
Chimica 
elettroanalitica

a.a. 2023-2024



INDICE
Introduzione e cenni storici

Principi dell’elettrochimica

Tipi di celle elettrochimiche

Potenziali elettrodici

Equazione di Nernst

Correnti nelle celle

Indicatori di ossido-riduzione

Costruzione curva di titolazione redox

Reagenti ausiliari

Applicazione dei riducenti standard

La pila

Calcolo dei potenziali delle celle
Preparazione delle soluzioni standard

Applicazione degli ossidanti standard

Rilevamento punti finali titolazioni

Ossidanti forti

Karl Fischer

Casi studio

Determinazione sperimentale dei 

potenziali standard

Calcolo costanti delle redox



INTRODUZIONE 
La chimica elettroanalitica (o elettrochimica analitica) è la  branca della chimica analitica che 
impiega metodi elettrochimici per rilevare la natura e la concentrazione di specie chimiche in soluzione
che si basano su  proprietà elettriche di una soluzione dell’analita quando è inserita in una cella 
elettrochimica.

Le tecniche analitiche elettrochimiche presentano il vantaggio di essere specifiche nei confronti di 
particolari stati di ossidazione di un elemento.

Nelle tecniche elettroanalitiche di norma ciò che si misura è l'attività piuttosto che la concentrazione.



CENNI STORICI
• L'elettrochimica come campo 

scientifico è stato formalmente 
sviluppato nel corso del XVIII e XIX 
secolo.

• Uno dei punti fondamentali nello 
sviluppo dell'elettrochimica è stata 
l'opera di Alessandro Volta nel XVIII 
secolo.

• Successivamente, Michael Faraday 
ha compiuto importanti scoperte 
nell'elettrochimica. 



Nell'elettrochimica, le reazioni di ossido-

riduzione sono fondamentali e 

coinvolgono il trasferimento di elettroni 

tra specie chimiche.

La reazione è descritta dall’equazione: 

Ce4+ + Fe2+ Ce3++Fe3+

Fe2+ Fe3++e-

PRINCIPI

DELL’ELETTROCHIMICA

Ce4++e- Ce3+



Le reazioni redox possono essere condotte in due modi: nel primo 

la reazione viene eseguita per contatto diretto tra ossidante e 

riducente in un opportuno contenitore. Nel secondo, la reazione 

viene condotta in una cella elettrochimica in cui i reagenti non 

vengono a contatto diretto l’uno con l’altro.

Un esempio di contatto diretto è ‘’l’albero d’argento’’

2Ag+Cu(s) 2Ag(s)+Cu2+

Cu(s) Cu2++2e- Ag++ e- Ag(s)



CELLE ELETTROCHIMICHE

ELETTRODI

CONDUTTORE DI METALLO

DUE SOLUZIONI

PONTE SALINO



DIVERSI TIPI DI CELLE 

ELETTROCHIMICHE

• Celle elettrochimiche reversibili
• Celle elettrochimiche irreversibili
• Cella galvanica
• Cella elettrolitica
• Celle a combustibile
• Celle fotovoltaiche
• Cella a giunzione liquida
• Cella galvanica senza giunzione liquida



Sono dispositivi in cui la reazione 
elettrochimica non può avvenire in 
entrambe le direzioni con la stessa 
facilità. Sono comuni nelle applicazioni 
pratiche e industriali

Celle 
elettrochimiche 
irreversibili

Celle 
elettrochimiche
reversibili

Sono dispositivi in cui la reazione 
elettrochimica può avvenire in entrambe 
le direzioni con la stessa facilità. Sono 
considerati modelli ideali e sono utilizzati 
in laboratorio



CELLA GALVANICA

È un dispositivo che converte energia 

chimica in energia elettrica attraverso 

una reazione redox spontanea. 

Un esempio comune di cella galvanica è 

la pila di Daniel.

Zn(s)+Cu2+(aq) → Zn2+(aq)+Cu(s)



1.

