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Cap. 8 Potenziali elettrochimici  

Fugacità e attività 

8.1 Generalità 

Poiché nei processi di trasferimento di specie cariche tra fasi diverse intervengono 

anche i lavori elettrici dovuti a differenze di potenziale elettrico macroscopico, vediamo 

anzitutto di definire questa grandezza. Dall’elettrologia si sa che nel vuoto o in un 

mezzo omogeneo, tipo aria, sede di un campo elettrostatico, si definisce differenza di 

potenziale elettrostatico tra due punti P e P’ il rapporto tra il lavoro che le forze del 

campo compiono nel trasferimento da P a P’ di una carica infinitesima positiva 

(supposta puntiforme e immateriale e tale da non perturbare la distribuzione di cariche 

che generano il campo) e la carica stessa:  

𝑉P − 𝑉P' ≡
𝑑𝑊PP'

𝑑𝑞
 

Quando invece si prendono in esame mezzi condensati, cominciano a sorgere delle 

difficoltà. Se consideriamo un conduttore omogeneo condensato  (metallico o 

elettrolitico) nel vuoto, ciò che definisce il comportamento del conduttore stesso in tutti 

i fenomeni elettrostatici macroscopici è il suo potenziale elettrostatico di superficie, cioè 

il potenziale, che indicheremo 𝑉*α, definito all’esterno del conduttore, nel vuoto, a una 

distanza dalla superficie di contorno di 104  105 cm. Le differenze di questo 

potenziale hanno significato operativo. 

Dal nostro punto di vista però, questo potenziale elettrostatico di superficie non 

interessa perché, quando consideriamo il trasferimento di una specie carica dall’interno 

di una fase all’interno di un’altra, il lavoro elettrico in gioco è legato alla differenza dei 

potenziali elettrostatici all’interno delle fasi stesse. Ora, tale potenziale elettrostatico 

interno non è uguale a quello esterno: si deve infatti ammettere che in corrispondenza 

alla superficie di contorno, il potenziale elettrico macroscopico sia affetto da una 

discontinuità. Infatti, anche quando si consideri una fase condensata a struttura ideale 

nel vuoto, come un solido cristallino esente da qualsiasi difetto reticolare, e quindi in 

assenza di alterazione periferica per azione dell’atmosfera circostante, è comunque 

evidente che i suoi atomi periferici si trovano in una condizione di legame diversa da 

quella degli atomi interni, dove questi ultimi sono vincolati in tutte le direzioni, mentre 

quelli periferici sono soggetti solo a forze di legame da parte degli atomi interni.  

Questa dissimmetria nelle condizioni di legame degli atomi di contorno determina 

una diversa distribuzione al contorno delle cariche atomiche e dei portatori mobili di 

elettricità (elettroni nel caso dei metalli): si dimostra che si formano dei doppi strati 

elettrici, cioè delle distribuzioni di carica su due superfici parallele molto vicine e, con 

uguale densità di carica, sulle superfici stesse, ma di segno opposto. Quindi, al contorno 

dei conduttori condensati, dovremo ritenere presenti sempre questi doppi strati, che 

diremo costituzionali, perché la loro origine è indipendente da qualsiasi causa di 

perturbazione o contaminazione ai quali eventualmente se ne potranno sovrapporre altri 

di diversa origine. 
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Fig. 8.1 – Rappresentazione della discontinuità del potenziale elettrico macroscopico 

Attraverso una distribuzione di cariche tipo doppio strato si ha una brusca variazione, 

ovvero una discontinuità del potenziale elettrico macroscopico, come schematicamente 

illustrato in Fig. 8.1. Quindi, in relazione all’esistenza di questi doppi strati localizzati al 

contorno dei conduttori condensati, c’è una discontinuità del potenziale elettrico 

passando dall’interno all’esterno dei conduttori stessi. Queste distribuzioni periferiche 

di carica in forma di doppi strati chiusi e uniformi non determinano nessuna azione 

all’esterno della fase; quindi appare giustificato, come si fa in elettrologia, considerare il 

solo potenziale elettrico di superficie, quando si considerino, per l’appunto, solo le 

azioni esterne. 

Messa dunque in luce la diversità dei potenziali elettrostatici di superficie e 

dell’interno della fase, si potrebbe condurre un’esperienza ideale che consentirebbe di 

determinare il potenziale interno. Pensiamo di svuotare la fase stessa del suo contenuto 

materiale, lasciando inalterata la distribuzione di carica periferica: l’elettrostatica 

macroscopica permetterebbe di determinare, in valore relativo, all’interno del volume 

così delimitato, un potenziale uniforme, 𝑉α. Questa esperienza è puramente ideale 

perché, nel momento stesso in cui si svuota il conduttore, cambia la distribuzione di 

carica periferica. 

