Numero di Ossidazione (n.0.)
Rappresenta la carica elettrica formale che l’elemento assume

nel composto se si pensa di associare gli elettroni di ciascun
legame all’atomo considerato piu elettronegativo.
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Formula di Lewis n.o. n.o.

Acido cloridrico, HCI H:Cl —1(Cl) +1(H)

Acqua, H,O H:O:H —2(0) +1(H)

Acqua ossigenata, H,O, H:0:0:H -1(0) +1(H)

ldrogeno, H, H:H 0(H)

Difluoruro di ossigeno, OF, F:O:F -1(F) +2(0)
Tabella 4.1

Un elemento viene considera-
to tanto piu ossidato quanto
piu elevato ¢ il suo 7.o.



V(H) =1 n.o.(H)=+1 H—

V(C)=4 n.o.(C)=-4

V(H) =1 n.o.(H)=+1
V(C)=4 n.o.(C)=-3

V(H) =1 n.o.(H)=+1
V(C)=4 n.o.(C)=-2

V(H =1 n.o.(H)= +1
V(C)=4 n.o(C)=-1

C—H metano
A H H
H—C—C—H
e\(b&\
H H
H—C|3:C|3—H &
<
H H e&\\&
H—C=C—H

acetilene (etino)



Regole per la determinazione del numero di ossidazione (n.0.)

a) Atomi di una qualsiasi specie chimica allo stato elementare n.o.= 0
(He, H,, N,, O,, P,, Sg ecc).
b) Qualsiasi ione monoatomico (Na*, S%-, ecc) n.o. = carica dello ione
c) La somma dei n.o. degli elementi presenti
In una molecola neutra >n.0.=0
In uno ione poliatomico >n.o. = carica dello ione

d) Nel composti I seguenti elementi hanno:

* il Fluoro e sempre n.o.=-1
* ’Ossigeno ¢ quasi sempre n.0. =-2
eccetto:
perossidi (Na,O,) n.o.=-1
superossidi (KO,) n.0. =
difluoruro di ossigeno (OF,) n.0. = +2
* ’Idrogeno n.o.=+1
negli idruri dei metalli 1° e 11° gruppo (NaH, MgH,) n.o.=-1
 Gli elementi del 1° gruppo (metalli alcalini) n.o. =+1

* Gli elementi del 2° gruppo (metalli alcalino-terrosi) n.o. = +2
* Per i non-metalli (es. alogeni, etc) se hanno elettronegativita piu alta tendono a
completare 1’ ottetto acquistando elettroni.



Molecole neutre >Nn.o.=0

2n.0.(H)+n.0.(S)+4n.0.(0)=0

H,50, 2(+1)+n.0.(S)+4(-2)=0
Acido Solforico n.o.(S)=8-2=6

2n.0.(H)+n.0.(S)+3n.0.(0)=0

H2_SO3 2(+1)+n.0.(S)+3(-2)=0
Acido Solforoso  no.(S)=6-2=4

2n.0.(K)+2n.0.(Cr)+7n.0.(0O)=0
2(+1)+2n.0.(Cr)+7(-2)=0
N.0.(Cr)=(14-2)/2=06

K,Cr,0,

dicromato di potassio



loni Poliatomici >N.0. = carica dello 1one

B n.0.(Mn)+4n.0.(0)=-1
MnQO, n.0.(Mn) +4(=2) = —1
lone Permanganato  n.o.(Mn)=8-1=7

B 2n.0.(H)+n.o.(P)+4n.0.(0)=-1
H,PO, 2(+1)+n.0.(P)+4(-2)=-1
lone diildrogenofosfato  no.(P)=8-2-1=5

n.0.(P)+4n.0.(0)=-3
n.o.(P)+4(-2)=-3
n.0.(P)=8-3=5

PO,”

lone fosfato



Numeri di ossidazione possibili per alcuni elementi:
per i non-metalli e riportato il valore minimo.

1A 7A 8A
H' H
2A 3A 4A 5A 6A
Lit c- | N[O | F
Na' Mg Al P | 8= |
3B 4B 5B 6B 7B 88 8B 3B 1B 2B
5 2 65, Cr 2| Fex | Co o, | Cu® ” ; :
K' [Ca Ti cra [MP Fan | o | NP | cuze | 2D Se: | Br
Rb* | Sr Ag' | Cd Sné Te! |
Cs' | Ba¥ Hg.™ Pb | Bi*
Hg-

In genere - Per i non-metalli, ad eccezione degli elementi del secondo
periodo, i possibili n.o. aumentano di 2 in 2 a partire dal minimo, fino al

massimo valore che corrisponde al numero di elettroni nel guscio di valenza
(GRUPPO)




Nomenclatura dei composti inorganici

| composti formati da tutti gli elementi ad eccezione del
carbonio sono considerati inorganici.