Di seguito alcuni dei concetti matematici fondamentali coinvolti nello 

studio della pila di Daniel 

Equazione di potenziale di cella
L’equazione di potenziale di cella combina i potenziali standard 

degli elettrodi coinvolti nella reazione di ossido-riduzione.

Per la pila di Daniel, gli elettrodi coinvolti sono di zinco e  

rame.



2.

Legge di Ohm

La legge di Ohm è applicabile anche alla pila di Daniel quando viene 

collegata al circuito esterno per generare corrente 

I = 



3.

Equazione di conservazione della carica

“ La quantità di carica che fluisce attraverso il circuito esterno della pila di 

Daniel è uguale alla quantità di carica che viene trasferita attraverso la 

reazione elettrochimica all’interno della cella”

Q reagenti = Q prodotti



CELLA ELETTROLITICA

È un dispositivo che converte energia elettrica in 

energia chimica attraverso una reazione redox non 

spontanea. 

Richiede un’alimentazione esterna ed è utilizzata per 

scopi come l’elettrolisi.



CELLA A COMBUSTIBILE

Convertono l’energia chimica del 
combustibile in energia elettrica.
Sono considerate una promettente fonte 
di energia rinnovabile per il futuro.



Questo tipo di cella converte l’energia solare in 
energia elettrica sfruttando il principio 
dell’effetto fotovoltaico.

CELLA FOTOVOLTAICA



CELLA ELETTROCHIMICA 

A GIUNZIONE LIQUIDA

Una giunzione liquida è una regione in cui due 
soluzioni elettrolitiche diverse si mescolano. 
Viene spesso utilizzata nei sensori di pH e nelle celle 
elettrochimiche per facilitare il flusso di ioni tra le 
soluzioni senza mescolarle direttamente.



CELLA ELETTROCHIMICA 

SENZA GIUNZIONE LIQUIDA

È una cella in cui gli elettrodi condividono un 
comune elettrolita e si elimina l’effetto dei 

potenziali di giunzione



Pillole di nomenclatura

I chimici usano una notazione scientifica per descrivere le celle 

elettrochimiche:

Cu| (0,0200 M) || (0,0200 M) | Ag

comparto anodico comparto catodico

Regola del (+) a destra: quando si misura il potenziale di cella, si collega il conduttore      

positivo con l’elettrodo a destra della cella. 



Correnti nelle celle 
elettrochimiche
Le correnti in una cella elettrochimica sono il flusso di 
carica elettrica che si verifica attraverso il circuito esterno 
quando avviene una reazione di ossido-riduzione.
Il trasporto della carica è il risultato di tre processi:
1- gli elettroni traportano le cariche dall’elettrodo di rame 
verso quello d’argento attraverso il conduttore esterno;
2- il flusso di carica è il risultato della migrazione di 
cationi ed anioni; 
3- la reazione di ossidazione o riduzione ai bordi degli 
elettrodi permette alla conduzione ionica della soluzione 
di accoppiarsi con la conduzione elettronica 
dell'elettrodo, creando così un circuito completo per il 
flusso di carica.



Potenziali elettrodici

I potenziali elettrodici (E) sono misure della tendenza di un elettrodo a guadagnare 

o perdere elettroni in una reazione di ossido-riduzione.

Sono indicatori della capacità di un elettrodo di servire da catodo o da anodo in una 

cella elettrochimica. 

Sono espressi rispetto al potenziale standard. 

Tendenza all’ossidazione Tendenza alla riduzione



Potenziale standard di riduzione 

Il potenziale standard è il potenziale elettrochimico di un 

elettrodo misurato in condizioni standard: temperatura di 

25°C (298K), pressione di 1 atm e concentrazione degli 

ioni 1M.

Utilizzato per prevedere la spontaneità e la direzione 

delle reazioni redox e per calcolare il potenziale di cella 

in condizioni non standard. 



Originato dalla presenza nel 
sistema di separazioni 
(interfasi) fra soluzioni a 
diversa composizione.
Risultato di una distribuzione 
diversa dei cationi e degli 
anioni lungo la zona di 
confine. 