Pertanto, il salto di potenziale elettrostatico che si ha, passando dall’esterno 

all’interno del conduttore, non è accessibile all’esperienza. Inoltre, allo stato attuale 

della conoscenza, esso non è teoricamente determinabile; per esserlo, dovremmo 

conoscere i parametri che caratterizzano questa distribuzione di carica in forma di 

doppio strato. Infatti, si sa dall’elettrologia che si può valutare, in valore relativo, il 

potenziale elettrostatico all’interno dello spazio vuoto delimitato da un doppio strato 

chiuso e uniforme, se si conoscono la densità di carica superficiale e la distanza fra i due 

strati, il cui prodotto costituisce la potenza del doppio strato. Ma a tutt’oggi non c’è 

alcuna teoria né alcun metodo di indagine strutturale che permetta di stabilire la 

costituzione effettiva di questi doppi strati periferici; così la loro struttura è ignota sia 

teoricamente sia sperimentalmente: il salto di potenziale elettrostatico al contorno non 

solo non è accessibile alla determinazione sperimentale, ma non è nemmeno valutabile 

teoricamente. 

Dopo aver chiarito il carattere puramente razionale e non operativo di 𝑉α1, possiamo 

riprendere il nostro problema che è quello di istituire una scala di livelli termodinamici 

                                                           
1 Indipendentemente dal fatto che 𝑉α sia comunque affetto da una convenzione di zero. 
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per le specie cariche su basi operative. Consideriamo le differenze nei processi di 

trasferimento tra due fasi di una specie neutra rispetto a quello di una specie carica che 

sia scambiata tra due fasi che possiedono un diverso stato elettrico, definito da valori 

diversi del potenziale elettrostatico macroscopico interno, 𝑉. Facendo riferimento a una 

specie neutra, Y, si è visto in ChimicaFisica che al lavoro molare isocoro, isotermo e 

reversibile di trasferimento di Y dalla fase  alla fase  (lavoro che pareggia quello 

delle forze a breve raggio d’azione che vincolano Y nelle due fasi) si può attribuire 

l’espressione:  

𝑑𝑊u

𝑑𝑛Y
αβ

= 𝜇Y
β

− 𝜇Y
α 

essendo i potenziali chimici 𝜇Y
ε  grandezze a definizione locale, cioè con riferimento ad 

una certa regione del sistema e ad una certa fase, e funzioni unicamente delle proprietà 

locali (𝑃, 𝑇, composizione chimica relativa) della fase considerata, prescindendo dalle 

proprietà di tutto il resto del sistema globale. Scelto un determinato stato di riferimento, 

mediante i potenziali chimici è così possibile caratterizzare il livello termodinamico di 

Y, relativamente al riferimento considerato, nelle varie condizioni in cui Y stessa è 

suscettibile di esistere a una certa temperatura. Le scale di livelli termodinamici così 

istituite possono essere quotate in termini di fugacità, oppure di attività: 

𝑑𝑊u

𝑑𝑛Y
αβ

= 𝜇Y
β

− 𝜇Y
α ≡ 𝑅𝑇 ln

𝑃Y
∗𝛽

𝑃Y
∗𝛼 ≡ 𝑅𝑇 ln

𝜌
𝑎Y

𝛽

𝜌𝑎Y
𝛼

 

Nella scala della fugacità si confrontano i livelli termodinamici di Y in condizioni 

diverse per P, composizione chimica relativa ed eventualmente stato di aggregazione, 

tutte alla stessa temperatura; nella scala delle attività, le condizioni confrontate possono 

differire solo per la composizione chimica relativa e sono tutte alla stessa temperatura, 

pressione e solitamente nello stesso stato di aggregazione. 

Consideriamo ora il caso in cui la specie 𝐽 sia una specie carica e sia trasferita tra 

due fasi  e , caratterizzate anche da valori diversi del potenziale elettrico 

macroscopico all’interno di ciascuna fase. Il lavoro esterno isotermo, isocoro, 

reversibile e riferito a una mole di 𝐽 richiesto per il trasferimento di 𝐽 da  a  serve, 

oltre che a pareggiare il lavoro delle forze di vincolamento (a breve raggio d’azione) di 

𝐽 nelle due fasi, anche a vincere le forze del campo elettrostatico macroscopico. A 

questo lavoro di trasferimento molare possiamo attribuire, a titolo di definizione, 

l’espressione: 

