondi s
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E in termini di tali unita si ha:
Q(C) = i(A) - t(s) coulomb = Ampeére - secondi
W, (J) = AV(V) - Q(C) Joule = coulomb - volt

Da un punto di vista termodinamico, il lavoro elettrico
compiuto dalla cella sull'ambiente esterno é

WE|=—Q'QV

il segno meno essendo necessario per tener conto che nel suo
funzionamento da pila la cella perde energia.

La costante di Faraday F é la quantita di carica portata da
una mole di elettroni ed é uguale a

F=Nyxe-=6,02x10% - 1,60x10-1°C = 96500 C

Il lavoro massimo che una cella puo fornire per moli di
reagenti e

Wmnx = - nFEceI la
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in cui E_,, ¢ la fem della cella e n & il numero di elettroni
trasferiti nella reazione totale bilanciata. Ad esempio per la
pila basata sulla reazione

Zn(s) + Cu®*(aq) — Zn%*(aq) + Cu(s)

in condizioni tali in cui la fem e di 1.10V dalla reazione di una
mole di Zn(s) e di ioni Cu?*(aq) si puo ottenere

W, = -nFE., = -2x96500Cx1.10V = -2.12x1057

in cui n=2 perché nella reazione sono scambiati 2 elettroni.
La fem di una cella rappresenta una misura quantitativa della
tendenza dei reagenti a formare i prodotti cioé della reazione
ad avvenire.

In altre parole la fem rappresenta la forza motrice della
reazione chimica che avviene nella cella.
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fem standard di cella e potenziali standard di elettrodo
La fem di una cella voltaica é caratteristica per ogni data cella
cioé per ogni data reazione di ossidoriduzione. Per ogni data
cella voltaica la fem dipende anche dalle concentrazioni delle
specie implicate e dalla temperatura. Per poter confrontare le
fem di diverse celle in maniera univoca e costruire delle tabelle
di dati elettrochimici, & necessario riferirsi a delle condizioni
standard. Definiamo fem standard, E°.,.. di una cella voltaica
la fem della cella che opera in condizioni standard, cioé
concentrazione dei soluti pari a 1 M, pressione parziale dei gas
pari a 1 atm e 25°C. Ad esempio la cella zinco-rame (nota
anche come pila Daniell) ha una E°_, = 1,10V cioé se fatta
operare con [Zn%*]=[Cu?*]=1M genera una differenza di
potenziale massimo di 1.10V. La fem totale della cella puo
essere considerata come la somma di due contributi: uno dovuto
alla semireazione di riduzione (catodo) ed uno alla ossidazione
(ﬂﬂOdO)I Ecela = Eriduz. * Eossia.

noti come potenziale di riduzione e ossidazione.



Il potenziale di riduzione misura la tendenza di una specie a
ridursi e riportando in una tabella i potenziali di riduzione si
ottiene una scala relativa della tendenza alla riduzione delle
varie specie. Il potenziale di ossidazione di una data specie
nella sua forma ridotta e il potenziale di riduzione della stessa
specie nella forma ossidata hanno un valore assoluto uguale ma
di segno opposto

E.s<iq. (semireazione) = -E, 4., (semireazione opposta)

Quindi per costruire una scala del potere ossidante o riducente
basta tabulare uno dei due potenziali: quello di ossidazione o
quello di riduzione.

Per convenzione ci si riferisce solo ai potenziali di riduzione che
vengono chiamati potenziali di elettrodo e indicati con E.

Ad esempio per la cella rame-zinco:

Znegy | Zn* () |1 CuP(eq) | Cug
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Si avrebbe
Eceta = Eriguz. (Cu**/Cu) + E iy (Zn/Zn**)
Poiché pero
Eossia. (Zn/Zn?*) = - E,iguz. (Zn%*/Zn)
Ssi pud scrivere

Ecellu = Em’duz. (CLIE"'J"CLI) B Eriduz. (Zn2+fzn)
= E (Cu?*/Cu) - E (Zn?*/Zn)

in cui i potenziali di riduzione si riferiscono alle due
semireazioni scritte entrambe come riduzioni

CU2+(aq} + 2e- —> CU(=) E(CUE+/CU) Ecuz-l-;cu
Zn?* . + 2e”—> Zng E(Zn3*/Zn) Ez?2*/z,

24



Il potenziale standard di un elettrodo E° é il potenziale di
quell’elettrodo nelle condizioni standard (1M per i soluti 1 atm
per i gas e 25°C).

Poiché é impossibile misurare il potenziale di un singolo
elettrodo ma solo la differenza di potenziale fra due elettrodi,
¢ possibile attribuire dei valori assoluti ai potenziali di
elettrodo solo assegnando il valore zero ad un elettrodo di
riferimento e misurando la differenza di potenziale che si crea
fra questo elettrodo e tutti gli altri elettrodi che si vogliono
caratterizzare. Per convenzione l'elettrodo di riferimento &
I'elettrodo standard di idrogeno in cui la concentrazione degli
ioni H* é 1M, la pressione parziale di H, é di 1atm e la
temperatura & 25°C.

In pratica per ottenere il valore di E° per un dato elettrodo si
costruisce una pila accoppiando tale elettrodo in condizioni
standard all'elettrodo standard ad idrogeno e si misura il valore
d' Eﬂcella'
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Elettrodo standard a idrogeno

Elettrodo inerte di Pt, immerso l

in una soluzione acquosa con

[HsO*]1= 1.0 M (a = 1.0), su cui || e ¥

viene fatto gorgogliare H, a — { 1 2(9) a

p(H,) = 1.0 atm. LG i
|3

Si ha la semireazione : [ é—‘

Poiche tanto H3O* gy che Hyg,
hanno AG®4 = O questa reazione
ha AG°es = O

Associo a questo elettrodo un potenziale standard di
riduzione di semielemento E°(H30* ) /Hpg) = 0.0V.
Questa assunzione ¢ implicita nella realazione

AG°.... =nFE° =0

reQaz
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Potenziale standard di riduzione:

Cu?*(ag) + 2 e — Cu(s)
E. =+ 0,3419 V

el
Ha(1 atm) /O\ ”

Pt

pH [Cu?* =10 M




Consideriamo i due elettrodi di rame e zinco. Per quello di
rame si osserva sperimentalmente:

Pt syl Ho(1atm)|H*(1M)] | Cu?*(1M)I Cug,
Eﬂcellu = 0.34V

Hyg — 2H*q + 2e” ossid. -E°,. = 0.00V
Cu®* o + 267 —> Cuyy  riduz. =

da cui

E%eia = E%u - E% 0.34 = E%, -0

E%, = +0.34 elettrodo Cu catodo
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Potenziale standard di riduzione:

Zn*(ag) + 2 e — Zn(s)
Ecel lu=0 ,76 18V

N
H,(1 atm) pr\ Zn

Pt
A
‘ [Zn?*]=1,0 M







La serie elettrochimica dei potenziali standard di riduzione (25°C)

Semireazione E2 (V)
Figt2e <= 2F +2 87
FhD:aq:}"' SDE'{@"' 4H* + 2e = FI;.S{]‘{S}+ HO +1.69
2HOCI, + 2H', + 2e <> Clyg, + 2H,0 +1.63
Mnﬂ4'{1q}+ EH*{@+ S5e c_:-Mnﬂ*{_lq}+4H2||] +1.51
PbO,, + 4H' , + 2e <= PV + 2H,0 +1 46
BrOy ) + 6H' ) + 6 <> Bri,, + 3H,0 +1 .44
Aut, +3e < Ay, +] .42
ClL  +2e & Cly,, +1.36
Oy +4H', + de" = 2H,0 +1.23
Brz {iagh + 2e = .Z.B]'(q} +1.07
NO; T 4H',, + 3e = NO, + 2H,0 +).96
AR T €= AR, +H).80
Fetlag T = Fel'y, +0.77
Lyt 2e <2, +0.54
NiOy,, + 4H*, + 3e < Ni(OH),, + 20H",, 049
'C'llz"'(q‘ +2e = Cuy, 1034
2. d
507 g T4, + 2 = H,80, , + HO +.17
Elettrochimica

Sermireazione E° (V)
H*, +2e <= Hyy 0.00

5“2+(.=q} +2¢ <> Nig, 0.14
Nizt +2e < Ni, 025
Co® oy T 26 = Coy, -0.28
FhSD‘(:)+2:3'¢_:thm+ 5042'(@ .36
Cd*,, +2e < Cd, -0.40
Fe* ,+2¢e < Fe, 0.44
O+ 36 < Cry -0.74
In* t2e = In, -0.76
2H,0,,,+ 2e < Hy, + 20H -1.66
Mg*,, +2e = Mg, -2.37
Na*, + &< Ng, -2.71
Car,, + 26 <> Ca, -2.76
Kigte =k, -2.92
Li,+e < Lig 3.05

17
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I segni attribuiti possono essere giustificati intuitivamente
considerando che la semireazione di riduzione é tanto piu
favorita quanto maggiore (piu positivo) € il potenziale standard
di elettrodo: il rame si riduce piu facilmente di H* ed ha un
potenziale positivo (>0.00), lo zinco piu difficilmente ed ha un
potenziale negativo (<0.00).

In questo modo sono stati misurati e tabulati i potenziali
standard di riduzione per le principali semireazioni
elettrodiche.

- Maggiore (piu positivo) e il potenziale di riduzione di una data
specie e maggiore € la sua tendenza a ridursi: maggiore sard
quindi la sua forza ossidante.

- Minore é il potenziale di riduzione di una data specie e
maggiore € la sua tendenza a ossidarsi nella corrispondente
specie ossidata: maggiore sard quindi la sua forza riducente
(Eﬂuss = 'Enrid)-
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I migliori ossidanti sono quindi quelli con elevati valori positivi
di E° mentre i migliori riducenti sono quelli con elevati valori
negativi di E°. I migliori ossidanti sono quindi specie come F,,
5,042

Faq) + 287 > 2F (o EC - 2.87

52052'{uq} + 2e” —> 25042'(4.;) E° = 2.01
I migliori riducenti sono i metalli alcalini Li, Na, ..

Li*q) + € — Lig E° = -3.04

Na*.q + e —> Na, EC - -2.71
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Strongly oxidizing

Standard potential ——>

Strongly reducing
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fem di cella dai potenziali di elettrodo

La fem di una cella voltaica costituita da due elettrodi
standard pud essere immediatamente calcolata noti i valori dei
due potenziali standard di elettrodo. Consideriamo ad esempio
una cella costituita da un elettrodo standard di cadmio ed uno
di argento i cui potenziali standard di riduzione sono:

Cd2+(nq) + ZE_ —> Cd{_s} EDC:I = —040
+0.80

AG'q) + € —> Agp) E%4g

Dal confronto fra i due valori si vede che il potenziale
di riduzione maggiore e quello dell'Ag*: sara quindi I'Ag*
a ridursi mentre l'altra semireazione si inverte e
procede come ossidazione.
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Le due semireazioni osservate saranno quindi:
Cd(s) —> Cd2+(ﬁq) + 2e- EC =—EO¢d = +0.40V
Ag+(aq) + e — AQ(:) EDAQ = +0.80V

Per ottenere la reazione globale di cella dobbiamo
moltiplicare la seconda reazione per 2 e sommare:

Cd(s) —> Cd2+{o.q) + 2e” EO =_EOCd = +0.40V
2AQ* o) + 267 —> 2Ag; E%g = +0.80V

Cd)+2Ag* (aqy>Cd? o)+ 2AG()  ECLea=E4g+(-E%4)=+1.20V

Si noti che anche se la seconda semireazione & stata
moltiplicata per due il corrispondente potenziale di
elettrodo E°, non va moltiplicato e rimane inalterato.