Potenziale di giunzione 

liquida 
Potenziale ohmico o

Caduta IR
La soluzione elettrolitica offre 

resistenza al passaggio della 
corrente: l’effetto di IR aumenta il 
potenziale necessario al 

funzionamento di una cella 
elettrolitica. 

Ecella= Edestra - Esinistra- IR



EFFETTO DELLA CONCENTRAZIONE SUI POTENZIALI 

ELETTRODICI: EQUAZIONE DI NERNST

L’attività ax della specie X è data da ax= γx[X]

2AgCl(s)+ (g) = 2Ag(s)+2 +2H+

∆G= -nFEcella∆G= -( Q  V)



L’ultimo termine 
è una costante:  

EQUAZIONE DI NERNST:   

𝐸 = −
𝑅𝑇

𝑛𝐹
ln 𝑄 +

𝑅𝑇

𝑛𝐹
𝑙𝑛𝐾 =

= −
𝑅𝑇

𝑛𝐹
ln

𝑎  𝑎

𝑝
+

𝑅𝑇

𝑛𝐹
𝑙𝑛𝐾

𝐸° =  𝑙𝑛𝐾

𝐸 =  𝐸°  − 
𝑅𝑇

𝑛𝐹
ln

𝑎  𝑎

𝑝



L’elettrodo a idrogeno standard 
(SHE) è un riferimento con il quale 
confrontare le semi-celle.

L’idrogeno viene fatto gorgogliare attraverso 
l’elettrolita per stabilire una pressione
parziale costante di idrogeno sopra 
la soluzione elettrolitica.

• facile costruzione
• reversibile
• dal comportamento riproducibile

È di :

Pt / / 



Ci sono diverse ragioni per cui si utilizza l'idrogeno gorgogliato

• Stabilizzazione della pressione 

parziale di idrogeno.

• Eliminazione di impurità

• Reazione di riduzione ben definita



LA PILA

Una batteria o pila, è un dispositivo 
elettrochimico che permette di ricavare 
energia elettrica da una reazione 
chimica chiamata ossidoriduzione. 
La configurazione della pila permette 
di intercettare il flusso di elettroni tra le 
due sostanze, che costituisce la 
corrente elettrica che alimenta il 
circuito cui la pila è collegata. Questi 
dispositivi hanno sempre due poli, 
chiamati elettrodi.



𝟐 → 𝟐



Oggi siamo in grado di realizzare una 
pila direttamente a casa, utilizzando 
persino materiali insospettabili



Per calcolare il potenziale ottenibile da una 

cella galvanica o il potenziale necessario per 

rendere operativa una cella elettrochimica, si 

possono utilizzare i potenziali standard 

elettrodici e l’equazione di Nernst

POTENZIALE TERMODINAMICO

Ecella= Edestro – Esinistro



DETERMINAZIONE 

SPERIMENTALE 

DEI POTENZIALI 

STANDARD

Il calcolo di potenziale di una 

cella o del potenziale richiesto 

per il funzionamento di una cella 

elettrolitica. Questi potenziali 

calcolati sono teorici. Non 

prendono in considerazione i 

potenziali di giunzione all’interno 

della cella.



POTENZIALI 
STANDARD

DI RIDUZIONE 



ESEMPIO DI PILA DI DANIELL IN 
CONDIZIONI STANDARD

| (1 M) || (1 M) | Cu 



E° = + 0,34 V

E° = - 0,76 V

Ecella= Edestro – Esinistro

= Ecatodo – Eanodo

= 0,34 – (- 0,76) = 1,10 V



ESEMPIO DI PILA DI DANIELL  IN 
CONDIZIONI NON STANDARD

| (0,020 M) || (0,020 M) | Ag



Le due semi-reazioni e i potenziali standard sono:

Cu + 2e = Cu(s)

Ag + = Ag(s)  