𝑑𝑊u

𝑑𝑛𝐽
αβ

= 𝜇̃𝐽
β

− 𝜇̃𝐽
∝ 

L’espressione è formalmente analoga a quella vista per una specie neutra, con una 

differenza sostanziale: rispetto ai potenziali chimici, i potenziali elettrochimici così 

introdotti, benché suscettibili di definizione locale in una certa fase, non sono più 

funzioni solo di proprietà locali della fase considerata, caratterizzabili prescindendo dal 

resto del sistema. Questo proprio perché nel processo di trasferimento entra in gioco un 

lavoro di natura elettrica che dipende dallo stato elettrico delle fasi: ora lo stato elettrico 

di una fase è determinato non solo dalla carica posseduta dalla fase stessa, ma anche da 



130 Bruno Mazza  Lezioni di Elettrochimica 

quella delle altre fasi. Scelto anche in questo caso uno stato di riferimento, possiamo 

istituire mediante i potenziali elettrochimici una scala dei livelli termodinamici totali 

inerenti a 𝐽, nelle varie condizioni in cui la specie 𝐽 è suscettibile di esistere: in questa 

scala i dislivelli hanno significato operativo di lavoro di trasporto. 

Le scale possono essere quotate in termini di fugacità elettrochimica e in questa 

scala si confrontano condizioni per 𝐽, tutte alla stessa temperatura che differiscono per 

pressione, volume e composizione chimica relativa, oppure di attività elettrochimica e 

in questa scala si confrontano condizioni tutte alla stessa temperatura e pressione, che 

differiscono per volume e composizione relativa: 

đ𝑊u

𝑑𝑛𝐽
αβ

= 𝜇̃𝐽
β

− 𝜇̃𝐽
∝ ≡ 𝑅𝑇 ln

𝑃̃𝐽
*β

𝑃̃𝐽
*α

≡ 𝑅𝑇 ln
𝑎̃𝐽

β𝜌

𝑎̃𝐽
∝𝜌  

Se nelle fasi  e  è definibile un potenziale elettrico macroscopico 𝑉α e 𝑉β, a titolo di 

definizione, possiamo dividere il lavoro molare di trasporto complessivo in due parti: 

una che rappresenta il lavoro che va a pareggiare quello delle forze a breve raggio 

d’azione, ad esempio, quelle di interazione ionesolvente o quelle interioniche messe in 

conto nella teoria di Debye e Hückel e una che rappresenta il lavoro speso contro le 

forze a lungo raggio del campo elettrostatico macroscopico2: 

𝜇̃𝐽
β

− 𝜇̃𝐽
∝ ≡ 𝜇𝐽

β
− 𝜇𝐽

α + 𝑍𝐽ℱ(𝑉β − 𝑉α) 

dove 𝜇𝐽
ε assume il significato e le proprietà di potenziale chimico di 𝐽 nella regione 

considerata. Poiché il potenziale elettrostatico macroscopico all’interno di una fase ha 

significato puramente razionale, anche questa suddivisione ha significato solo razionale, 

formale e non operativo. Infatti, quando effettuiamo il trasferimento di una specie 

carica, ad esempio, lo scambio di elettroni tra metallo e spazio vuoto circostante 

sappiamo misurare solo il lavoro totale necessario per il trasferimento stesso e non 

separatamente i due contributi, chimico ed elettrico, che si presentano sempre e 

inevitabilmente sovrapposti. 

Proseguendo con le definizioni formali, possiamo scrivere: 

𝜇̃𝐽
β

− 𝜇̃𝐽
α ≡ 𝑅𝑇 ln

𝑃𝐽
*β

𝑃𝐽
*α

+ 𝑍𝐽ℱ(𝑉β − 𝑉α) 

𝜇̃𝐽
β

− 𝜇̃𝐽
∝ ≡ 𝑅𝑇 ln

𝑎𝐽
β𝜌

𝑎𝐽
α𝜌 + 𝑍𝐽ℱ[(𝑉β − 𝑉ρ) − (𝑉α − 𝑉ρ)] 

dalle quali è possibile esprimere formalmente il potenziale elettrochimico e, 

rispettivamente, la fugacità elettrochimica e l’attività elettrochimica, come segue: 

𝜇̃𝐽
α ≡ 𝜇𝐽

α + 𝑍𝐽ℱ𝑉α 

𝑃̃𝐽
*α ≡ 𝑃𝐽

*α ∙ 𝑒
𝑍𝐽ℱ𝑉α

𝑅𝑇  

𝑎̃𝐽
α𝜌

≡ 𝑎𝐽
α𝜌

∙ 𝑒
𝑍𝐽ℱ(𝑉α−𝑉ρ)

𝑅𝑇  

Concludendo, possiamo affermare che: 

                                                           
2 In questa suddivisione è implicito un postulato di additività. 
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a) le differenze di potenziale elettrochimico e i rapporti di fugacità o attività 

elettrochimiche sono dotati di significato operativo. Essi non dipendono solo da 

proprietà locali, caratterizzabili prescindendo dal resto del sistema e della fase in 

cui sono definite, ma anche dalle azioni a lungo raggio che le altre fasi del 

sistema, in relazione al loro stato elettrico, esercitano sulla quella considerata; 

b) la suddivisione in grandezze chimiche ed elettriche è formale e priva di 

significato operativo; infatti come 𝑉ε, anche 𝜇𝐽
ε, 𝑃𝐽

*ε e 𝑎𝐽
ε sono grandezze 

puramente razionali. 