Per il carbonio solo gh 09 icld,
‘lr’JJrllFI (I|r~)1|rf|e 2Ll
sono intesi come 1norgan1c:1

Le regole di Nomenclatura sono redatte ed
aggiornate da una commissione della IUPAC



Composfi b@
_metalli

con

idrogeno 0Ssigeno

idruri ionici ossidi ionici




on metalli

con

idrogeno 0Ssigeno

idruri covalenti ossidi covalenti




nomenclatura degli idruri

metalli (carattere ionico): NaH idruro di sodio CaH, idruro di calcio

Non metalli (carattere covalente)

Nomenclatura moderna —
Suffisso alla radice dell’elemento -uro + di idrogeno

Nomenclatura tradizionale —
Acido + suffisso alla radice dell’elemento -idrico

Nomenclatura moderna tradizionale
HF fluoruro di idrogeno acido fluoridrico
HI loduro di idrogeno acido lodidrico
H,S solfuro di idrogeno acido solfidrico
HCN cianuro di idrogeno acido clanidrico
Nomi d’uso

CH, metano NH, ammoniaca H,O acqua



Tabella 1.8 Esempi di idracidi

Composto Nome corrente Nome IUPAC

HF acido fluoridrico fluoruro di idrogeno
HCl acido cloridrico cloruro di 1drogeno
HBr acido bromidrico bromuro di idrogeno
HI acido 1odidrico 1oduro di idrogeno
H,S acido solfidrico solfuro di diidrogeno
H,Se acido selenidrico seleniuro di diidrogeno
HCN acido cianidrico cianuro di idrogeno

G. Depaoli

Chimica generale e inorganica
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nomenclatura degli ossidi

Nomenclatura moderna: - tutte le combinazioni binarie con
[’ossigeno vengono chiamati 0sSidI.

St utilizzano prefissi numerici tipo di- , tri-, tetra- ecc.

CaO ossido di calcio N,O  ossido di diazoto
NO, diossido di azoto CO, diossido di carbonio
Al,O,  triossido di dialluminio

P,O: pentaossido di difosforo

FeO ossido di ferro(ll) Fe,O, ossido di ferro(lll)
PbO  ossido di piombo(ll) PbO, ossido di piombo(lV)



Nomenclatura tradizionale
Composti binari dell’ossigeno

con i

metalli non metalli

ossidi anidridi

In base al numero di ossidazione si usano I suffissi
-0s0  — numero di ossidazione piu basso
-ico — numero di ossidazione piu alto

Metalli
Cu,O 0ssido rameoso CuO ossido rameico
FeO ossido ferroso Fe,O, ossido ferrico

Non metalli
CO, anidride carbonica




Numeri di ossidazione possibili per alcuni elementi:
per i non-metalli e riportato il valore minimo.

1A 7A 8A
H' H
2A 3JA°  4A 5A 6A

Li Cé- | N | O | F

Na' wz' M}o P g2 Cl
3B 4B 5B 6B 7B 8B 8B 8B 1B 2B
2 - Cr2 2| Fex | Co o ] Gt " ; :
K' |Ca Ti cra [MP Fan | o | NP | cuze | 2D Set | Br
Rb* | Sr Ag' | Cd Sné Te! |
Cs | Ba He,™ Pb: | Bi*
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In genere - Per i non-metalli, ad eccezione degli elementi del primo
periodo, i possibili n.o. aumentano di 2 in 2 a partire dal minimo, fino al

massimo valore che corrisponde al numero di elettroni nel guscio di valenza
(GRUPPO)




Tabella 1.4 Alcuni esempi di ossidi basici

N.O. Formula Nome comune Nome IUPAC

+1 Li1,0O ossido di litio ossido di dilitio

+1 Na,O ossido di sodio ossido di disodio
+2  MgO ossido di magnesio ossido di magnesio
+2 €Cao0 ossido di calcio ossido di calcio

+2 CrO 0ss1do cromoso ossido di cromo

+3 CrO3 ossido cromico triossido di dicromo
+2  MnO 0ssido manganoso ossido di manganese
+3  MnyO3 ossido manganico triossido di dimanganese
+2 SnO ossido stannoso monossido di stagno
+3 TI,0O3 ossido di tallio triossido di ditallio

G. Depaoli Chimica generale e inorganica Copyright 2006 Casa Editrice Ambrosiana



Tabella 1.5 Alcuni esempi di ossidi acidi

N.O. Formula Nome comune Nome |UPAC

+3  By0O3 anidride borica triossido di diboro

+2 €O ossido di carbonio (mon)ossido di carbonio
+4 CO, anidride carbonica diossido di carbonio