E°𝑪𝒖 = 0,34  V

E°𝑨𝒈 = 0,80 V

/

/

Inserendo questi valori nell’equazione di 
Nernst otteniamo otteniamo i potenziali 
elettrodici in condizioni non standard:

𝐸 = 𝐸° −  
𝟎, 𝟎𝟓𝟗𝟐

𝑛
 log

𝑅𝐼𝐷

 𝑂𝑋



Attraverso l’equazione per calcolare il potenziale termodinamico:

Ecella= Edestro – Esinistro = Ecatodo – Eanodo

Otteniamo:

Ecella 0,70 – 0,29 = + 0,41 V



Possiamo definire la variazione dell’energia di Gibbs utilizzando i potenziali 
standard:

•Dove:

•  ∆G è l'energia libera di Gibbs della reazione.
•  n è il numero di elettroni trasferiti nella reazione.
•  F è la costante di Faraday (96485 C/mol).
•  E è il potenziale della cella elettrochimica.

G = -2 × 96485 C/mol × 0.41 V = - 79,11 J (18,90  kcal)



COSTANTI DI EQUILIBRIO

=  ?
Facendo reagire due coppie redox con potenziali 
diversi, si ha una reazione chimica che procede 
fino a quando i potenziali risultano uguali (quindi 

. In tali condizioni viene raggiunto 
l'equilibrio chimico per cui è possibile calcolarne 

𝒆𝒒 .

Data la reazione generica aA+bB cC+dD, è uguale a: 



Cu(s)+2Ag+=Cu2++2Ag(s)

= = 

Ecella. = Edestro - Esinistro = 𝑨𝒈 /𝑨𝒈 𝑪𝒖𝟐 /𝑪𝒖

Il suo potenziale di cella è dato dall’Equazione:

Ecella = 0

Edestro = Esinistro = 

All'equilibrio, i potenziali elettrodici per 
tutte le semi-reazioni in un sistema di 

ossido-riduzione sono uguali.

ESEMPIO:

Rapporto definito anche come 
Q



𝐀𝐠 𝟐 𝐂𝐮 𝟐

Sostituiamo le equazioni di Nernst per i due potenziali elettrodici nell’Equazione:

=  𝟐 𝟐

Riordiniamo l’equazione:

Per le proprietà dei logaritmi invertiamo il rapporto e cambiamo il segno:

=  𝟐

𝟐 𝟐

𝟐



Combinando i termini logaritmici e riordinando si ha:

𝟐

𝟐

Posiamo ottenere l'Equazione anche dalla variazione di energia di Gibbs:

𝒄𝒆𝒍𝒍𝒂

A 25°C e dopo la conversione in logaritmo in base 10, possiamo scrivere:

𝒆𝒒



COSTRUZIONE DI CURVA DI TITOLAZIONE REDOX

Una curva di titolazione viene generata tracciando la variazione del 

potenziale elettrochimico in funzione del volume di titolante aggiunto. 

Dipende da: 

• potenziale standard dell’analita

• potenziale standard del titolante 



CURVA DI TITOLAZIONE 
REDOX

3. Costruzione della 

curva di titolazione 



EFFETTO DELLE VARIABILI SULLE 
CURVE DI TITOLAZIONE REDOX

Il calcolo del potenziale del sistema al punto di 
equivalenza in una titolazione di ossido riduzione può 

differire da quello di un altro punto della titolazione per 
diversi motivi:

stechiometria della reazione composizione del sistema

concentrazioni natura degli 
elettrodi

purità delle soluzionitemperatura

velocità di aggiunta del 
titolante

natura dell’analita e del titolante



• Titolazione di 50,00mL di Fe2+ 0,05000 M con Ce4+ 

0,1000 M.  Prima del punto di equivalenza il potenziale
del sistema è calcolato dalle concentrazioni di Fe3+e di 
Fe2+. Dopo il punto di equivalenza sono state usate le 
concentrazioni di Ce4+e di Ce3+.



La curva per titolazione di ossidoriduzione può
diventare asimmetrica intorno al punto di 
equivalenza in determinate circostanze.

