
Cella elettrochim
ica

U
na

cella
elettrochim

ica
è

un
dispositivo

nelquale
una

corrente
elettrica

è
prodotta

da
una

reazione
chim

ica
spontanea

oppure
è

usata
per

provocare
una

reazione
non

spontanea.
Cella galvanica (cella voltaica)
U

na cella galvanica o voltaica è una cella elettrochim
ica che usa una 

reazione chim
ica spontanea per generare una corrente elettrica.

Batteria elettrica
U

na batteria elettrica è un dispositivo costituito da un insiem
e di celle 

galvaniche
collegate in serie. 



Se si introduce un pezzo di zinco m
etallico in una soluzione acquosa di solfato di ram

e, si 
deposita uno strato di ram

e sulla superficie dello zinco e il colore azzurro della soluzione si 
riduce di intensità.

Avviene una reazione redox tra zinco m
etallico e gli ioni ram

e (II) in soluzione acquosa:

𝑍𝑛
𝑠
൅
𝐶𝑢

2+
𝑎𝑞

ื
𝑍𝑛

2+
𝑎𝑞

൅
𝐶𝑢

𝑠

La reazione può essere distinta in due sem
i-reazioni

Sem
i-reazione di ossidazione

𝑍𝑛
𝑠
ื

𝑍𝑛
2+

𝑎𝑞
൅
2𝑒

−

Sem
i-reazione di riduzione

𝐶𝑢
2+

𝑎𝑞
൅
2𝑒

−
ื

𝐶𝑢
𝑠



Si può realizzare un dispositivo (cella di Daniell) 
in grado di far avvenire le due sem

i-reazioni 
separatam

ente.

U
n com

ponente
m

etallico di zinco e uno di 
ram

e (elettrodi) collegati da un conduttore 
elettrico sono introdotti rispettivam

ente in una 
soluzione di solfato di zinco e in una soluzione 
di solfato di ram

e. 

Le due soluzioni sono separate da un setto 
poroso che consente il trasferim

ento di ioni.



N
ell͛elettrodo di ǌinco͕ detto anodo, avviene la sem

i-reazione di 
ossidazione

𝑍𝑛
𝑠
ื

𝑍𝑛
2+

𝑎𝑞
൅
2𝑒

−

N
ell͛elettrodo di ram

e͕ detto catodo, avviene la sem
i-reazione 

di riduzione.

𝐶𝑢
2+

𝑎𝑞
൅
2𝑒

−
ื

𝐶𝑢
𝑠

G
li eleƚƚƌŽni cedƵƚi all͛anŽdŽ dall͛ŽƐƐidaǌiŽne ƐŽnŽ ƚƌaƐfeƌiƚi al 

catodo tram
ite il conduttore elettrico.

N
ella soluzione si ha un flusso netto di cariche positive 

dall͛anŽdŽ ǀeƌƐŽ il caƚŽdŽ͘
Anodo

ossidazione
Catodo 
riduzione

𝑒
−

Circuito elettrico esterno



Cella galvanica (cella voltaica)

La cella di Daniellè un esem
pio di cella galvanica.

U
na cella galvanica o voltaica è una cella elettrochim

ica che 
usa una reazione chim

ica spontanea per generare una 
corrente elettrica.

•
La reazione si svolge in due regioni separate.

•
L͛ossidaǌione ha lƵogo nell͛elettrodo chiam

ato anodo͘

•
La ridƵǌione ha lƵogo nell͛elettrodo chiam

ato catodo͘

•
Gli elettroni liberati nella͛nodo si trasferiscono tram

ite Ƶn 
circuito esterno al catodo.

•
Il circuito elettrico è chiuso dagli ioni che trasportano la 
corrente elettrica attraverso la soluzione.

Anodo (ossidazione) indicato con segno -
Catodo (riduzione) indicato con segno +



Ponte salino

N
ella

cella
diDaniellla

soluzione
anodica

e
quella

catodica
sono

in
contatto

tram
ite

un
setto

poroso,
si

ha
quindi

una
parziale

m
iscelazione

delle
due

soluzioni.

La m
iscelazione di ioni diversi può alterare il voltaggio della cella, 

spesso questo fenom
eno non è desiderato.

Per im
pedire la m

iscelazione e m
antenere il contatto elettrico 

indispensabile per chiudere il circuito si utilizza un ponte salino.



U
n ponte salino è costituito da un gel

condensato in un tubo a U
 che contiene una 

soluzione concentrata di un sale.

Il ponte salino consente il passaggio di ioni 
chiudendo il circuito elettrico.