Tuttavia, si deve rilevare quanto segue: 

1. se si considerano processi in cui una specie ionica non esce da una fase, il 

potenziale elettrico non varia e il livello termodinamico della specie stessa nella 

fase si può ritenere definito solo dalla sua attività chimica. Vedremo inoltre che 

con un’opportuna scelta degli stati di riferimento, in cui i potenziali elettrostatici 

abbiano valore comune, uguale a quello della fase considerata, le attività 

chimiche ioniche individuali possono essere raggruppate per dare l’attività della 

specie neutra W, che sappiamo essere accessibile alla determinazione 

sperimentale; 

2. anche quando si hanno processi di trasferimento di specie ioniche tra due fasi 

con diverso valore del potenziale elettrostatico macroscopico, se il processo è a 

carica globale compensata, cioè equivale al trasferimento di una specie neutra, è 

nullo il lavoro macroscopico, che dipende solo dalla carica e dalla differenza di 

potenziale elettrostatico macroscopico e non da altre proprietà specifiche degli 

ioni, quali il loro raggio, la deformabilità, la struttura dell’atmosfera elettronica, 

cioè proprietà che intervengono invece nel lavoro microscopico delle forze a 

breve raggio ossia nel lavoro di tipo chimico. 

8.2 Attività ionica 

Vediamo come, considerando una soluzione acquosa  di un elettrolita W, sia possibile 

con un’opportuna scelta degli stati di riferimento delle attività chimiche delle specie 

ioniche, collegare le attività ioniche individuali (a definizione puramente razionale) 

all’attività della specie neutra W, che è invece suscettibile di determinazione 

sperimentale. 

Consideriamo un elettrolita W che si dissoci in due sole specie ioniche: 

𝑊 = 𝜈+𝐽+ + 𝜈−𝐽− 

e supponiamo, per generalità, che la dissociazione non sia completa ma raggiunga una 

condizione di equilibrio, caratterizzata dal valore  del grado di dissociazione. Se non si 

esce dall’ambito della fase, la condizione di equilibrio può essere espressa dalla 

seguente relazione3: 

𝜇W
𝜀 = 𝜈+𝜇𝐽+

𝜀 + 𝜈𝜇𝐽
𝜀  

                                                           
3 È facile verificare che anche introducendo per le specie ioniche i corrispondenti potenziali elettrochimici, i 
termini contenenti il potenziale elettrostatico macroscopico 𝑉ε si elidono, essendo 𝜈+𝑍+ = 𝜈−|𝑍−|. 
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la quale, esplicitando i potenziali chimici in  nella somma del potenziale chimico in 

uno stato di riferimento, che per ora non precisiamo, ma comunque sempre con lo stesso 

potenziale elettrostatico 𝑉ε, e del corrispondente termine di trasporto, si trasforma nella 

seguente espressione: 

𝜇W
D + 𝑅𝑇 ln 𝑎W

εD = 𝜈+𝜇J+
λ + 𝜈𝜇J

λ + 𝑅𝑇 ln [( 𝑎J+
ελ )

𝜈+
( 𝑎J

ελ )
𝜈−

] 

Tale condizione di equilibrio può essere anche scritta (legge di azione di massa) come: 

[
( 𝑎J+

ελ )
𝜈+

( 𝑎J
ελ )

𝜈−

𝑎W
εD

]

eq

= 𝐾𝑎(𝑇, 𝑃) = 𝑒−  
𝜈+𝜇

J+
λ +𝜈𝜇J

λ −𝜇W
D

𝑅𝑇  

Questa relazione lega, in condizioni di equilibrio di dissociazione di W in , le attività 

ioniche individuali a quella di W: il valore numerico di 𝐾𝑎 dipende dalla scelta degli 

stati di riferimento. Di solito, questi si scelgono in modo che la costante di equilibrio 

riferita alle attività sia uguale all’unità. Ciò si ottiene scegliendo lo stato D in modo che 

sia: 

𝜇W
D = 𝜈+𝜇J+

𝜆 + 𝜈𝜇J
𝜆  

Questa scelta porta al seguente semplice legame 

𝑎W
εD = ( 𝑎𝐽+

ελ )
𝜈+

( 𝑎𝐽−
ελ )

𝜈−
 (8.1) 

corrispondente all’assunzione per cui 𝐾𝑎(𝑇, 𝑃) = 1, e le attività di W in ε riferita a D e 

delle specie ioniche in ε riferite a λ. Quindi, per la combinazione delle attività ioniche 

individuali, che sono grandezze a definizione puramente razionale, si ottiene l’attività 

relativa alla specie neutra che è invece accessibile alla determinazione sperimentale.  