Ciò può accadere:

• reazioni laterali

• cinetica di una reazione non uniforme

• effetti di diluizione

• errori sperimentali



Per ottenere i punti finali per le titolazioni redox si utilizzano gli indicatori redox 

generici e gli indicatori specifici.

• Gli indicatori generici dipendono dalle variazioni di potenziale elettrodico.

• Gli indicatori specifici dipendono dalla chimica delle sostanze.

INDICATORI DI OSSIDO-RIDUZIONE



ALCUNI ESEMPI DI INDICATORI REDOX 



La scelta dell’indicatore dipende da:

• pH • Natura dei reagenti coinvolti •Tipo di analisi che si intende condurre



FILTRAZIONE

3.Filtraggio della soluzione 
dell’analita per eliminare polveri di 

metallo

2.Rimozione del solido e risciacquo con 
acqua

1.Immersione dei bastoncini di 
metallo nell’analita

REAGENTI AUSILIARI OSSIDANTI E RIDUCENTI 

I reagenti ausiliari ossidanti e riducenti sono utilizzati nelle titolazioni redox per facilitare o aumentare la 

velocità delle reazioni di ossido-riduzione. Un esempio di reagenti riducenti ausiliari sono i metalli. 



RIDUTTORE DI JONES ≠ RIDUTTORE DI WALDEN

Un'alternativa alla filtrazione è l'uso di un riduttore... 

Il riduttore di Jones e il riduttore di Walden sono entrambi reagenti ausiliari utilizzati nelle 

titolazioni redox per ottenere l'analita con lo stesso numero di ossidazione 

Un dispositivo utilizzato per ridurre 

uno ione in soluzione a un numero di 

ossidazione più basso

Esempio: 

Zn + Hg 2+ → Zn 2++ Hg

Reagente ausiliario riducente 

utilizzato nelle titolazioni redox 



REAGENTI AUSILIARI OSSIDANTI

Esempi di reagenti ossidanti sono il perossido di sodio e il 
perossido di idrogeno:



APPLICAZIONE 
DEI RIDUCENTI 
STANDARD

Le soluzioni standard dei riducenti tendono a reagire 
con l'ossigeno. Per la titolazione degli analiti ossidanti 
invece si usano metodi indiretti come l'uso del tiosolfato 
di sodio. Con lo iodio lo ione tiosolfato viene ossidato a 
ione tetrationato attraverso la seguente semireazione:

Se si devono titolare soluzioni molto acide si previene 
l'ossidazione all'aria dello ioduro in eccesso coprendo la 
soluzione con un gas inerte come l'azoto.



RILEVAMENTO 
DEI PUNTI FINALI 
NELLE 
TITOLAZIONI 
IODIO/SOLFATO

Si può usare anche una 

sospensione fresca 

dell'indicatore.

Le titolazioni che coinvolgono lo 

iodio vengono eseguite con una 

sospensione di amido come 

indicatore.



APPLICAZIONE  DI AGENTI OSSIDANTI STANDARD 

Gli agenti ossidanti standard sono scelti in base a: 

• forza dell'analita 

• velocità della reazione tra 

ossidante e analita

• stabilità delle soluzioni 

standard dell'ossidante

• costo

• disponibilità di un 

indicatore soddisfacente



OSSIDANTI FORTI: 
PERMANGATO DI POTASSIO E 
CERIO(IV)

Le loro semireazioni sono:

Le forze ossidanti delle soluzioni di permanganato e di cerio 

(IV) sono paragonabili.



RILEVAMENTO 
DEI PUNTI 
FINALI

Nel permanganato di potassio il 
colore dominante è il porpora e 
fornisce un punto finale. Al contrario 
le soluzioni di Cerio(IV) sono di 
colore giallo-arancio ma non è 
utilizzato come indicatore nelle 
titolazioni.