Gli ionidi cui è costituito sono scelti in m
odo 

da non interferire con il funzionam
ento 

della cella
(es. KCl).



Diagram
m

a di cella

La struttura di una cella è indicata in m
odo sim

bolico m
ediante il 

diagram
m

a di cella.

In un diagram
m

a di cella, le fasi sono separate da una barra verticale. 
Gli elettrodi sono collocati alle estrem

ità.

N
el caso della cella di Daniell, il diagram

m
a di cella è il seguente:

𝑍𝑛
𝑠

𝑍𝑛
2+

𝑎𝑞
𝐶𝑢

2+
𝑎𝑞

|𝐶𝑢
𝑠

N
el caso in cui le due sem

i-celle siano collegate m
ediante un ponte 

salino, questo è indicato con una doppia barra verticale.

𝑍𝑛
𝑠
|𝑍𝑛

2+
𝑎𝑞

||𝐶𝑢
2+

𝑎𝑞
|𝐶𝑢

𝑠



Il com
ponente m

etallico di Ƶn elettrodo inerte si indica all͛estrem
ità͘

𝐻
+
𝑎𝑞

|𝐻
2
𝑔
|𝑃𝑡

𝑠

𝑃𝑡
𝑠
|𝐻

2
𝑔
|𝐻

+
𝑎𝑞

N
el caso in cui la specie ossidata e quella ridotta si trovino nella stessa 

soluzione, queste sono separate da una virgola

𝐹𝑒
3+

𝑎𝑞
,𝐹𝑒

2+
𝑎𝑞

|𝑃𝑡
𝑠

𝑃𝑡
𝑠
|𝐹𝑒

2+
𝑎𝑞

,𝐹𝑒
3+

𝑎𝑞

Si può indicare la concentrazione delle diverse specie in soluzione

𝑍𝑛
𝑠

𝑍𝑛
2+

1
𝑀

𝐶𝑢
2+

1
𝑀

|𝐶𝑢
𝑠



Ad ogni diagram
m

a di cella corrisponde un verso convenzionale della reazione di cella.

A sinistra
è collocato convenzionalm

ente l͛anŽdŽ ;ƌeaǌiŽne di ŽƐƐidaǌiŽneͿ͘

A destra
è collocato convenzionalm

ente il catodo (reazione di riduzione).

Se il potenziale di cella è positivo, il verso convenzionale corrisponde a quello reale. In caso 
contrario è opposto.

𝑍𝑛
𝑠
|𝑍𝑛

2+
𝑎𝑞

||𝐶𝑢
2+

𝑎𝑞
|𝐶𝑢

𝑠

𝑆𝑖𝑛𝑖𝑠𝑡𝑟𝑎
𝑆

𝐷
𝑒𝑠𝑡𝑟𝑎

𝐷
𝑍𝑛

𝑠
ื

𝑍𝑛
2+

𝑎𝑞
൅
2𝑒

−
𝐶𝑢

2+
𝑎𝑞

൅
2𝑒

−
ื

𝐶𝑢
𝑠

𝑜𝑠𝑠𝑖𝑑𝑎𝑧𝑖𝑜𝑛𝑒
𝑟𝑖𝑑𝑢𝑧𝑖𝑜𝑛𝑒

𝑅𝑒𝑎𝑧𝑖𝑜𝑛𝑒
𝑐𝑜𝑚

𝑝𝑙𝑒𝑠𝑠𝑖𝑣𝑎
𝐷
൅
𝑆
:

𝑍𝑛
𝑠
൅
𝐶𝑢

2+
𝑎𝑞

ื
𝑍𝑛

2+
𝑎𝑞

൅
𝐶𝑢

𝑠
𝑬
𝒄𝒆𝒍𝒍 ൌ

൅
𝟏
𝑽

⇒
∆𝑮

൏
𝟎

𝑖𝑙𝑣𝑒𝑟𝑠𝑜
è
𝑞𝑢𝑒𝑙𝑙𝑜

𝑟𝑒𝑎𝑙𝑒



Zn(sͿൟZn
2+(aq)Œ

Cu
2+(aqͿ ൟCƵ;s)

I com
ponenti del com

partim
ento 

anodico
vengono scritti a sinistra.

I com
ponentidel com

partim
ento

catodico
vengono

scrittia destra.

U
na linea

verticale
rappresenta

una 
separazione

di fase
tra

icom
ponenti

di un sem
ielem

ento.

U
na doppia linea verticale indica la 

separazione fisica tra i due sem
ielem

enti.

I com
ponenti di ogni sem

ielem
ento

vengono scritti nello stesso 
ordine con cui vengono scritti nelle sem

ireazioni.