E° & una grandezza intensiva.
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La fem della cella & quindi 1,20V e la cella pud essere
schematizzata

Cd,)|Cd* gy || Ag*(oq)l Ags E%eia = 1,20V
anodo(-) catodo(+)

In generale in una cella ottenuta accoppiando due elettrodi e
quello con potenziale standard maggiore (in senso algebrico) a
funzionare da catodo, mentre l'altro funziona da anodo e si ha

0 - EO — EO
E cella = E catodo E anodo

La fem della cella risulta in questo modo sempre positiva
indicando che la corrispondente reazione di cella é spontanea.
Una fem negativa implica che la cella é stata scritta con anodo
e catodo invertiti e che la reazione di cella é spontanea nel
verso opposto. Esempio: la cella precedente invertita

Ag{s)IAg+(aq} |l Cd2+(aq)|Cd(5) Eocella = -1.20V
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Esempio: la cella precedente invertita

Ag(s]lAg+(uq} Il Cd2+{nq}|(:d{5] Eucellu = -1,20V

Per questa ipotetica cella la reazione sarebbe
2Ag(s) + Cd*(eq) > 2AG7q) + Cd;

Il valore negativo di E,, sta pero a indicare che la
cella funziona spontaneamente nel verso opposto e che la
reazione di cella € spontanea nel verso opposto.
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Relazione fra fem e costante di equilibrio

Dalla termodinamica é possibile dimostrare che la
variazione di energia libera di una reazione é uguale al
lavoro utile massimo che quella reazione puod produrre a T
e P costanti:

AG = Wmax

In una cella voltaica il lavoro & quello elettrico, -nFE.,,
e riferendosi a reagenti e prodotti in condizioni standard

AG{} — _nFE ﬂce]lﬂ

Data la fem standard di una cella e possibile calcolare la
costante di equilibrio della reazione di cella.

AG' =—-RTIhK
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AG? = - nFE°

xﬁG‘:‘=-RT1nK

K

E° = - {R'l_‘!_nF] In K

Variazione di energia libera, variazione di potenziale e costante

termodinamica di equilibrio sono tra loro in relazione.

[ segni di AG" ed E° sono indicativi del verso in cui, in condizioni standard,

una reazione di ossidoriduzione & spontanea.

Il valore di K determina le quantita relative di reagenti e prodott: all'equilibrio.
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Problema - Calcolare il AG° e K per la reazione della cella
ottenuta accoppiando le due seguenti semireazioni:

CU2+(nq) + 2e- — CIJ(S) Eocu =+0,34 Vv
Zn2' g, + 2e- > Zng, E0,, =-0,76 V

Il potenziale standard di elettrodo maggiore & quello del rame
per cui reazione e potenziale di cella saranno

CU2+(aq) + 2e” > CU(S) EOCU =+0,34V
Zng —> Zn' ) + 2e- EO = -E9,, =+0,76V
Zn(s)i-Cuz*(aq) _)'Zﬂz"'(nq)"'CU(s) EOCE."a:EOCu-EOZn =1 , 10V

Nella reazione sono trasferite due moli di elettroni quindi n=2. Il
AG° é dato da:

AGO=-nFE°,,, =-2x96500 Cx1,10V=-212300J=-2,12x102 kJ

La costante di equilibrio &
"—Encella 2x1.10

K =10 952 =10°0%2 =10*"? =1.6x10"




Dipendenza della fem dalla concentrazione

La fem di una cella dipende dalla concentrazione degli
ioni e dalla pressione di eventuali gas implicati nella
reazione di cella tramite una relazione nota come
equazione di Nernst.

Tale equazione puo essere ricavata a partire dalla
relazione termodinamica

AG=AG’+RTh O

in cui Q ¢ il quoziente termodinamico della reazione.
Ricordando le relazioni

AG =-nFE

cella

AG® = —nFE"’

cella

si ricava

=_—nFE°

cella

—nFE

cella

+RTh O
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o 0.0592

Ecella - E{:ella n lOgQ




Se in una reazione spontanea partiamo dai soli reagenti,
al progredire della reazione aumentano Q e logQ e quindi
diminuisce E_,,, fino a che non si raggiunge I'equilibrio in
corrispondenza del quale E_,,, =0 e quind?

.05
0=E’ 00 9210gK
n

cella

05
po 00892,
n

cella

gia ricavata in precedenza.
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Problema - Calcolare la fem a 25°C della seguente cella
Zn(s) | Zn®*(aq)(1,00x10-°M) || Cu?*(aq) (0,100M) | Cu(s)

Sapendo che la sua fem standard ¢ 1,10V.
La reazione della cella &

Zn(s) + Cu?*(aq) > Zn?*(aq) + Cu(s)

L'equazione di Nernst puo essere scritta

o 0.0592 0 0.0592 [Zn**]
Ece]la — Ece]]a - n lOgQ — Ecella - 2 lﬂg [C“ 2+] =
-5
_1.10- 20992, LAY 10 0.0206.(—4) -

2 0.1
=1.10+0.12 =1.22V

Si noti che rispetto alle condizioni standard [Zn?*]=[Cu?*]=
1 M la fem & aumentata perché abbiamo diminuito
maggiormente la concentrazione del prodotto, Zn?*,
cosicché la reazione & piu spostata verso destra.
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L'equazione di Nernst puo essere applicata anche per
calcolare il potenziale in condizioni diverse da quelle
standard di un singolo elettrodo. In pratica I'equazione e
applicata nella stessa maniera alla semireazione di
riduzione trascurando gli elettroni nella definizione di Q.

Ad esempio per la semicella

Zn?*(aq) + 2e” —> Zn(s) E%,, = -0,76 V
si ha
05 |
Ez,]:Eﬂzu—UO 9210g l2
2 [Zn ]

La fem di una cella in condizioni non standard puo quindi
essere alternativamente ottenuta calcolando
separatamente i due potenziali in condizioni non standard
e applicando poi la relazione

Ecella = Ecutndn . Eunadu
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Ad esempio per la cella zinco-rame si avrebbe, per
I'elettrodo a zinco la relazione vista sopra, per quello di
rame

Cu?*(aq) + 2e- — Cu(s) EC,, = +0.34V
0.0592 1
E. —E’ — lo
Cu Cu 2 g [C“2+]
e quindi
Ece]]a — ECu _EZ].I —
0.0592 1 0.0592 1
:E“C“ — log ; —E“Zu + log e
2 [Cu™] 2 [Zn "]
0.0592 [Zn 2J“]
—(E). —E) )— lo —
(E(.u le) 2 g [(:“ 2+]
:Efe"a_ 0.0592 logQ Equaz. di Nernst complessiva

n
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Applicazione alla Pila di Daniell

| —De- I

Zn(s) + Cu*?2 - Zn+2 + Cu

Lo

Zn*(ag) + 2 e — Zn(s)

0.0591 V |
E, ., ==-0763 V- log ——— essendo  E, . =-0763V
m “in 1 [z” - in “lin
Cu®(ag) + 2 e — Cu(s)
LY
e =+).337 V- R log ! — egssendo E" .. =+0337V
I u 2 = IC”+;'| Cnu™=Cu

~0.0591V Zn"
E. ..=+1.10V- _ |(‘l}:‘_l k ,,]
2 Cu|

con E, =+0337V—(-0.763V)=+1.10V
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Applicazione alla Pila di Daniell

f e |

Zn(s) + Cu*?2 - Zn+2 + Cu

L

0.0391V -
E. =+1.10y— 2091V, 12n ]
2 [Cu*?]

con E!, =+0337V-(-0.763V)=+1.10V

Se [Cu?*] = 0.001IM e [Zn?*] = 0.100M si ha
AE = AE° - 0.059/2 log,y 10-1/10-3 = 1.10V - 0.059V = 1.04 V



Pile a concentrazione

La forma dell’equazione di Nernst suggerisce che si
potrebbe generare una differenza di potenziale anche per
una cella con E°_ =0, sfruttando semplicemente
differenze di concentrazione in una cella costituita da due
stessi elettrodi, nota come pila a concentrazione.

