ELETTROCHIMICA
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Me Me(s) = Me+(aq) +e
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Me" @ DOPPIO STRATO (+) (-)
all’interfaccia elettrodo-soluzione

Se inizialmente prevale la reazione 1, la lamina metallica si
carica negativamente (eccesso di elettroni), mentre la soluzione
assume carica positiva (eccesso ioni metallici); se viceversa
prevale la reazione 2 la lamina metallica si carica
positivamente, mentre la soluzione assume carica negativa

Si definisce potenziale di elettrodo (E), del metallo rispetto
alla soluzione dei suoi ioni, la differenza di potenziale (AV)
tra la soluzione ed il metallo

Tale potenziale non é determinabile direttamente come valore
assoluto, ma viene calcolato in modo indiretto come valore
relativo rispetto ad un opportuno riferimento (ELETTRODO
NORMALE O STANDARD A IDROGENO) per convenzione
a potenziale nullo

Reazione dell’ elettrodo normale a idrogeno

2 H+(aq) + 2¢€ === Hg(g) E° = 0,000 V
POTENZIALI NORMALI (o STANDARD)



Si definiscono potenziali normali i potenziali di elettrodo, a
25°C, di elementi nel loro stato standard (solido, liquido puro,
gassoso a 1 atm) rispetto ad una soluzione 1 M dei loro ioni
Tali potenziali misurati in volt (V) vengono indicati con il
simbolo E°.

Si definisce SERIE ELETTROCHIMICA DEGLI ELEMENTI
la seguente serie di potenziali di riduzione standard, ordinati
secondo i valori di E° crescente

Semireazione di riduzione E (volt)
Li* +e = Lig -3,045
K'+e = K(s) -2,925
Ba™ + 2" = Ba) -2,906
Ca™ + 2 = Cag -2,869
Na" + e© = Nag -2,711
Mg™ + 2 = Mg -2,375
Al + 3" = A|(3) -1,660
Mn™ + 2¢° = Mng -1,180
Cr'" + 2¢° = Crq -0,910
" + 2e° = Zng -0,763
Cr'™m + 3¢e° = Cr(s) -0,740
Fe™ + 2" = Feg) -0,440
Cd™ + 2 = Cdg -0,403
Co™ + 2 = Cogy -0,280
Ni'™" + 2e° = Ni(s) -0,250
St + 27 = SN -0,140
Pb™ + 26" = Phby -0,126
2H" + 2¢° = Ho ) 0,000
Cu™ + 2 = Cug) +0,337
Cu' + e = Cugy +0,521
|2(s) + 260 = 2|-(aq) +0,535
Ag+ + e = Adgy +0,799
Hg™ + 2e° = Hggy +0,855
Br2(|) +2e” = 2Br (aq) +1,065
Pt™ +2e” = Pty +1,200
Clyg +2e~ = 2CI +1,360
Au™ +3e = Aug +1,500
Foq +26° = 2F ag) +2,870

LEGGE DI NERNST
(1889)



E=E°+ (RT/nF) log. [lone ™]

E = potenziale effettivo dell’elemento, funzione della
temperatura e della[ ]

R = 8,314 Jmol'K™

T = 298 K

F = 96500 C mol™

fattore di conversione log.—log,q = 2,303

E = E° + (0,059/n) logy, [lone ™]

E indica la tendenza dell’elemento ad assumere la
forma ionica

Se I’elemento & un metallo ( —catione ) tale tendenza e
tanto maggiore guanto minore ¢ E

Li* +& = Lig -3.045

Se I’elemento & un non metallo ( —anione ) tale tendenza e
tanto maggiore guanto maggiore € E

Foq +28° = 2F, 12.870

Poiché E rappresenta un potenziale di riduzione, maggiore €
il suo valore, maggiore ¢ la stabilita della forma ridotta
ESEMPI DI APPLICAZIONE DELLA SERIE
ELETTROCHIMICA DEGLI ELEMENTI




Fe** + 2" — Fe (E°=-0,44V)

Fe Cu®* + 2e"— Cu (E°=+0,34V)
cu®

CI

Dal confronto tra i potenziali standard (E°c, > E°:) si deduce
che il Fe (E° minore) ha maggior tendenza del Cu
(E° maggiore) ad assumere forma ionica, e quindi ad ossidarsi