Se necessario, si scrivono tra parentesi le concentrazioni dei 
com

ponenti in soluzione (se le concentrazioni non sono indicate si 
assum

e che siano 1 M
).

Diagram
m

a di cella 



Elettrodi inerti
N

on tutte le reazioni elettrodiche com
prendono un conduttore solido com

e reagente o 
com

e prodotto.

G
li elettrodi possono essere sem

plicem
ente dei conduttori che accettando o cedendo 

elettroni consento lo svolgim
ento delle sem

i-reazioni redox.

Gli elettrodi inerti più com
uni sono costituiti da barrette di grafite o sono di platino 

(conducono elettroni entro e fuori la cella m
a non prendono parte alle sem

i-reazioni).

La riduzione di ioni di idrogeno in soluzione acquosa può essere fatta avvenire su un 
elettrodo m

etallico.

2𝐻
+
𝑎𝑞

൅
2𝑒

−
ื

2𝐻
2
𝑔



Sem
ireazione

di ossidazione
2I -(aq) →

 I2 (s) + 2e
-

Sem
ireazione

di riduzione
M

nO
4 -(aq) + 8H

+(aq) + 5e
-ї

 M
n

2+(aq) + 4H
2 O

(l)

Reazione
com

pleta
di cella

2M
nO

4 -(aq) + 16H
+(aq) + 10I -(aqͿ  ї

  ϮM
n

2+(aq) + 5I2 (s) + 8H
2 O

(l)

grafite
ൟ I -(aqͿൟI2 (s)Œ

M
nO

4 -(aq), H
+(aq), M

n
2+(aqͿ ൟgrafite

Si specifica l͛elettrodo inerte͘

I com
ponenti nella stessa fase sono 

separati da una virgola.

Cella con elettrodi inerti



Lavoro elettrico
U

n
lavoro

elettrico
com

pito
da

una
carica

elettrica
è

uguale
alla

carica
della

particella
m

oltiplicata
per

la
differenza

dipotenziale
tra

la
posizione

finale
e

quella
iniziale

della
carica.

𝑤
௘
ൌ
𝑞
௘ ∆𝑉

𝑞
௘ :𝑐𝑎𝑟𝑖𝑐𝑎

𝑒𝑙𝑒𝑡𝑡𝑟𝑖𝑐𝑎
𝑖𝑛
𝑐𝑜𝑢𝑙𝑜𝑚

𝑏,𝐶
∆𝑉:𝑑𝑖𝑓𝑓𝑒𝑟𝑒𝑛𝑧𝑎

𝑑𝑖𝑝𝑜𝑡𝑒𝑛𝑧𝑖𝑎𝑙𝑒
𝑖𝑛
𝑣𝑜𝑙𝑡,𝑉

N
el caso del trasferim

ento di elettroni, il lavoro è

𝑤
௘
ൌ
െ
𝑒𝑁

௘ ∆𝑉
𝑒:𝑐𝑎𝑟𝑖𝑐𝑎

𝑑𝑖𝑢𝑛
𝑒𝑙𝑒𝑡𝑡𝑟𝑜𝑛𝑒,𝐶

𝑁
௘ :𝑛𝑢𝑚

𝑒𝑟𝑜
𝑑𝑖𝑒𝑙𝑒𝑡𝑡𝑟𝑜𝑛𝑖,𝑎𝑑𝑖𝑚

𝑒𝑛𝑠𝑖𝑜𝑛𝑎𝑡𝑜



Costante di Faraday

𝑤
௘
ൌ
െ
𝑒𝑁

௘ ∆𝑉
Il num

ero di elettroni 𝑁
௘

nel lavoro elettrico è esprim
ibile im

piegando il num
ero di 

m
oli 𝑛

e la costante di Avogadro 𝑁
𝐴 .

𝑁
௘
ൌ
𝑛𝑁

𝐴

𝑛:𝑛𝑢𝑚
𝑒𝑟𝑜

𝑑𝑖𝑚
𝑜𝑙𝑖𝑑𝑖𝑒𝑙𝑒𝑡𝑡𝑟𝑜𝑛𝑖,𝑚

𝑜𝑙
𝑁
𝐴 :𝑐𝑜𝑠𝑡𝑎𝑛𝑡𝑒

𝑑𝑖𝐴𝑣𝑜𝑔𝑎𝑑𝑟𝑜,𝑚
𝑜𝑙 −

1

𝑤
௘
ൌ
െ
𝑛𝑒𝑁

𝐴 ∆𝑉

L͛espressione precedente è di norm
a scritta Ƶsando la costante di Faraday: 