+1 N;O protossido di azoto ossido di diazoto

+2 NO ossido di azoto (mon)ossido di azoto

+3  NyO3 anidride nitrosa triossido di diazoto

+4 NO, anidride nitroso-nitrica diossido di azoto

+4  Ny)Oy4 ipoazotide tetraossido di diazoto

+5 NyOs anidride nitrica pentaossido di diazoto
+3  P4O0¢ anidride fosforosa esaossido di tetrafosforo
+5 P40 anidride fosforica decaossido di tetrafosforo
+4 SO, anidride solforosa diossido di zolfo

+6 SOz anidride solforica triossido di zolfo

+1 ClLO anidride ipoclorosa ossido di dicloro

+3  ClhO3 anidride clorosa triossido di dicloro

+5 ClOs5 anidride clorica pentaossido di dicloro
+7 ClOq anidride perclorica eptaossido di dicloro

+6  CrOj anidride cromica triossido di cromo

+7  MnyOq anidride permanganica eptaossido di dimanganese



Tabella 1.6 Alcuni esempi di ossidi anfoteri

N.O. Formula Nome comune Nome IUPAC

+2 ZnO ossido di zinco ossido di zinco

+4  SnO, ossido stannico diossido di stagno

+3  AlO3 sesquisossido di alluminio  triossido di dialluminio
o ossido di alluminio
(allumina)

+3 Cr0O3 sesquisossido di cromo triossido di dicromo
0 ossido cromico

+3  Mny0O3 ossido manganico triossido di dimanganese

G. Depaoli

Chimica generale e inorganica Copyright 2006 Casa Editrice Ambrosiana



| perossidi sono composti in cui esiste un legame covalente tra 2
atomi di O.

H,O0, (H—O—O—H) perossido di idrogeno o0 acqua ossigenata
Na,O, (2Na*-O0—O) perossido di sodio

Idrossidi

sono costituiti da ioni metallici (+) e ioni OH-
Vengono indicati con la nomenclatura tradizionale o con la
notazione di Stock

KOH idrossido di potassio
Ca(OH), idrossido di calcio
Fe(OH), idrossido di ferro(ll) o idrossido ferroso

Fe(OH), idrossido di ferro(ll11) o idrossido ferrico




Ossoac ’d' (acidi ossigenati)

composti covalenti costituiti da_idrogeno, ossigeno e un elemento non

metallico.

. a nomenclatura tradizionale utilizza 1 suffissi —oso e —ico alla radice

del nome dell’elemento non metallico.

-0SO — N.0. piu basso
-ico — n.o. piu alto

Per piu di due stati di ossidazione si
utilizzano anche 1 prefissi

IpO- — N.0. piu basso
per- — n.o. piu alto

H,SO, acido solforoso
HNO, acido nitroso
H,SO, acido solforico
HNO, acido nitrico

HCIO acido ipocloroso
HCIO, acido cloroso

HCIO, acido clorico
HCIO, acido perclorico



Un acido formalmente si ottiene sommando una molecola di H,O
all’ossido corrispondente

Pentaossido di diazoto acido nitrico

gli acidi si distinguono anche per il contenuto formale

orto-, piro- e meta-

P,O. + 3H,0 = 2H,PO, acido ortofosforico

P,O. + 2H,0 = H,P,O, acido pirofosforico

N'U
O

o
+
L

N
O
[

2HPO,  acido metafosforico



tiocomposti

gli acidi dove I’ossigeno e sostituito dallo zolfo, prendono 1l prefisso
tio-.

HOCN acido cianico > HSCN acido tiocianico
H,SO, acido solforico > H,S,0, acido tiosolforico
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Sali

| sali sono composti a carattere ionico e si ottengono formalmente
facendo reagire un idrossido con un acido

NaOH +  HCI = NaCl + H,0
Nomenclatura moderna Nomenclatura tradizionale
cloruro di sodio NaCl cloruro di sodio
cloruro di ferro(ll) FeCl, cloruro ferroso
O dicloruro di ferro
cloruro di ferro(lll)  FeCl, cloruro ferrico

O tricloruro di ferro



Sali derivati da ossoacidi

acldo sale Per pil n.o. si
n.o. piti basso  -0SO -1to utilizzano i prefissi
n.o.pivalto  -ico -ato IPO- € Per-.
IP\</||3(OI\?O ) Qﬁgt%%'i Fr);)etlzsr?:s)io NaClO ipoclorit(_) di s_odio
CasO,  Solfato dicalcio  oiOs clorato di sodio
4 KCIO, perclorato di potassio
KHCO, iIdrogenocarbonato di potassio

0 bicarbonato di potassio
0 carbonato acido di potassio

Ca(HCO,), 1drogenocarbonato di calcio
0 bicarbonato di calcio
0 carbonato acido di calcio

Na,HPO, Idrogenofosfato di sodio
Ca(H,PO,), diidrogenofosfato di calcio



La nomenclatura degli ioni si ottiene tenendo conto delle indicazioni precedenti.