Fes = RIDUCENTE (riduce Cu®*, ossidandosi a Fe*")
Cu®*,y = OSSIDANTE (ossida Fe, riducendosi a Cu)
Fe(s) + CUC'Z (ag) —> F@Clz(aq) + CU(S)

Un metallo meno nobile (E° minore) viene sempre ossidato

da una soluzione di ioni di un metallo piu nobile
(E° maggiore)

EoFe < EoCu

Cu

Fe** ct

FeClyag + CUg — NESSUNA REAZIONE

Zn* + 2 e Zn (E°=-0,76V)

2H" + 26_—)H2(g) (Eo = 0,00V)




Zn

E°n2 > E’2
H* Cl

Lo Zn (E° minore) ha maggior tendenza del H, (E° maggiore)
ad assumere forma ionica, e quindi ad ossidarsi

Zn = RIDUCENTE (riduce H", ossidandosi a Zn*")
H'aq = OSSIDANTE (ossida Zn, riducendosi a Hag)

Zn(s) + 2 HCl(aq) - ZﬂClz(aq) + H2(g)

Cu E°v2 < E°cy

Cr

H+

Cue + HCl,y — NESSUNA REAZIONE

Un metallo che precede I’idrogeno nella serie elettrochimica
reagisce con gli acidi sviluppando H,

Un metallo che segue I’idrogeno nella serie elettrochimica
(se reagisce) non da questa reazione
PILA ELETTROCHIMICA

Accoppiando in modo opportuno due sistemi Me — Soluzione
si ottiene un dispositivo elettrochimico (pila) in grado di




trasformare I’ energia chimica del sistema in energia elettrica

PILA DANIELL (a due semielementi Zn e Cu)
(1820)

Zn/Zn* J/ Cu®** / Cu SCHEMA della PILA

o
_)
AN Semireazioni
(-) /\/W (+) Zne — an+(aq) + 2e

- 2
2 + Cu +(aq) —> CU(S)

2 2
Zng + Cu™ zq) = Zn“ o) + Cug)

<« > REAZIONE
Zn Cu complessiva della pila

Zn** SO,> Cu* SO,”

Reazione di ossidazione : I’elettrodo di Zn si consuma
Zn(s) —> Zn2+(aq)

Reazione di riduzione : la soluzione di Cu®* si diluisce
2+
Cu (aq) —> CU(S)

La migrazione, attraverso il setto pororso, degli ioni SO,
garantisce la elettroneutralita del sistema
FORZA ELETTROMOTRICE DI UNA PILA (f.e.m.)

f.e.m. = AV tra gli elettrodi = AE

AE = E (metallo piu nobile) - E (metallo meno nobile)




In una pila Daniell quando [Cu?*] = [Zn*] = 1 g ione/litro
a 25°C (condizioni standard).....

E
E

E°cu — E®z
0,34 - (-0,76) = 1,10V

PILE DI CONCENTRAZIONE

[ l

Me Me

Me" Me"

[Me™]; = [Me'],

S
E.

E° + (0,059/n) log [Me™],
E° + (0,059/n) log [Me™],

f.e.m. = E; - E, = (0,059/n) log [Me*];-(0,059/n) log [Me'], =
= (0,059/n) log ([Me™];/[Me™],)

La forza elettromotrice si annulla (la pila € scarica) quando
[Me™]; = [Me'],
ELETTROLISI

Applicando ad un elettrolita AB dissociato nei propri ioni
una

corrente elettrica continua, € possibile far avvenire reazioni
chimiche non spontanee con trasformazione di energia




elettrica in energia chimica

AV
generatore di
[ lcorrente continua

anodo catodo
(+) (-)

soluzione acquosa

B AT
anione catione

REAZIONI DI SCARICA degli ioni dell’elettrolita AB
ossidazione anodica

Bay) — B + le

riduzione catodica

Ay + 1le > A

Se A" e B non si scaricano avviene la...