𝐹
ൌ
𝑒𝑁

𝐴
ൌ
96485,33

𝐶
𝑚
𝑜𝑙 −

1

𝒘
𝒆
ൌ
െ
𝒏𝑭∆𝑽

𝑛:𝑛𝑢𝑚
𝑒𝑟𝑜

𝑑𝑖𝑚
𝑜𝑙𝑖𝑑𝑖𝑒𝑙𝑒𝑡𝑡𝑟𝑜𝑛𝑖𝑡𝑟𝑎𝑠𝑓𝑒𝑟𝑖𝑡𝑖,𝑚

𝑜𝑙



Lavoro di una cella elettrolitica

In un sistem
a a pressione e tem

peratura costante 

𝑤
𝑎௠

𝑏
ൌ
െ
𝑤
௘௫௧௥𝑎

൑
െ
∆𝐺

𝑚
𝑎𝑥

𝑤
𝑎௠

𝑏
ൌ
െ
∆𝐺

ሺ𝑝𝑟𝑜𝑐𝑒𝑠𝑠𝑜
𝑟𝑒𝑣𝑒𝑠𝑖𝑏𝑖𝑙𝑒ሻ

In una cella elettrolitica, il lavoro extra è il lavoro elettrico 𝑤
௘௫௧௥𝑎

ൌ
𝑤
௘

𝑤
𝑎௠

𝑏
ൌ
െ
𝑤
௘
൑
െ
∆𝐺

e
𝑚
𝑎𝑥

𝑤
𝑎௠

𝑏
ൌ
െ
𝑤
௘,௥௘௩ ൌ

െ
∆𝐺

Poiché 𝑤
௘
ൌ
െ
𝑛𝐹∆𝑉

െ
𝑤
௘ ൌ

𝒏𝑭∆𝑽
൑
െ
∆𝑮

𝑒
𝑚
𝑎𝑥

𝑤
𝑎௠

𝑏
ൌ
െ
𝑤
௘,௥௘௩

ൌ
𝒏𝑭∆𝑽

𝒓𝒆𝒗 ൌ
െ
∆𝑮



In una cella elettrolitica operante a pressione e tem
peratura costante

𝑤
𝑎௠

𝑏
ൌ
െ
𝑤
௘
ൌ
𝑛𝐹∆𝑉

൑
െ
∆𝐺

La m
assim

a quantità di lavoro ottenibile è quando la cella opera in m
odo 

reversibile.

𝑚
𝑎𝑥

𝑤
𝑎௠

𝑏
ൌ
𝑛𝐹∆𝑉௥௘௩ ൌ

െ
∆𝐺

La differenza di potenziale associata a una cella galvanica che opera in 
m

odo reversibile
è detta potenziale di cella.

∆𝐺
ൌ
െ
𝑛𝐹∆𝑉௥௘௩ ൌ

െ
𝑛𝐹𝐸

𝑐௘௟௟

Il potenziale di cella è indicato anche con il term
ine forza elettrom

otrice 
(fem

).



Equilibrio e processi reversibili

𝑝𝑟𝑜𝑐𝑒𝑠𝑠𝑜
𝑟𝑒𝑣𝑒𝑟𝑠𝑖𝑏𝑖𝑙𝑒

฻
∆𝐺

ൌ
െ
𝑛𝐹𝐸

𝑐௘௟௟

U
na

cella
è

in
equilibrio

quando
ilsuo

potenziale
dicella

è
bilanciato

da
un

generatore
esterno

dipotenziale
elettrico.

Durante un processo reversibile, la differenza tra il potenziale di cella e quello esterno 
applicato è infinitesim

a, com
e conseguenza anche la corrente è infinitesim

a.

Potenziale di cella e spontaneità di una reazione

Il valore del potenziale di cella può essere adottato com
e criterio per definire la spontaneità 