Consideriamo ad esempio la seguente cella in cui le due
semicelle sono entrambe costituite da una barra di Ag
immersa in una soluzione di Ag*

Ag(s) | Ag*(aq) (0,01M) || Ag*(aq) (1M) |Ag(s)
anodo(-) catodo(+)

Sperimentalmente si osserva una differenza di potenziale con la
semicella a concentrazione inferiore che funziona da anodo (polo
negativo). Le due semireazioni e la reazione di cella sono quindi:
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Applicazioni dell’'equazione di Nernst

Usando I'equazione di Nernst & possibile da misure di fem
di cella risalire alle concentrazioni di specie in soluzione.
Questo approccio & particolarmente utile quando si tratta
di determinare concentrazioni particolarmente basse,
come nel caso della misura del pH o della solubilita di

sali poco solubili.

Misure di pH

Supponiamo di avere una soluzione acquosa di cui si voglia
misurare il pH: a tale scopo si costruisce una cella
voltaica costituita da un elettrodo ad idrogeno in cui una
barra di platino € immersa nella soluzione di cui si vuole
misurare il pH e in cui gorgoglia H, gassoso ad 1
atmosfera ed un altro elettrodo il cui potenziale di
semicella sia noto, ad esempio l'elettrodo standard di
zinco.
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Zn(s)|Zn?*(aq) (1M)||H*(aq) ([H*] incognita)|H,(1atm) |P+(s)

Zn(s) = Zn%**(aq) (1M) + 2e-
2H*(aq) (x) + 2e- = H.(g) (1atm)

Zn(s) + 2H*(aq) (x) = Zn?*(aq) (1M) + H.(g) (1atm)

La fem di questa cella dipende dalle concentrazioni degli
ioni H* tramite |'equazione di Nernst

0,0592
Ecella — ESelln - 2 lOgQ

in cui
E,,=E% —E) =0,00-(-0,76)=0,76

_ [ZIIZ—I—]PHI ~ 1

Q

H] [T
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Si ha quindi

0,0592 1
E 2

=0,76— lo
cella 2 g [H+ ]2

;
= 0,76+ 29592 5 log[H*] = 0,76 —0,0592 - pH

2

Da cui si ricava 0.76_E
PH =

cella

0,0592

Elettrodo a vetro e pHmetro

Il potenziale dell’elettrodo a
vetro dipende dalla concentrazio-
ne di ioni idrogeno nella soluzio-
ne che si esamina. La differenza
di potenziale tra clettrodo a vetro
ed elettrodo di riferimento & con-
vertita in pH sul display.
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Lo stesso principio puo essere utilizzato per determinare
la concentrazione incognita di qualsiasi specie costruendo
una cella volatica in cui la specie in questione partecipa
alla semireazione di un elettrodo mentre l'altro elettrodo
e un elettrodo standard noto.

Esempio: Misurare la concentrazione di Ni** nella seguente cella
se la sua fem a 25°C e 0,34 V sapendo che E%;,,,,z,=-0,76V e
E%iz.ni=-0,23V
Zn(s) | Zn?*(aq) (1M) || Ni?*(aq)([Ni?*] incognita)|Ni(s)
Scriviamo le due semireazioni:
Zn(s) = Zn%**(aq) (1M) + 2e-
Ni%*(aq)(x) + 2e- — Ni(s)

Zn(s)+ Ni%*(aq)(x) & Zn?*(aq)(1M) + Ni(s)
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Determinazione del K,

Lo stesso principio permette di determinare la
concentrazione di uno ione implicato in un equilibrio di
solubilita in una opportuna soluzione satura del sale poco
solubile (in genere in acqua pura o in una soluzione a
concentrazione nota dell'altro ione) e da questa risalire
poi al K,;. Spesso di fa uso di pile di concentrazione che
semplificano I'equazione di Nernst.

Esempio - Determinare il K,. di AgCl sapendo che la fem della
seguente pila

Ag(s) | AgCI(s).CI-(1M) || Ag*(aq)(1M) | Ag(s)
e di 0,68V a 25°C.
La reazione di cella e
Ag*(aq)(1M) > Ag*(ag)(incogn.)

in cui Ag*(incogn.) e la concentrazione di ioni Ag* nella
soluzione satura di AgCl(s) contenente Cl- 1M.
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Calcolare la f.e.m. della cella:

Fe " (8x10M)|Fe™ (5x10~M) | MnO,(1M), H;O" (1M)[Mn™"(5x10°M)

(E°(MnO, /Mn™ ) = 1.51V; E*(Fe’ /Fe” = 0.77V)

Semireazione catodica:
MnO4 + Se- + 8H;0O — Mn®" + 12H,0 E°=1.51V

Semuireazione anodica;

Fe'™ — Fe™" +e- E°=.0.77V x5
MnOy + Se= + SH30  — Mn’ + 12H,0 E° =151V
SFe’™ & SFe™ + 5. E° =-0.77V
MnO,; + 5Fe”™ + SH;0° — Mn’ + 12H,0 + 5Fe’" E°=0.74

E =0.74 - 0.0591/5-10g(0.05)(0.005)*/(1)(0.08)°(1) = 0.81V
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Una cella a concentrazione e costituita da una semicella con un
elettrodo di Pt immerso in una soluzione 1M di HCI su cui viene
inviato H; alla pressione di 1 atm ed una semicella con un elettrodo di
Pt immerso in una soluzione 1M di acide formico (HCOOH) su cui
viene inviato H; alla pressione di 1 atm. Calcolare la costante
dell’acido formico (Ka) sapendo che f.e.m.=0.111V,