ELETTROLISI dell”’ ACQUA




Reazioni di scarica degli ioni H* ¢ OH"

4H"+4 e — 2 Hyg riduzione catodica

40H — Oy +2H,0+4¢€ ossidazione anodica

2H,0 » 2 H2(g) + OZ(g)

In assenza di solvente € comungue possibile realizzare
I’elettrolisi portando a fusione I’ elettrolita
(solitamente un sale)

Ad esempio a ~ 800°C si ha elettrolisi di NaCl fuso

Reazioni di scarica degli ioni Na* e CI’

2Na"+2¢e — 2Nag riduzione catodica

2CI" > Clyg t2€ ossidazione anodica

2 NaCl —» 2 Na(s) + Clz(g)

LEGGI DI FARADAY
(1832)

1°) La quantita di sostanza scaricata agli elettrodi e
proporzionale alla quantita di elettricita che ha attraversato
la cella elettrolitica



2°) A parita di quantita di elettricita che ha attraversato la cella,
si scaricano agli elettrodi quantita di sostanza proporzionali
ai rispettivi P.E.

ESPRESSIONE QUANTITATIVA DELLE DUE LEGGI
DI FARADAY

Al passaggio di 96487 Coulomb, corrispondente ad 1 Faraday,
si scarica, a ciascun elettrodo, 1g eq di sostanza.

Correntemente viene utilizzato nei calcoli il valore
approssimato di 1 F = 96500 C.

DETERMINAZIONE DEL NUMERO DI AVOGADRO
(Na) PER VIA ELETTROCHIMICA

Per uno ione metallico monovalente A*, P.E., P.A. coincidono

1 F (96487 C) scarica 1g equivalente di A™ corrispondente ad
1g atomo di A

In 1g atomo di A e contenuto 1 N di atomi di A, cioe 1 Na di
ioni A" che, riducendosi ad A, consumano 1 N4 di € (la cui
carica unitaria  pari a 1,602:10™ C)

1 F (96487 C) corrisponde dunque a 1 N di e - 1,602:10"° C
da cui infine.....

Na = 96487/1,602:10"° = 6,02:10%
TENSIONE DI DECOMPOSIZIONE

P;_
i

() AV )

]
]




Cella elettrolitica

Si definisce Eq4 la Tensione di Decomposizione di un
elettrolita, funzione della sua natura e della sua [ ], pari a:

Eanione - Ecatione

Andamento dell’ intensita di corrente I, che fluisce nella cella,
in funzione del potenziale V applicato, nell’elettrolisi di una
soluzione acquosa di HCI

A

Inizio elettrolisi

Eq

Se AV applicata risulta < Eq4 I’ elettrolisi avviene in modo non
apprezzabile, a causa di un “effetto pila” (H,/H™//CI,/CI") che
genera una debole forza controelettromotrice

Se AV applicata risulta > Eq4 I’ elettrolisi avviene con notevole
passaggio di corrente e con sensibile sviluppo di Hyg al catodo
e di Cly) all’anodo

ESEMPIO DI ELETTROLISI

Durante I’elettrolisi di una soluzione acquosa di un sale, ad
esempio CuCl, il potenziale standard E° del Cu?*, che si
scarica

al catodo (per riduzione catodica), coincide con il
POTENZIALE DI RIDUZIONE della semireazione

di riduzione



2 _
Cu +(aq) + 2 > CU(S)

mentre I’ E° del CI, che si scarica all’anodo (per ossidazione
anodica), coincide con il POTENZIALE DI RIDUZIONE
della semireazione di riduzione

Clg(g) +2e > 2C|-(aq)

cambiato di segno!!!

Per convenzione tutte le semireazioni vengono riportate come
semireazioni di riduzione secondo lo schema

forma ossidata + ne” —» forma ridotta

Per un metallo la forma ridotta corrisponde all’atomo
neutro (n.o. = 0)

Per un non metallo la forma ridotta corrisponde all’anione
(n.o.=-1,-2,-3..)

Quando in una cella elettrolitica sono presenti piu cationi e piu
anioni, durante I’elettrolisi si scaricano per primi i cationi con
potenziale effettivo E maggiore e gli anioni con potenziale
effettivo E minore

POTENZIALI DI RIDUZIONE STANDARD

Semireazione di riduzione E (volt)
Li+(aq) +e = Li(s) -3,045
K+(aq) +e = Ky -2,925
Ba++(aq) + 26 = Bag -2,906
Ca++(aq) + 260 = Cag -2,869
Na+(aq) +e = Na(s) -2,711
Mg g + 260 = Mgg -2,375
A|+++(aq) + 3 = A|(S) -1,660
Mn++(aq) + 28 = Mn( -1,180
Cr++(aq> + 26 = CI’(S) -0,910