della reaǌione che aǀǀiene all͛interno della cella͘

𝐸
𝑐௘௟௟ ൐

0
∆𝐺

൏
0

⇒
𝑙𝑎
𝑟𝑒𝑎𝑧𝑖𝑜𝑛𝑒

è
𝑠𝑝𝑜𝑛𝑡𝑎𝑛𝑒𝑎

𝐸
𝑐௘௟௟ ൏

0
∆𝐺

൐
0

⇒
è
𝑠𝑝𝑜𝑛𝑡𝑎𝑛𝑒𝑎

𝑙𝑎
𝑟𝑒𝑎𝑧𝑖𝑜𝑛𝑒

𝑖𝑛𝑣𝑒𝑟𝑠𝑎
𝐸
𝑐௘௟௟ ൌ

0
∆𝐺

ൌ
0

⇒
𝑙𝑎
𝑟𝑒𝑎𝑧𝑖𝑜𝑛𝑒

è
𝑖𝑛
𝑒𝑞𝑢𝑖𝑙𝑖𝑏𝑟𝑖𝑜



Potenziale di cella standard
Il potenziale di cella standard 𝐸

𝑐௘௟௟ ௢
è per definizione

∆𝐺
௢
ൌ
െ
𝑛𝐹𝐸

𝑐௘௟௟ ௢

∆𝐺
௢

è
l͛energia

libera
standard

di
reazione

di
Gibbs,

cioè
la

differenza
tra

le
energie

libere
deiprodottie

quelle
deireagenti

presinelloro
stato

standard
alla

stessa
tem

peratura
delsistem

a.

∆𝐺
௢
ൌ

෍௞=
1

𝐶

𝑛
௞
෨𝐺௞

௢



∆𝑮
𝒐

e 𝑬
𝒄𝒆𝒍𝒍 𝒐

hanno dei valori caratteristici della reazione e dipendono solo dalla tem
peratura.

∆𝐆
e 𝐄

𝐜𝐞𝐥𝐥 cam
biano con l͛aǀanǌam

enƚo della reaǌione e Ɛono nƵlli all͛eqƵilibrio͘

∆𝑮
𝒐

e ∆𝑮
dipendono da com

e è bilanciata la reazione. Se si raddoppiano i coefficienti, 
raddoppiano i loro valori.

෍௞=
1

𝐶

𝜈
௞ 𝐴

௞
ൌ
0

𝑛
௞ ௥
ൌ
𝜈
௞
ൈ
1
𝑚
𝑜𝑙

⇒
∆𝐺

ൌ
෍௞=

1

𝐶

𝑛
௞ ௥
෨𝐺௞

∆𝐺
௢
ൌ

෍௞=
1

𝐶

𝑛
௞ ௥
෨𝐺௞

௢

2
ൈ
෍௞=

1

𝐶

𝜈
௞ 𝐴

௞
ൌ
0

2𝑛
௞ ௥
ൌ
2𝜈

௞
ൈ
1
𝑚
𝑜𝑙

⇒
2∆𝐺

ൌ
෍௞=

1

𝐶

2𝑛
௞ ௥
෨𝐺௞

2∆𝐺
௢
ൌ

෍௞=
1

𝐶

2𝑛
௞ ௥
෨𝐺௞

௢

𝑬
𝒄𝒆𝒍𝒍 𝒐

e 𝑬
𝒄𝒆𝒍𝒍 non dipendono da com

e è bilanciata la reazione

𝐸
𝑐௘௟௟ ൌ

െ
∆𝐺𝑛𝐹

ൌ
െ
𝟐∆𝐺
𝟐𝑛𝐹

𝐸
𝑐௘௟௟ ௢

ൌ
െ
∆𝐺

௢

𝑛𝐹
ൌ
െ
𝟐∆𝐺

௢

𝟐𝑛𝐹



Elettrodo standard di riferim
ento

U
n potenziale standard di cella può essere visto com

e la differenza tra i potenziali 
standard di due elettrodi.

𝐸
𝑐௘௟௟ ௢

ൌ
𝐸
𝐷
௢
െ
𝐸
𝑆 ௢

Poiché si possono m
isurare solo le differenze di potenziale, per attribuire valori 

confrontabili ai singoli potenziali è necessario adottare per tutti un m
edesim

o elettrodo 
di riferim

ento.

𝐸
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ൌ
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𝐸
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𝐸
𝐷
௢
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𝐸
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Il valore del potenziale standard di riferim
ento può essere assunto per sem

plicità uguale 
a zero.

Si è ƉƌeƐŽ cŽm
e ƌifeƌim

enƚŽ il ƉŽƚenǌiale Ɛƚandaƌd dell͛eleƚƚƌŽdŽ d͛idƌŽgenŽ ƉŽnendŽlŽ 
arbitrariam

ente uguale a zero a tutte le tem
perature.