Le soluzioni acquose di permanganato non sono completamente stabili a causa 

dell'ossidazione dell'acqua. Nonostante ciò se sono opportunamente preparate 

sono stabili perché la reazione di decomposizione è lenta. È catalizzata dalla 

luce o dal biossido di manganese. Si possono preparare soluzioni 

moderatamente stabili di ione permanganato se gli effetti di questi catalizzatori 

vengono ridotti al minimo, soprattutto del biossido di manganese. 

PREPARAZIONE E STABILITÀ DELLE SOLUZIONI 
STANDARD



Determinazione Cromo in 

campioni acquosi 

Il Cromo è un metallo importante per monitorare i campioni 

ambientali. 

In acqua il Cromo può esistere come specie Cr(III) o Cr(VI). 

CONFRONTO TRA Cr(III) E Cr(VI)

Per determinare il Cr(III) il 

campione viene ossidato 

con un eccesso di 

permanganato.
Il cromo in tracce è un 

nutriente essenziale.

Per determinare la presenza 

di Cr(VI) quest'ultimo 

ossida il reagente 

difenilcarbazide.

Il Cr(VI) è usato nelle 

soluzioni acquose come 

inibitore di corrosione.



Il metodo di Fischer è usato per determinare l'acqua 

contenuta nei composti organici. Si basa su una 

reazione di ossidoriduzione del biossido di zolfo 

mediante iodio.

𝐼 + 𝑆𝑂 + 2𝐻 𝑂 → 2𝐻𝐼 + 𝐻 𝑆𝑂

Per stabilizzare la stechiometria della reazione, 
Fischer aggiunse la piridina (𝐶 𝐻 𝑁), e 

metanoloanidro come solvente.

TITOLAZIONE  
KARL-FISCHER



• I2, S02 e S03 sono 

complessati dalla piridina 

• Il solfito di piridinio può consumare 

acqua: questa reazione è indesiderata  può 

essere impedita con metanolo.

La reazione avviene in tre step:
2𝑅𝑂𝐻 + 𝑆𝑂 ⇄𝑅𝑆𝑂 + 𝑅𝑂𝐻

𝐵 + 𝑅𝑆𝑂 + 𝑅𝑂𝐻 ⇄𝐵𝐻 𝑆𝑂 𝑅 + 𝑅𝑂𝐻 

𝐵 𝐼 + 𝐵𝐻 𝑆𝑂 𝑅 + 𝐵 + 𝐻 𝑂⇄𝐵𝐻 𝑆𝑂 𝑅 + 2𝐵𝐻 𝐼

1. Solvolisi:

2. Tamponamento:

3. Redox:

𝐶 𝐻 𝑁 𝐼 + 𝐶 𝐻 𝑁 𝑆𝑂 + 𝐶 𝐻 𝑁 + 𝐻 𝑂 → 2𝐶 𝐻 𝑁 𝐻𝐼 + 𝐶 𝐻 𝑁 𝑆𝑂

𝐶 𝐻 𝑁 𝑆𝑂 + 𝐶𝐻 𝑂𝐻 → 𝐶 𝐻 𝑁 𝐻 𝑆𝑂 𝐶𝐻

𝐶 𝐻 𝑁 𝑆𝑂 + 𝐻 𝑂 → 𝐶 𝐻 𝑁𝐻 𝑆𝑂 𝐻



RILEVAMENTO DEL 

PUNTO FINALE

Un punto finale, in una titolazione di Fischer, può essere osservato in 

base alla colorazione marrone del reagente in eccesso. Più comunemente 

i punti finali sono ottenuti con misure elettroanalitiche.



PROPRIETÀ E 
APPLICAZIONI 
DEL REAGENTE 

• Il reagente di Fischer si 
decompone molto velocemente: è 
necessario evitare la 
contaminazione del reagente e del 
campione con l'umidità atmosferica.

• Il reagente viene applicato nella 
determinazione dell'acqua in molti 
acidi organici, alcoli, esteri ed eteri. 



https://air.uniud.it/handle/11390/858366



https://morethesis.unimore.it/theses/available/etd-03042020-174734/ 



https://pubmed.ncbi.nlm.nih.gov/36754873/
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