Zn++(aq) + 26 = Zng -0,763
Cr+++(aq) + 38 = Cr(s) -0,740
Fe''ag + 26 = Feg -0,440
Cd™ g + 26 = Cd -0,403
PbSOuq + 26 = Pbyg + SOs g 20,356
C0++(aq) + 26 = CO(S) -0,280
Ni++(aq) + 260 = Nig -0,250
SN + 260 = Sng -0,140
Pb++(aq) + 26 = Phb -0,126
2H+(aq) + 26 = Hyqg 0,000
SN g * 260 = STy +0,150
SO (g + 4H" + 26 = H,SOgz; + H,0 +0,172
Cu++(aq) + 26 = Cug +0,337
Oy + 2H,O + 460 = 40H (3 +0,401
Cu'eg) + € = Cug +0,521
|2(3) + 26 = 2|_(aq) +0,535
Oz + 2H+(aq) + 26 = HyOy +0,682
Fe' " + € = Fe''g +0,771
Ag+(aq) + e = Adgy +0,799
Hg++(aq) + 260 = Hgg +0,855
NOs3 @ + AH" + 3¢ = NO( + 2H,0 +0,960
AUuClyag) + 388 = Aug + 4Cl g +1,001
Br2(|) + 26 = ZBI’-(aq) +1,065
Pt++(aq) + 260 = Pty +1,200
O + 4H™ + 48 = 2H,0p +1,229
Cro07 g + 14H" + 66 = 2Cr+++(aq) + 7H,0 |+1,330
Clyg + 260 = 2Clq) +1,360
PbOyg + 4H" + 260 = Pb""(y + 2H,0 +1,455
AU+++(aq) + 36 = Aug +1,500
MnOgag + 8H + 560 = Mn""y + 4H,0 [+1,510
H,Oo0) + 2H" + 260 = 2 H,Oq +1,770
Foqy + 260 = 2F () +2,870

CALCOLO DEI POTENZIALI EFFETTIVI REDOX
La legge di Nernst puo anche venir espressa come
E=E"+ (RT/nF) log. [Ox]/[Rid]

dove n e il numero di elettroni presenti nella semireazione
di riduzione

E = E° + (0,059/n) logy, [Ox]/[Rid]



Applicando tale legge alle coppie redox é possibile calcolare
il loro potenziale effettivo di ossidoriduzione

Fe>" + 1e — Fe?'

Eress/re2s = Eredox della coppia Fe® / Fe?* =

= E° + (0,059/1) logs, [Fe*]/ [Fe*]

MnO, + 8 H" +5 e —Mn* + 4 H,0

Emnoamnzs = Eredox della coppia MnO*/ Mn** =

= E° + (0,059/5) logy [MnO,T[H'T®/ [Mn?]

OZ(g) +2H,0+4e -5 40H

Eozion- = Eredox della coppia O,/ OH™ =
= EO + (0,059/4) IOglO (pogl[OH_]A')

Il confronto tra i potenziali di ossidoriduzione permette

di definire il verso spontaneo di una reazione: ad esempio
per la reazione, considerata per semplicita in condizioni
standard,

2 Fe*" + Sn®" == 2 Fe*" + Sn**

quale specie ionica si comporta da ossidante e
quale da riducente?

Fe** + ¢ - Fe? ° =077V



Sn* + 2 — Sn* E° = 0,15V

Essendo E°g. > E°g, il ferro ha maggiore tendenza
ad assumere la forma ridotta rispetto allo stagno e la reazione
avviene spontaneamente da sinistra verso destra

Alla stessa conclusione e possibile pervenire ricordando che
una reazione chimica redox e sempre uguale alla somma delle
reazioni parziali di ossidazione e riduzione

Nel caso considerato, essendo E°g. > E°s, , la semireazione per
lo stagno deve venire scritta nel verso contrario, cioe come
ossidazione, attribuendo quindi al suo E° un valore di segno
opposto:

2Fe* +2¢ — 2Fe* E, = E° = +0,77V
Sn?" - Sn*+2¢ E, = E,° = -0,15V

2 Fe* +Sn?" - 2 Fe** +Sn*

Etotale =X (E1+ EZ) =X (E1°+ EZO) = 0177_0;15 - 0162
V

Poiché E e € pOsitivo, la reazione avviene spontaneamente
da sinistra a destra