Elettrodo standard a idrogeno (SHE)

In condizione standard (pressione di un bar e attività di 𝑯
+unitaria)

2𝐻
+
𝑎𝑞

൅
2𝑒

−
ื

𝐻
2
𝑔

𝐸
௢
ൌ
0

𝐸
௢

Τ
𝐻
+
𝐻
2
ൌ
0

𝑎
𝑞𝑢𝑎𝑙𝑠𝑖𝑎𝑠𝑖𝑡𝑒𝑚

𝑝𝑒𝑟𝑎𝑡𝑢𝑟𝑎

Ilterm
ine elettrodo a idrogeno si riferisce 

all͛inƚeƌŽ diƐƉŽƐiƚiǀŽ neceƐƐaƌiŽ Ɖeƌ faƌ 
avvenire riduzione.

U
n elettrodo d͛idrogeno è il com

partim
ento 

doǀe l͛idrogeno gassoso gorgoglia in Ƶna 
soluzione acida a contatto con conduttore 
m

etallico, di solito di platino spugnoso.

𝐻
2
g,1

bar



Potenziale standard (di riduzione)

Il
potenziale

standard
di

una
coppia

redox
coincide

con
il

potenziale
standard

di
una

cella
nella

quale
la

coppia
redox

costituisce
l͛eleƚƚƌŽdŽ

destro
del

diagram
m

a
dicella

e
l͛eleƚƚƌŽdŽ

a
idrogeno

costituisce
quello

sinistro.

Ad esem
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Potenziali standard (di riduzione)

Se il potenziale standard di una coppia redox è 
positivo, la reazione redox in condizioni standard 
avviene nel verso della riduzione.

Se il potenziale standard è negativo, la reazione redox 
in condizioni standard avviene nel verso della 
ossidazione.

Più il potenziale standard è positivo, più è elevato il 
potere ossidante del m

em
bro ossidante dalla coppia 

redox, cioè è più probabile che il m
em

bro subisca 
una riduzione.

In condizioni di 
stato standard

In condizioni di 
stato standard



Sem
ireazione di  riduzione 

E
° (volt) 

Li +(aq)   + e
-    �

    Li(s)  
-3,045 

K
+(aq)   +  e

-    �
    K

(s)  
-2,925 

B
a

++(aq)   +  2e
-    �

    B
a

(s)  
-2,906 

C
a

++(aq)   +  2e
-    �

    C
a

(s)  
-2,869 

N
a

+(aq)   +  e
-    �

    N
a

(s)  
-2,711 

M
g

++(aq)   +  2e
-    �

    M
g

(s)  
-2,375 

A
l +++(aq)   +  3e

-    �
    A

l(s)  
-1,660 

M
n

++(aq)   +  2e
-    �

    M
n

(s)  
-1,180 

C
r ++(aq)   +  2e

-    �
    C

r(s)  
-0,910 

Zn
++(aq)   +  2e

-    �
    Zn

(s)  
-0,763 

C
r +++(aq)   +  3e

-    �
    C

r(s)  
-0,740 

Fe
++(aq)   +  2e

-    �
    Fe

(s)  
-0,440 

C
d

++(aq)   +  2e
-    �

    C
d

(s)  
-0,403 

PbSO
4(s)   +  2e

-    �
    Pb

(s)   +  SO
4 - -(aq)  

-0,356 
C

o
++(aq)   +  2e

-    �
    C

o
(s)  

-0,280 
N

i ++(aq)   +  2e
-    �

    N
i(s)  

-0,250 
Sn

++(aq)   +  2e
-    �

    Sn
(s)  

-0,140 
Pb

++(aq)   +  2e
-    �

    Pb
(s)  

-0,126 
2H

+(aq)   +  2e
-    �

    H
2(g)  

  0.000 
Sn

++++(aq)   +  2e
-    �

    Sn
++(aq)  

+0,150 
SO

4 2-(aq)   +  4H
+  +  2e

-    �
    H

2 SO
3(l)   +  H

2 O
 

+0,172 
C

u
++(aq)   +  2e

-    �
    C

u
(s)  

+0,337 
O

2(g)   +  2H
2 O

  +  4e
-    �

    4O
H

-(aq)  
+0,401 

C
u

+(aq)   +  e
-    �

    C
u

(s)  
+0,521 

 