HCl catodo nid 2H;:0 + 2e- — H; + 2H,0
HCOOH anodo ox H, +2H,O0 — 3H3{:}++ 2e-
0.111=-0.0591/21og[H;07]*/1 [H;0]=1.32x10"M

HCOOH + H,O « HCOO + H;O

1
1.32x107 1.32%107  1.32x107
1-1.32x107 1.32x107%  1.32x10™

Ka=(1.32x107)%(1-1.32x107%) = 1.77x10™
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Calcolare la Kec a 298K per la reazione:
I, + HS + 2H,0 — 2I' + S + 2H:0"

(E5(IyT) = 0.54V; E°(S/H,S)= 0.14V)

E°=E°(I,T)- E°(5/H;S)=0.54-0.14 = 0.40

0.40 = 0.0591/2logKc Kec=3.4x10"

A

I, + 2e- 2T 2

[

S — S + 2e-
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La f.e.m. della seguente pila € pari a 0.236V a 25°C.

(-) (+)
(Ppp=1atm) Pt | pH =x || pH=0.1 | (Pgx=1atm) Pt

Calcolare 11 pH della soluzione anodica.

S1 tratta di una pila a concentrazione e la spontaneita del processo corrisponde alla reazione:

+ £
Hﬁaﬂcd{} + 2H catodo — ZH anodo + Hﬁcamdn

+72
05 H anodo + P,
AE = Ec'Ea: AE° - 0.059 ng [ ]q d H2catodo
2 [H ’ ]_mmdo P, H2amodo

IIAE°=0
0.236 = -O.OEQIGgM =-0.059 (- log [H+]cm.;,d,;, + log[H Janodo)

+
catodo

-4 = (pHcatccdﬂ = pHancdﬂ )

pHanodo= 4.1
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Celle Elettrochimiche: Batterie al Piombo

Una batteria al piombo da 12 V s1 compone di 6 celle
elettrolitiche di ca. 2 V I'una poste in serie?. Il catodo

& PbO,, pressato su di una griglia metallica, mentre

IIII

,. Y Elettrolita l'anodo €& Pb, e lelettrolita acido solforico. Le
Criglia di piombo I"-._I H,50,
it e S semireazioni sono schematizzabili come nel seguito:
spugnoso (anodo) \
Ciriglia di picimbao
riempita con
PO (catodo

Catodo: PbO,, + HSO, oy + 3 H* + 2 e — PbSO,, + 2 H,0,
Anodo: Pby, + HSO, oy — PbSO, + H' + 2 &
Reazione globale: PbO,, + Pb, + 2 HSO, 5y * 2 H" — PbSOy, + 2 HOy,

Fem =E°_,_, —E°,__, = 1.685—(-0.356) V=2.041V

2, Quando le batterie sono poste in serie, la f.e.m totale € somma delle f.e.m.
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Celle Elettrochimiche: Pile Alcaline

Sono le pia comuni pile primarie (1.e. non ricaricabili).
L'anodo s1 compone di polvere di Zn,, immobilizzata

in un gel a contatto con una soluzione concentrata di

Separatore
€ f j KOH (da cui l'aggettivo alcalina). Il catodo, separato
I / dall’'anodo da una membrana porosa, € costituito da
k) P
) i
; [ —=3 . . . . . .
| Catodo (Mt un miscela di MnO,, e grafite. La pila é sigillata in

&

--------- pin grafite)
16 BOSTTY

un contenitore di acciaio per evitare versamento di
KOH. Le semireazioni sono complesse, ma in prima

approssimazione schematizzabili come segue:

Catodo: 2 MHDE+E:I + 2 Hsz +2e — 2 MnD[DI—I]{El + 2 DH'Iacll

Anodo: Zng + 2 OH, — Zn(OH),, + 2 &

(ag)
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CELLA A COMBUSTIBILE IDROGENO-OSSIGENOQO

L

:Ina:;m 2 OH-(ag) Catodo:
,(g) + (ag) - 0,(g) + 2 H,0(g) +4 e
2H,0(g)+2¢e ~ 4 OH(ag)
H ) o o _._:__.
2@ - B
E/e#mdfd’. b‘-‘-‘ 02@)
materiale poroso
contenenti Ni P1

Elettrolita (soluzione
KOH, salf fusi, materiali

H:(@) + 20:(6) > HaO
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L'energia derivante dalla combustione di un

UscitadiHy |  |Uscita di Oy, H;O
._‘ k_.. composto (i.e. dalla sua reazione con ossigeno)
| pud essere trasformata in energia elettrica. Le

|
H, o | o

g : celle elettrochimiche che sfruttano questo
concetto usando come combustibile H, o CH,

— | r—

e l ngreso - sono dette celle a combustibile.
: Anodo Catodo ’

Mdermbrana reensa PEM

Non sono sistemi autoconsistenti, in quanto per funzionare necessitano un
continuo approvvigionamento di combustibile. Le prime a trovare diffusione
sono state le fuel cells a 1drogeno: ove H, é 1l combustibile, O, atmosferico &
l'ossidante. Anodo e catodo sono separati da una membrana polimerica
sottile permeabile ai protoni ma non agli elettroni (PEM, proton exchange
membrane) e funziona da ponte salino. Gli elettrodi sono tipicamente in

ografite. La cella a idrogeno lavora a 80 °C e hauna f.e.m. dica. 1 V.
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Il rame non dovrebbe sciogliersi in acidi forti, poiché E° ., +/Cu)

0.34 V. Infatti, Cu + HCl non da reazione.

Tuttavia:

a) Cu+ HNO, — Cu® & rapida

b) Cu+ H,S0, — Cu** & rapida a caldo
c) Cu + ana — Cu?” lentamente

Perche?
a) E°(HNO,/NOj =0.96 V a pH =1
NO;-+4 H* + 3e- —» NO + 2H,0

b) E°(H,SO,/H,S0,)=0.20 VapH =1 spontanea a T alta
SO,2 + 4 H* + 2 e — H,S0, + H,0O

HNO, e H,SO, contengono anioni ossidanti

c) E°(0,/H,0)=1.23 Vin ambiente acido
O,+4H* +4e —2H,0
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PILA CHIMICA
Energia chimica = energia elettrica

reazioni redox spontanee AGredox<0
ERede >0

ELETTROLISI

energia elettrica = energia chimica

reazioni redox non spontanee 46,,4,,>0
EOREde <0

redox



ELETTROLISI

Una cella elettrolitica e una cella nella quale una
corrente fa avvenire una reazione chimica che altrimenti
non avverrebbe in quanto non spontanea. Il processo che
avviene in una cella elettrolitica & detto elettrolisi.