Vediamo, ora, di precisare più esplicitamente la scelta fatta degli stati di riferimento. 

A titolo di definizione, le attività ioniche individuali possono essere scritte, come quelle 

di qualunque altra specie chimica, come prodotto di una variabile di composizione 

chimica relativa per un coefficiente di attività. In elettrochimica si assume come 

variabile di composizione chimica relativa, in accordo alle norme IUPAC4 

(International Union of Pure and Applied Chemistry) la molalità: 

𝑎𝐽
ελ ≡ γ𝐽

ε ∙λ 𝑛𝐽,A
ε  

In Chimica-Fisica, ci si riferiva invece alle frazioni molari, 𝑋𝐽
ε, definendo in tal modo un 

coefficiente di attività razionale o inerente alle frazioni molari: 

𝑎𝐽
ελ ≡ 𝑓𝐽

ε ∙ 𝑋𝐽
ε 

Abbiamo già visto in Chimica-Fisica che gli stati di riferimento per le attività delle 

specie neutre, in particolare quelle aventi carattere di soluti, sono scelti con un criterio 

puramente convenzionale e di comodo, in modo che in un opportuno campo di 

concentrazione (soluzioni molto diluite) le attività convergano con le variabili di 

composizione relativa. 

                                                           
4 L'Unione Internazionale di Chimica Pura e Applicata è un'organizzazione non governativa internazionale, 
dedita al progresso della chimica. Costituita nel 1919 a Londra; la prima conferenza si tenne a Roma nel 
giugno del 1920 (NdC). 
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Per le specie ioniche, ancora aventi carattere di soluti, possiamo usare lo stesso 

criterio e scegliere lo stato di riferimento, in modo che l’attività ionica converga con la 

molalità nel campo delle diluizioni molto spinte. Questo si ottiene se si assume come 

stato di riferimento λ uno stato fittizio alla stessa temperatura, pressione e potenziale 

elettrico macroscopico 𝑉 della fase ε, con molalità di 𝐽 unitaria (𝑛𝐽,A
λ =1), ma con 

proprietà termodinamiche inerenti a 𝐽 che non corrispondono a quelle effettive delle 

soluzioni a molalità unitaria di 𝐽 in A, bensì a quelle delle soluzioni idealmente diluite: 

tali proprietà sono quelle che si ottengono per estrapolazione a molalità unitaria delle 

proprietà delle soluzioni estremamente diluite di 𝐽 in A. Naturalmente, per definire 

questo stato di riferimento è necessario conoscere il comportamento delle soluzioni 

estremamente diluite; in questo campo le esperienze (che comunque riguardano sempre 

le specie neutre) sono molto difficili e imprecise, ma la teoria di Debye e Hückel ci 

fornisce informazioni sul comportamento dei singoli ioni e leggi limite teoriche, 

mediante cui effettuare l’estrapolazione a diluizione infinita. La scelta fatta del 

riferimento corrisponde all’avverarsi della seguente condizione: 

lim
𝑛𝐽,A

𝜀 →0
γ𝐽

ε = 1λ  

Per quanto riguarda le specie W, la relazione 𝜇W
D = 𝜈+𝜇𝐽+

𝜆 + 𝜈𝜇𝐽
𝜆 , che deve sussistere 

perché sia valida la (8.1), mostra che una volta scelti gli stati di riferimento per le specie 

𝐽+ e 𝐽−, lo stato di riferimento per W è determinato, e precisamente rappresenta lo stato 

di dispersione (D), di dissociazione completa di W nelle specie ioniche costituenti, prese 

nei rispettivi stati di riferimento. La relazione (8.1) è stata dedotta per il caso in cui si 

abbia un equilibrio di dissociazione ionica per W. 