PO
TEN

ZIALI  STAN
DARD



I2(s)   +  2e
-    �

    2I -(aq)  
+0,535 

O
2(g)   +  2H

+(aq)   +  2e
-    �

    H
2 O

2(l)  
+0,682 

Fe
+++(aq)   +  e

-    �
    Fe

++(aq)  
+0,771 

A
g

+(aq)   +  e
-    �

    A
g

(s)  
+0,799 

H
g

++(aq)   +  2e
-    �

    H
g

(s)  
+0,855 

N
O

3 -(aq)   +  4H
+  +  3e

-    �
    N

O
(g)  + 2H

2 O
 

+0,960 
A

uC
l4 -(aq)   +  3e

-    �
    A

u
(s)   +  4C

l -(aq) 
+1,001 

B
r2(l)   +  2e

-    �
    2B

r -(aq)  
+1,065 

Pt ++(aq)   +  2e
-    �

    Pt(s)  
+1,200 

O
2(g)   +  4H

+  +  4e
-    �

    2H
2 O

(l) 
+1,229 

C
r2 O

7 --(aq)   +  14H
+  +  6e

-   �
   2C

r +++(aq)   +  7H
2 O

 
+1,330 

C
l2(g)   +  2e

-    �
    2C

l -(aq) 
+1,360 

PbO
2(s)   +  4H

+  +  2e
-    �

    Pb
++(aq)   +  2H

2 O
 

+1,455 
A

u
+++(aq)   +  3e

-    �
    A

u
(s)  

+1,500 
M

nO
4 -(aq)   +  8H

+  +  5e
-    �

    M
n

++(aq)   +  4H
2 O

 
+1,510 

H
2 O

2(l)   +  2H
+  +  2e

-    �
    2 H

2 O
(l) 

+1,770 
F

2(g)   +  2e
-    �

    2F
-(aq)  

+2,870 

 



Potenziali standard (di riduzione)
I valori più negativi si collocano nel blocco s, quelli più positivi in prossim

ità 
del fluoro.

Alto potere riducente
(si ossidano facilm

ente)
𝐸
௢< 0

Alto potere ossidante
(si riducono facilm

ente)
𝐸
௢
൐

0



Equazione di N
ernst

U
tiliǌǌando la ǀariaǌione dell͛energia libera di Gibbs della reaǌione di cella si pƵò ottenere 

l͛espressione del potenǌiale di cella in fƵnǌione della com
posiǌione delle specie reagenti͘ 

La variazione di energia libera di Gibbs, adottando la convenzione m
olare, è
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∆𝐺
௥
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∆𝐺

௥ ௢
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𝑜𝑙 −
1

Introducendo i potenziali di cella si ha
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ൌ
െ
∆𝐺

௥ ௢

𝑛
௥ 𝐹

dove 𝒏
𝒓

è adim
ensionato e corrisponde num

ericam
ente alle m

oli di elettroni trasferite 𝑛

𝑛
ൌ
𝑛
௥
ൈ
1
𝑚
𝑜𝑙



Si ha quindi che

െ
∆𝐺

௥

𝑛
௥ 𝐹

ൌ
െ
∆𝐺

௥ ௢

𝑛
௥ 𝐹

െ
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𝑛
௥ 𝐹

𝑙𝑛𝑄

𝑬
𝒄𝒆𝒍𝒍 ൌ

𝑬
𝒄𝒆𝒍𝒍 𝒐

െ
𝑹
𝑻

𝒏
𝒓 𝑭

𝒍𝒏𝑸
ሺ𝒆𝒒𝒖𝒂𝒛𝒊𝒐𝒏𝒆

𝒅𝒊𝑵
𝒆𝒓𝒏𝒔𝒕ሻ

All͛eqƵilibrio 
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In logaritm
i decim

ali͕ l͛eqƵaǌione di N
ernstdiventa

𝑬
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𝑍𝑛
𝑠
൅
𝐶𝑢

2+
𝑎𝑞

ื
𝑍𝑛

2+
𝑎𝑞

൅
𝐶𝑢

𝑠

𝐸
𝑐௘௟௟ ൌ

𝐸
𝑐௘௟௟ ௢

െ
𝑅𝑇𝑙𝑛10
𝑛
௥

𝑙𝑜𝑔
10 𝑄

𝑄
ൌ
𝑎
𝑍௡

మశ

𝑎
𝐶௨

మశ
ൌ

𝑍𝑛
2+

𝐶𝑢
2+

𝐸𝑐௘௟௟ (V)

𝑬
𝒄𝒆𝒍𝒍 𝒐=1,10 V

𝑬
𝒄𝒆𝒍𝒍 ൐

𝑬
𝒄𝒆𝒍𝒍 𝒐

𝑬
𝒄𝒆𝒍𝒍 ൌ

𝑬
𝒄𝒆𝒍𝒍 𝒐

𝑬
𝒄𝒆𝒍𝒍 ൏

𝑬
𝒄𝒆𝒍𝒍 𝒐

𝑬
𝒄𝒆𝒍𝒍 ൌ

𝟎
ൌ
𝑬
𝒄𝒆𝒍𝒍 𝒐



Costante di equilibrio e potenziali standard

La costante di equilibrio di una reazione è ottenibile dal potenziale di cella standard
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Poiché
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è
ottenibile

daipotenzialistandard,questo
consente

di
calcolare

qualsiasi
costante

di
equilibrio

esprim
ibile

in
due

sem
i-

reazioni.