L'elettrolisi ¢ un processo molto utile per la preparazione
di alcuni elementi fortemente riducenti difficilmente
ottenibili per via chimica, quali

Na* + e~ — Na(s) E%as/ng=-2.71V
Mgz+ + 23- —> Mg(S) EDMQZ+IMQ=_2#36V
AlP* + 3e- — Al(S) EDA|3+)’A|=-1 ,68V
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Una cella elettrolitica ¢ generalmente piu semplice di un
cella voltaica, in quanto:

- non & necessario far avvenire separatamente le due
semireazioni

- La polarita degli elettrodi ¢ imposta dalla sorgente
esterna di corrente elettrica

Possiamo distinguere due tipi di elettrolisi:
- elettrolisi di sali fusi

- elettrolisi di soluzioni acquose di sali
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Elettrolisi di sali fusi

L'elettrolisi di sali fusi & semplice da trattare perché le
possibili semireazioni sono solo quelle che coinvolgono i due ioni
che sostituiscono il sale. Consideriamo ad esempio una cella
elettrolitica per l'elettrolisi di NaCl fuso

Amperometro

_ | «—— Flettroni

N
Batteria
—
5\ \ )
E \=g s
Elettrodo L—C O Elettrodo di
di grafite Voltmetro grafite (inerte)
(inerte) g
— o o
|
NaCl fuso e
costituito da ioni
Na'e ioni CI°
Na* viene ridotto Cl viene ossidato
(Na™+ le" — Na) (2CI" -+ Cl, + 2

quindi, catodo uindi. anodo



Due elettrodi inerti, platino o grafite, sono immersi in una
soluzione di NaCl fuso (costituito da ioni Na* e Cl- liberi di
muoversi) e connessi ad un generatore di corrente elettrica
(batteria).

All'elettrodo connesso al polo positivo della batteria si ha la
semireazione di ossidazione del Cl-

c-(h - %Clz(g) + e @ ossidazione anodo
mentre all'elettrodo negativo si ha la riduzione dell'Na*
Na*(l) + e- = Na(s) —>| riduzione catodo

Le definizioni di anodo (elettrodo al quale avviene
I'ossidazione) e catodo (elettrodo al quale avviene la
riduzione) rimangono le stesse ma in una cella
elettrolitica le polarita sono invertite rispetto ad una
cella voltaica.
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La reazione globale che avviene nella cella elettrolitica é:
CI-() >  Cly(g) + e
Na*(l) + e- = Na(s)

Na*(l) + CI-(I) > Na(s) + % Cl.(g)

ed ha direzione opposta rispetto alla reazione spontanea.
Affinche tale elettrolisi possa avvenire, la differenza di
potenziale della batteria deve essere superiore (ed opposta)
alla fem della cella voltaica corrispondente alla reazione
spontanea, cioe:

3 Cly(g) + e= = CI() E%/c-=1.36V
NG(S) —> Nﬂ+(|) + e 'EoNa*mu=2.71V

Na*(l) + CI-(I) > Na(s) + & Cl,(g) E°,. ,=4.07V
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In realta i valori numerici suddetti si riferiscono a
condizioni standard con [Na*]=[Cl-]=1M in soluzione
acquosa e non a Na* e Cl- liquidi, per cui essi sono solo
una grossolana approssimazione.

Essi sarebbero i valori esatti in soluzione acquosa 1M di
NaCl, ma in questo caso la reazione catodica & diversa
come vedremo ora.
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Elettrolisi di soluzioni acquose

Nel caso di elettrolisi di soluzioni acquose di un sale disciolto
in acqua la situazione e complicata dal fatto che bisogna
considerare anche le possibili reazioni che coinvolgono, ad
entrambi gli elettrodi, |'acqua.

L'acqua puo dare sia una semireazione di riduzione
2H,O(]) + 2e- — H,(g) + 20H-(aq) E°,0/n2=-0,83V
che una di ossidazione

2H,O(l) = 0.(g) + 4H*(aq) + 4e- -E%,/0=-1,23V

Ricordiamo che in tabella & riportato solo la corrispondente
semireazione di riduzione

O.(g) + 4H*(aq) + 4e~ > 2H,0(l)  E%%;/20=+1,23V

Per valutare cosa succede agli elettrodi dobbiamo considerare
tutte le possibili semireazioni di riduzione al catodo e tutte le
possibili semireazioni di ossidazione all'anodo.



- Al catodo si osserva solo la riduzione delle specie col
potenziale di riduzione maggiore

- all'anodo si osserva solo |'ossidazione della specie col
potenziale di ossidazione maggiore (o equivalentemente
col potenziale di riduzione minore).

Tale considerazione puo essere applicata al caso di
soluzioni acquose di due piu sali.

Consideriamo ad esempio |'elettrolisi di una soluzione
acquosa di NaCl in cui le possibili specie coinvolte sono
Na*, ClI- e H,0.

Sia al catodo che all'anodo si possono avere due
semireazioni di riduzione o ossidazione
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Le possibili semireazioni di riduzione al catodo sono:

Na*(aq) + e= — Na(s) E%Na+/na=-2,71V

2H,0(l) + 2e- > H,(g) + 20H(aq) EOHao.fH

I'H,O ha potenziale di riduzione maggiore e sara quindi
I'idrogeno dell'acqua ad essere ridotto ad H, e non I'Na* a Na.

Le possibili semireazioni all'anodo sono:
Cl-(aq) > 3Cl,(g) + e ~E%,,q-=-1,36V
2H,0(I) = O,(g) + 4H*(aq) + 4e~ -E%;/20=-1,23V

In condizioni standard ci si aspetterebbe |'ossidazione
dell'ossigeno dell'acqua, ma la piccola differenza di potenziale
puo essere annullata da differenze di concentrazione (si applica
I'equazione di Nernst ai due elettrodi e si confrontano -E¢; -

e Eoz/h20)-
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In particolare e possibile dimostrare che per concentrazioni
elevate di Cl- avviene |'ossidazione del ClI- mentre per
concentrazioni diluite si ossida I'H,O come previsto sulla base
del confronto dei potenziali standard di riduzione.