Per un elettrolita forte, per il quale non si può parlare di equilibrio di dissociazione, 

bensì di dissociazione supposta completa, con la scelta fatta dello stato di riferimento D, 

la relazione (8.1) vale ancora. Infatti, se W è completamente dissociato in ioni, ad esso 

si può attribuire il carattere di specie molecolare rappresentativa delle specie ioniche 

stesse: se prendiamo come stato di riferimento D, per questa specie rappresentativa di 

W, l’insieme degli stati di riferimento relativi agli ioni in cui W è completamente 

dissociata, il lavoro di trasporto di una mole di W da D a ε, cioè di + moli di 𝐽+ da  

(relativa a 𝐽+) a ε e di 𝜈− moli di 𝐽− da λ (relativa a 𝐽−) a ε, è dato da: 

𝑅𝑇 ln 𝑎W
εD = 𝜈+𝑅𝑇 ln 𝑎𝐽+

ελ + 𝜈−𝑅𝑇 ln 𝑎𝐽−
ελ  

Ciò verifica automaticamente la (8.1). 

Possiamo concludere dicendo che l’attività di W in ε, rispetto al riferimento D, 

caratterizza il livello termodinamico di W in ε sia nel caso di dissociazione completa sia 

nel caso di dissociazione solo parziale, in cui W coesiste in equilibrio con i propri ioni. 

In quest’ultimo caso, il termine 𝑅𝑇 ln 𝑎W
εD  rappresenta il lavoro di trasporto di una mole 

di W considerata come specie molecolare rappresentativa, di cui una frazione (1 − 𝛼) è 

indissociata e una frazione 𝛼 è invece dissociata nei suoi ioni. Tale lavoro, tenendo 

presente la (8.1), sarà esprimibile come: 

(1 − 𝛼)𝑅𝑇 ln 𝑎W
εD + 𝛼[𝜈+𝑅𝑇 ln 𝑎𝐽+

ελ + 𝜈−𝑅𝑇 ln 𝑎𝐽−
ελ ] = 𝑅𝑇 ln 𝑎W

εD  

Vediamo in quale forma si possa legare l’attività di W alle variabili di composizione 

stechiometriche rappresentative, definite cioè in base alle masse di partenza di solvente 
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e soluto. Facciamo ancora il caso generale in cui la dissociazione non sia completa, ma 

corrisponda ad un equilibrio caratterizzato dal valore 𝛼 del grado di dissociazione. 

Come si è visto, le attività ioniche individuali possono essere espresse come: 

𝑎𝐽
ελ = γ𝐽

ε ∙λ 𝑛𝐽,Aeq

𝜀  

Le molalità relative alle specie ioniche possono poi essere espresse, in funzione della 

molalità stechiometrica bruta iniziale di W, come segue: 

𝑛𝐽,Aeq

𝜀 = 𝜈𝐽 ∙ 𝛼 ∙ 𝑛W,A
ε  

Sostituendo nella (8.1), otteniamo l’espressione dell’attività di W in ε riferita a D: 

𝑎W
εD = [𝛼𝜈( γ𝐽+

ελ )
𝜈+

( γ𝐽−
ελ )

𝜈−
] ∙ [𝜈+

𝜈+ ∙ 𝜈−
𝜈−] ∙ (𝑛W,A

ε )
𝜈

 

Introducendo, a titolo di definizione, un coefficiente di attività ionico medio in ε: 𝛾±
ε 

dato da: 

(𝛾±
ε )

𝜈
≡ 𝛼𝜈( γ𝐽+

ελ )
𝜈+

( γ𝐽−
ελ )

𝜈−
 

tenendo conto che   + +  e ponendo: 

Q𝜈 = 𝜈+
𝜈+ ∙ 𝜈−

𝜈− 

l'attività di W riferita a D risulta: 

𝑎W
εD = (𝛾±

ε ∙ Q∙𝑛W,A
ε )

𝜈
 

dove Q e 𝑛W,A
ε  sono grandezze stechiometriche. 

8.3 Determinazione sperimentale delle attività 

Le misure sperimentali di attività di W5 permettono di risalire al coefficiente di attività 

ionico medio, 𝛾±
ε , confermando che: 

1. quelle che hanno significato operativo sono sempre grandezze relative alle specie 

neutre; 𝛾±
ε  ha significato operativo, ma non i coefficienti di attività ionici 

individuali; 

2. il coefficiente di attività che si determina sperimentalmente non solo è una media 

relativa ai vari ioni, ma include un fattore derivante dal grado di dissociazione: 

per via puramente termodinamica non è possibile separare gli effetti derivanti 

dalla dissociazione parziale di W, da quelli derivanti dalle cause di scostamento 

dal comportamento ideale della soluzione. 