La costante di equilibrio aum
enta esponenzialm

ente
con il potenziale di cella 

standard
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Celle a concentrazione
U

na soluzione concentrata e una soluzione diluita poste in contatto si m
iscelano 

spontaneam
ente fino a eguagliare le concentrazioni.

Se le soluzioni sono poste in due sem
i-celle di una cella galvanica, la loro differenza di 

energia libera produce un lavoro elettrico fino ad eguagliare le concentrazioni.
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Il potenziale di cella dipende unicam
ente dalle concentrazioni, quando sono uguali si annulla.



ȴE
> 0 finché le concentrazioni nelle due sem

icelle
sono diverse.

Q
uando le due concentrazioni diventano uguali, la cella non può più com

piere lavoro
.

𝐸
𝑐௘௟௟

൐
0



Elettrolisi
L͛elettrolisi è Ƶn processo in cƵi si fanno avvenire della reazioni chim

iche 
fornendo energia elettrica.
Celle elettrolitiche
U

na cella elettrolitica è una cella elettrochim
ica nella quale ha luogo 

l͛elettrolisi͘ 
L͛eleƚƚroliƚa è di norm

a Ƶno solo e le concenƚraǌione e le pressioni sono 
lontane dallo stato standard.



Celle
elettrolitiche

Applicando
ad

un
elettrolita

AX
dissociato

nei
propri

ioni
una

corrente
elettrica

continua,è
possibile

far
avvenire

reazionichim
iche

non
spontanee

con
trasform

azione
dienergia

elettrica
in

energia
chim

ica.

La convenzione sul segno degli elettrodi è 
opposta a quella delle celle galvaniche.

Anodo (ossidazione) indicato con segno +
Catodo (riduzione) indicato con segno -

ossidazione anodica

𝑋
−
𝑎𝑞

ื
𝑋
𝑎𝑞

൅
𝑒
−

riduzione catodica

𝐴
+
𝑎𝑞

൅
𝑒
−
ื

𝐴
𝑎𝑞



Celle elettrolitiche

In una cella elettrolitica, com
e in una cella voltaica, l͛ŽƐƐidaǌiŽne 

aǀǀiene all͛anŽdŽ e la ƌidƵǌiŽne aǀǀiene al caƚŽdŽ͘

U
na sorgente esterna fornisce elettroni al catodo che è  negativo, e li 

rim
uove dall͛anŽdŽ che è ƉŽƐiƚiǀŽ. Gli elettroni fluiscono dal catodo 

alla͛nodo͘



La reazione stagno-ram
e -cella voltaica e  cella elettroliticaPolarità

Catodo negativo
Anodo positivo

Polarità
Catodo positivo
Anodo negativo

Cella galvanica
Cella voltaica

Cella elettrolitica



Elettrolisidell͛acqƵa

Per
avere

una
reazione

in
direzione

opposta
a

quella
in

cui
è

spontanea
è

necessario
fornire

una
differenza

di
potenziale

m
aggiore

a
quella

derivante
dalla

reazione
inversa.

N
el caso dell͛elettrolisi della͛cqƵa
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La reazione non è spontanea 𝐸
𝑐௘௟௟ ൏

0
, la reazione spontanea è quella inversa
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ൌ
7
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L͛elettrolisi richiede  Ƶn generatore elettrico che applichi Ƶna differenǌa di 
potenziale m

aggiore di 1,23 V. 

L͛ƵlƚeƌiŽƌe diffeƌenǌa di ƉŽƚenǌiale ƌiƐƉeƚƚŽ al ƉŽƚenǌiale di cella è deƚƚa ƐŽǀƌa-
potenziale o sovratensione.
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Elettrolisidell͛acqƵa



La
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far

avvenire
il
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è
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iloro
potenzialidiscarica.
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a
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L͛elettrolisi è im
piegata per prodƵrre m

etalli dai loro sali e per pƵrificarli͘

Processo Dow
 per la produzione del m

agnesio.
L͛elettrolita è il cloruro di m

agnesio fuso.



Legge dell͛eleƚƚroliƐi di FaradaǇ
La quantità di prodotto form

ato o di reagente consum
ato dalla corrente elettrica è 

stechiom
etricam

ente
equivalente alla quantità di elettroni fornita.
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Per ogni m
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agnesio ridotta sono necessarie due m
oli di elettroni
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