Questo viene sfruttato industrialmente nel processo industriale
per la produzione di cloro e soda, infatti in tal caso si ha:

2H,0(l) + 2e- = Hy(g) + 20H(aq)
2Cl-(aq) = Clx(g) + 2e-

2H,0(I) + 2Cl~(aq) = Clx(g) + Hx(g) + 20H"(aq)

Poiché il catione presente ¢ Na*, dall'evaporazione della
soluzione catodica si ottiene idrossido di sodio NaOH.
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g

-

2H,0 +2e~ — H,(g) + 20H -
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Problema - Dati i seguenti potenziali di elettrodo
EOCUE*;CU=0,34V . EOHEO‘;Hg:—O,BBv . Eoszogz";so,;z':z,oj.v .
E%./120=1.23V , determinare quali sono i prodotti

dell’elettrolisi di una soluzione acquosa di solfato di rame
CuS0O, 1M:

A) Cu e 5,042 B) Cue O,

C) Hg e 52052_ D) HE = 02
Le possibili reazioni al catodo sono

Cu®*(aq) + 2e~ —> Cu(s) E%f*xc
2H,0(l) + 2e- = H,(g) + 20H(aq) E°,0,m,=-0.83V

e quindi poiché il potenziale di riduzione del rame & maggiore
si avra la riduzione del Cu®** a Cu,.

Le possibili reazioni all'anodo sono:
250,27 (aq) &> S;05* + 2e- -B%.0s%"/5044=-2.01

2H,0(1) > O(g) + 4H*(aq) + 4e- -E%%ude-1.23 D
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E quindi sara I'H,O (col potenziale di ossidazione maggiore) ad
essere ossidata ad O,.

I prodotti dell’'elettrolisi sono quindi Cu e O, per cui la
risposta giusta e la (B).

Stechiometria dell’'elettrolisi

I calcoli stechiometrici dell’elettrolisi sono basati sul
fatto che per produrre ad un elettrodo un numero di moli
di una sostanza pari al coefficiente stechiometrico nella
semireazione corrispondente, in cui sono in gioco n
elettroni, sono necessari n moli di elettroni e quindi una
carica di nF coulomb dove F & il numero di Faraday

(96500 C)

81



Faraday's Molar mass,
constant molar volume

Stoichiometry

Amount of
electricity ~ Moles of Moles of

electrons product

Mass or volume
of product
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Ad esempio, nel caso dell'NaCl fuso in cui le semireazioni
sono

Na*(l) + e- = Na(s) catodo
Cl-() > % Clx(g) + e- anodo

Il passaggio di una mole di elettroni cioe di 1 Faraday di
carica, produce una mole di sodio al catodo e mezza mole di
Cl, all'anodo.

La carica totale che passa nella cella puo essere calcolata
conoscendo la corrente / che e passata per un certo tempo #
dalla relazione:

Q=i-t

Nel SI se /é espresso in ampere (A) e 7 in secondi (s) si
ottiene direttamente la carica in coulomb (C).

Le moli di elettroni corrispondenti alla carica @ sono date da:

n, ——
el
F
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Problema - Nell'elettrolisi di una soluzione acquosa di KI la
semireazione anodica e

2I-(aq) > I,(g) + 2e-

Quanti grammi di I, sono prodotti quando una corrente di
8.52x10-3A fluisce nella soluzione per 10.0 minuti?

La carica totale che passa nella soluzione e
Q=i-t=852x10"Ax600s =5.11C

Le moli di elettroni sono
L 5.11C
? 96500 C/mol
Le moli di I, prodotte sono
1mol

moli I, =5.30x10*mol  x 2 —2.65x10 mol |
2mol :

—5.30x10 > mol

La massa di I, e

massa I, = moli I, x PM, = 2.65x10™ mol x 254il = 6.73x10g
mo
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Esercizio: Quanto tempo e necessario per produrre 3 grammi di Clyg per via

elettrolitica da una soluzione acquosa di NaCl fornendo una corrente di 12 A?

Per prima cosa calcoliamo le moli di Cl;:

mﬂll CIZ[Q} = ?{3)—9 -4 23x10 .

La reazione anodica & la seguente:

2Cl.

(o) —> Chgy +2€

Le moli di elettroni necessarie sono:

molie =2x423x10°=846x10°
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La carica associata agli elettroni e:

1:96500 =8.46x10°:q

Il tempo necessario &:

q=96500x8.46x107* =8164 C

q-Txt 1__3_8164

——=6803s
12
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Una soluzione salina contenente un metallo di PA = 112 é sotftoposta ad elettrolisi per 150
minuti con una corrente di 0.15 A. La massa di metallo depositato € 0.783 g.

Determinare 1l numero di ossidazione del metallo nel sale.

Dalle legg1 di Faraday si1 ha che:

O i-t 0154-(150-60)s 5

My = —=—= _ =14-10" eq
F F 96485C / eq
W w 0.783g ] .

Ny =——=—""= = =1.4-107da cui n,, =2
PE PA/n, 112g-eq™ /' n
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3) Usando una corrente di 3A calcolare quante ore occorrono per decomporre 36.0g d’acqua.
Le reazioni che avvengono sono:

Catodo H,O + 2¢" — 20H + H,
Anodo H>O — 1/20,+ 2H" + 2e-
N %
3600 -7
_Smo 368

-96500C / mole

O My - F_ 2nyyo - F_ PMy,,  18g/mole _ 3574/,

r: —
3600 -7 i i 3600 -7 3600-34
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Calcolare la quantita di elettricita necessaria per ottenere all’anodo. durante 1’elettrolisi, S0L di
Cl, misurati a condizioni normali.

Occorre sapere quanti equivalenti di Cl, s1 ottengono.
2CI — Clg + Je-

Una mole di Cl, a c.n. occupa 22.4 L, dato che gli elettroni scambiati sono 2 1l volume di un
equivalente e 22.4/2 =11.2L.