                                                           
5 La determinazione sperimentale delle attività può essere effettuata, per quanto concerne il solvente, mediante 
i seguenti metodi: osmotici, crioscopici, ebullioscopici e mediante misure di tensione di vapore del solvente. 
Per quanto concerne il soluto, si può ricorrere ai metodi basati sulla determinazione di tensione di vapore del 
soluto, su determinazioni di solubilità, di forze elettromotrici, di coefficienti di ripartizione tra solventi diversi, 
ecc.. Sono note, inoltre, dal corso di Chimica-Fisica le relazioni generali tra le variazioni dei potenziali 
chimici dei componenti di un sistema (equazione di Gibbs-Duhem-Margules), per cui dalle attività di un 
componente si può risalire a quelle dell’altro. 
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Le proprietà termodinamiche delle soluzioni e quindi il livello termodinamico di W, 

nonché il coefficiente di attività ionico medio, sono definiti dal numero delle particelle 

effettivamente presenti, ma anche dalle loro condizioni di interazione o, in altre parole, 

dello stato effettivo delle particelle in soluzione. Per separare queste due influenze 

bisogna introdurre delle ipotesi supplementari, quali 𝛾𝐽 = 1 oppure 𝑓𝐽 = 1, nella teoria 

classica di Arrhenius e 𝛼 = 1 nella teoria moderna di Debye e Hückel. 

La teoria di Debye e Hückel ha permesso di calcolare i coefficienti di attività ionici e 

individuali; la verifica sperimentale della teoria è possibile mediante la relazione che 

collega 𝛾±
ε  con i coefficienti detti: 

(𝛾±
ε )

𝜈
= (𝛾𝐽+

ε )
𝜈+(𝛾

ε)𝜈−  

Si fa notare che nella teoria di Debye e Hückel si era pervenuti all’espressione: 

log 𝑓𝐽 = log 𝛾𝐽 = −
1,8 ∙ 106

(𝜀𝑟𝑇)
3

2⁄
∙ 𝑍𝐽

2√𝐼 

Per un elettrolita W, completamente dissociato secondo la relazione 𝑊 = 𝜈+𝐽+ + 𝜈−𝐽−, 

si ottiene:  

log 𝛾𝐽
α = −

1,8∙106

(𝜀𝑟𝑇)
3

2⁄
∙

𝜈+𝑍+
2+𝜈−𝑍

2

𝜈
∙ √𝐼 = −

1,8∙106

(𝜀𝑟𝑇)
3

2⁄
∙ |𝑍+𝑍−| ∙ √𝐼  (8.2) 

Infatti, nella teoria di Debye e Hückel avevamo introdotto i coefficienti di attività ionici 

riferiti alle frazioni molari, mentre poi li abbiamo riferiti alle molalità. Nel campo delle 

diluizioni spinte, in cui è valida la teoria, le due grandezze praticamente coincidono.  

Infine, un ultimo rilievo di carattere generale. Tenendo conto della scelta fatta per gli 

stati di riferimento, si giustificano le seguenti condizioni: 

{
𝑛W,A

𝜀 → 0;   γ𝐽
ελ → 1 

𝛼 → 1;     𝛾±
ε → 1

 

per le quali si ottiene: 

lim
𝑛W,A

𝜀 →0
𝑎W

ε = (Q∙𝑛W, A
𝜀 )

𝜈D  

Per molalità tendente a zero, l’attività di W rispetto a D converge con una particolare 

variabile di composizione (Q∙𝑛W, A
𝜀 )

𝜈
. 

8.4 Attività elettrochimica nelle soluzioni 

Introduciamo ora un altro metodo per definire e determinare l’attività in soluzione di 

una specie W che subisca dissociazione elettrolitica. Il metodo, rigorosamente 

operativo, non introduce né ipotesi sullo stato effettivo dell’elettrolita in soluzione né 

grandezze a significato puramente razionale, come le attività ioniche individuali. 

Abbiamo già visto (Cap. 5 e 6) che riportando in grafico, a temperatura e pressione 

costanti, la fugacità di W in una soluzione ε, in funzione della molalità stechiometrica di 

W elevata a 𝜈 ≡ (𝜈+ + 𝜈−), si ottengono curve con tangente all’origine finita e non 

nulla (Fig. 8.2). Per 𝑛W,A
𝜀 → 0 vale cioè una legge di Henry generalizzata: 
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𝑃W
∗𝜀 = ℒW

𝜀 ∙ (𝑛W,A
𝜀 )

𝜈
  

L’espressione di questa legge può essere trasformata introducendo, a titolo di 

definizione, come variabile di composizione chimica relativa, la variabile (Q∙𝑛W, A
𝜀 )

𝜈
, 

con Q𝜈 = 𝜈+
𝜈+ ∙ 𝜈−

𝜈−. La legge di Henry risulta, allora, espressa nella forma: 

𝑃W
∗𝜀 = ℒW

∗ ∙ (Q∙𝑛W,A
𝜀 )