0 446
ey — —— — 4.¢ eq.
dee =175 b

4.46 sono 1 faraday necessart:

446" 1" 96485=43 " 10’ coulomb
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Per elettrolisi di una soluzione acquosa di K;SO4 wviene sviluppato Hy al catodo e O;
all'anodo. Caleolare 1 volumi di Hy € O, misurati a T = 25° ¢ P = 1520 torr. che si ottengono
clettrolizzando la soluzione per 1 ora con una corrente di 15 A,

C10 che avviene & I'elettrolisi dell'acqua (K2504 funge solo da elettrolita):

catodo (-) 2H2O + 2¢" — Hy + 20H
anodo (+)  6H20 —Os + 4e” +4H;07

II numero di equivalenti di idrogeno sara uguale al numero di equivalenti di ossigeno
sviluppati all'altro elettrodo.

Quindi:
-t 13A-(1-3600 154 -1h
n_, =n,_, =t s _ . 0.559eq
: - F 96485 Cleq 26.84-hieq
Inoltre n. g =2-ng & Mg =4-ng poiché gl elettroni scambiati al catodo e

all'anodo sono 2 ¢ 4 nspettivamente. D1 conseguenza le moli di H; saranno 1l doppio di
quelle di O,. anche 1l volume di H; sara due volte quello dell'O,.

55
2 -(0.082-298

Vip=—= =6.83 L = Vop=341L

9
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In un processo di cromatura la semireazione di riduzione (da bilanciare) &
2- +
CrhO;7 +H — Cr+H)O

Determinare per quante ore deve passare una corrente di 10A per avere la deposizione di 72¢g di
Cromo.

Cry077 + 4H™ + 12e- — 2Cr + TH,0

72
Neg = E-vﬁ:S.B'DS eq

-1
F

8.308 = % per questo t=80169 s =22.2h
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ORDINE DI SCARICA AGLI ELETTRODI

Le specie ioniche tendono a migrare verso gli
elettrodi di segno opposto: trasporto di corrente
Perche la corrente continui_a fluire si_devono pero
scaricare delle specie agli elettrodi

A meno di effetti di sovratensione, si riducono e si
ossidano le specie che richiedono il minor AE applicato

Catodo(-) Si riduce la specie ossidata presente con £
piu elevato (piu ossidante)

Anodo(+) Si ossida la specie ridotta presente con £
pit basso (pit riducente)
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POTENZIALE DI DECOMPOSIZIONE

affinche avvenga l'elettrolisi AE applicato deve superare
un potenziale minimo: e il potenziale della pila
cortcircuitata che si oppone ai processi di scarica:

E,=E*(anodo)-E-(catodo-)
E, - potenziale di decomposizione

NOTA: avvengono le reazioni che comportano E; minore
E*anodo (min E anodica) - E-catodo(maxE catodica)

93



PREPARAZIONE METALLI

Preparazione di Zn da soluzioni acquose di ZnSQO,
(acidificate con H,S0,) 60% della produzione di Zn

(-) Catodo di Zn (s) riduzione)
2H;0" *2e” <> Hy, + 2H,0
Zn** t2e” < Zn

E%s0v/m2=0V > E%p../z20=-0.76V
Quindi dovrebbe svilupparsi H,

Alta sovratensione di H, su Zn
(~ 1V)
Si_ha deposito di Zn

(+)Anodo di Pb(s) (ossidazione)

(uq}

6H,0, < O, )+ 4H O*
25042' — 528

Eo2 /H20=1-23V < Egp08-_/504--
=2.01V

Si ha sviluppo di 03
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ELETTROLISI DI SALI FUSI

Metalli fortemente riducenti dei primi gruppi (Na, K, Ca
Mg, etc.) non possono essere preparati per riduzione in
H,O. Si ridurrebbe H,O0!

Mg da MgCl, fuso (elettrolisi ~ 700°C)
(-) catodo acciaio Mg** +2e- & Mg

(+) anodo di grafite 2ClI- & Cl, +2e-
reazione totale MgCl, () Mg(l) + Cl.(g) E ~2.5V
E4 non calcolabile con tabella potenziali standard
(non ¢ in soluzione acquosal)

Mg si ottiene allo stato liquido
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LEIettroIisi NaCl (Celle a Diaframma)

salamoia
satura Cl, H, NaOH

@

anodo
(Ti/RuO,)

@ 2CF — Cl,+2e
® 2H* + 2e — H,

scomparto
anodico

scomparto
catodico

(=) catodo (Acciaio forato)
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Celle Cloro-Soda

2NaCl(aq) + 2H,0(l) — H,(g) + 2NaOH(aq) + Cl,(g) E°., =-2.19V

cella




Produzione Alluminio (Processo Hall-
Heroult)

« Elettrolisi di una miscela fusa di A|O, e Na,AlF, (criolite) a
1000C. La Criolite e il solvente.

ALO, — 2Al+320, AG*® = 1255 kJ/mol
ALO, +3/2C — 2Al +3/2C0, AG°=625 kJ/mol

Na,AIF; — 3 Na* + AlFg*
Anodidi [

rafite Contenitore
g | grafite () Al,O, + 4AIF;* — 3ALOF> +6F
Miscela fusa | | _
di ALO,e | | Bolle di CO,

Na AIF, AlL,O, + AIFg — 3 AIOF,

h*mm

(=) 4AIF>+12e — 4Al +6F
(®) 6 AIOF, +3C+24F —~ 3CO, +6AIFZ +12e
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LFiaffinazione del Rame

Il rame impuro proveniente da processi termici dei minerali dei giacimenti
e convertito a rame puro per elettrolisi di soluzioni di CuSO,.

()
E° (V) E° (V) ©
A_nndn 4 — Catodo + Fe
+ Fe dirame | : . dirame
| Impuro <l puro I\ Cu —
Cu —
Ag Fanghi
anodici D oo s
(Ag, Au, Pt)
H* 1) previene lidrolisi di Cu?*
Ag ¥ "=+ 080V 2) aumenta la conducibilita
(+)s Cu— Cu? +2e E°=+0.33V () Cu?* + 2 —> CuE®=+0.33V

LFe - FeZ*+2e E°= -040V Fe - Fe?*+2e E°= -0.40V
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- Elettrolisi dell’acqua pura

In acqua pura (in presenza di una piccola quantita di un sale inerte per facilitare

la conduzione di corrente) i prodotti dell’elettrolisi sono H, e O, gassosi.

Allanodo  2H,0, > O, + 4H.,, + 4e E-082V

Al catodo  2H,0

oy + 2e — Hz(g) + ZOH(

E=-042V

aq)

Reazione complessiva  2H,0y — 2H,,, + Oy, AE=-042-082=-124V
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