𝜈
   (8.3) 

avendo posto: 

ℒW
∗𝜀 ≡

ℒW
𝜀

Q𝜈
 

 

 

 

Fig. 8.2 – Andamento della fugacità in funzione di (𝑛W, A
𝜀 )

𝜈
  

 

 

 

Fig. 8.3 – Andamento della fugacità in funzione di (Q∙𝑛W, A
𝜀 )

𝜈
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Pertanto, il diagramma 𝑃W
∗𝜀(𝑛W,A

𝜀 )
𝜈
 di Fig. 8.2 può essere convertito nel nuovo 

diagramma 𝑃W
∗𝜀(Q∙𝑛W,A

𝜀 )
𝜈
 di Fig. 8.3. Se consideriamo uno stato di riferimento, 𝜌, 

avente proprietà definite, nel quale la fugacità di W sia 𝑃W
∗𝜌

, possiamo introdurre 

un’attività di W in ε riferita allo stato 𝜌 come: 

𝑎
ρ

W
𝜀 =

𝑃W
∗𝜀

𝑃W
∗𝜌 

Il criterio di scelta di 𝜌 è, come sempre, quello di fare convergere l’attività così definita 

con una variabile di composizione relativa, in un opportuno campo di concentrazione. 

Adottando come variabile di composizione chimica relativa (Q∙𝑛W,A
𝜀 )

𝜈
, ciò è ottenuto 

se, come stato di riferimento 𝜌, adottiamo uno stato fittizio alla stessa temperatura e 

pressione della fase ε in cui vogliamo caratterizzare l’attività di W, nel quale la variabile 

di composizione sia unitaria, e cioè Q∙𝑛W,A
𝜀 = 1, e nel quale le proprietà termodinamiche 

inerenti a W siano quelle che si ottengono estrapolando le proprietà delle soluzioni 

estremamente diluite di W in A. Risulterà anche, dalla (8.3) per (Q∙𝑛W,A
𝜀 )

𝜈
= 1: 

𝑃W
∗𝜌

= ℒW
∗   

per cui: 

𝑎
ρ

W
𝜀 =

𝑃W
∗𝜀

ℒW
∗  

e la determinazione dell’attività di W in  è ricondotta alla determinazione della fugacità 

di W e della costante di Henry, ossia della pendenza dell’origine del diagramma di 

fugacità in funzione di (Q∙𝑛W,A
𝜀 )

𝜈
; in definitiva, la misurazione della tensione di vapore 

di W consente di determinare 𝑎
ρ

W
𝜀 . Possiamo ancora porre a titolo di definizione di 

𝛾
ρ

W
𝜀 : 

𝑎
ρ

W
𝜀 =

𝑃W
∗𝜀

ℒW
∗ ≡ ( 𝛾

ρ
W
𝜀 ∙Q∙𝑛W,A

𝜀 )
𝜈

 

Andando nel campo delle soluzioni molto diluite, poiché 𝑃W
∗𝜀 viene ad essere data, allora 

dalla legge di Henry (8.3) si ha: 

lim
𝑛W,A

𝜀 →0
𝑎W

ε = (Q∙𝑛W,A
𝜀 )

𝜈ρ
 

ossia:  

lim
𝑛W,A

𝜀 →0
𝛾W

ε = 1
ρ

 

in accordo con il criterio adottato nella scelta dello stato di riferimento. Abbiamo così 

istituito, senza fare ipotesi sullo stato effettivo di W in soluzione, una scala di attività di 

W su basi puramente operative, senza introdurre grandezze a significato puramente 

razionale, come le attività ioniche individuali e stati di riferimento relativi ai singoli 

ioni. Peraltro, nella scala di attività definita in precedenza, l’attività di W in ε rispetto 

allo stato di riferimento D risulta espressa come: 
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𝑎W
εD = (𝛾±

ε ∙ Q∙𝑛W,A
ε )

𝜈
 

dove 𝛾±
ε  ha il significato di coefficiente di attività ionico medio. Inoltre, si era anche 

ottenuto: 

lim
𝑛W,A

𝜀 →0
𝑎W

ε = (Q∙𝑛W,A
𝜀 )

𝜈D  

Poiché l’attività di W in uno stesso stato ε corrispondente a una diluizione molto spinta 

assume lo stesso valore, nelle due differenti scale rispetto a D e rispetto a 𝜌, significa 

che i lavori di trasporto dall’uno o dall’altro stato di riferimento allo stato ε coincidono. 

Pertanto, anche i livelli termodinamici corrispondenti agli stati D e 𝜌 coincideranno, 

quindi anche le due scale di attività introdotte e i corrispondenti coefficienti di attività 

𝛾± e 𝜌𝛾. 