Ioni postitivi (+)

monoatomici
Nomenclatura moderna Nomenclatura tradizionale
Fe?+ ione ferro(ll) lone ferroso
Fe3* lone ferro(l11) lone ferrico
poliatomici

si usa il suffisso —onio

H,O* lone 0ssonio
NH,* lone ammonio



Ioni negativi (-)

monoatomicil —uro
si usa il suffisso —uro si usa anche per alcuni
loni poliatomici
Cl- lone cloruro
SNZG;_ lone solfuro HS- ione idrogenosolfuro
lone nitruro CN- ione cianuro
| derivati dagli S,> ione disolfuro
loni aerivati dagli N, AR ST

ossoacidi

CIO-  ione ipoclorito

SO,# ione solfato

NO,  1one nitrito

H,PO,  1one diidrogenofosfato



solfato di potassio — acido solforico + idrossido di potassio

-Ic0 > max stato di ossidazione S — +6

Ossido + acqua = Acido solforico SO4 + H,O0 = H,SO,

H,SO, + 2KOH =K,SO, + 2H,0

fosfato di calcio ... Cag(PO,) g
nitrato di lito ... LINOg .,
dicromato di calcio ...... CaCryO i
carbonato di Magnesio  ...... MCO,..eiii
cianuro diammonio  ...... NH,CN. .o,
idrogenosolfito di sodio  ...... NaHSO;. ...,

acetato di magnesio  ...... Mg(CH3COO) . i



H,BO,, acido (orto)borico BO-, ione borato

Tabella 4.2 s '?' 5
10
Nome e struttura® | B
dei piiJ. import.anti B 4 (o// \\o)
ossoacidi e dei o / S
corrispondenti anioni. =/ |
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<O\ //O\/
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\o/
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S T
O —H o,
/
/N/ /N
Il Il
\o/ \O/
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HNO,, acido nitrico

s\
Tabella 4.2 O
Nome e struttura®
dei piu importanti
ossoacidi e dei
corrispondenti anioni.

O —H
/
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— —2_
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H,[HPO,], acido fosfonico H,POj3, ione diidrogenofosfonato
o acido (orto)fosforoso o ione diidrogenofosfito

Tabella 4.2

Nome e struttura®*

dei piu importanti
ossoacidi e dei
corrispondenti anioni.

H[H,PO,], acido fosfinico H,PO7, ione diidrogenofosfinato
o acido ipofosforoso o ione diidrogenoipofosfito

A.M. Manotti Lanfredi, A. Tiripicchio Fondamenti di chimica Copyright 2006 Casa Editrice Ambrosiana



SOZ-, ione solfito

Tabella 4.2

NS — N\ —
Nome e struttura* ; O, > o,
dei piu importanti s — s
ossoacidi e dei (4T ZGEEN S
s ; 73 . \Q \O/ O, \o/
corrispondenti anioni.
H,S0,, acido solforico HSO;, ione idrogenosolfato
o ©-—H 0 ©O—-H]|
N/ N2
S S
N AANEY
\Q <I)’ \Q O,
H
SO?-, ione solfato
~\ /~ T2
(®) (o)
N & / 7
)
ZNER
\O O,
H,S,0,, acido disolforico S,0%, ione disolfato
He /o\ /O\ /o\_ H \/o\ /o\ /O\, 2
NG N/ NN
4 s\\ 2 N\ s\ 2 N\
v N v\ v N
o 00 9 o 00 9
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H,S,0,, acido tiosolforico S,0%-, ione tiosolfato

Tabella 4.2 S ©—H /S o 1F S ok
N7 R R N
Nome e struttura® S s —> S
G N, & : 7 2 N 7 NG
dei piu importanti \0 o) \ % N
.o R = 4 \Q 9, O, O,
ossoacidi e dei |
corrispondenti anioni.
HSCN, acido tiocianico SCN-, ione tiocianato
/’s‘—cENu (§—c=nNi]|
H
HCIO, acido ipocloroso ClO-, ione ipoclorito
PN ~ — —y
O — Ch 10 — Cl1i
o 16 — ¢l
H
HCIO,, acido cloroso ClO;, ione clorito
0 —Cli (O—Cli 10 —Ci |
H/ l s H/ I I
'9' \O/ \0/
HCIO,, acido clorico ClOg, ione clorato
AN % AN i = =
= 'Q—l'=0)
H 101 101
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Tabella 4.2

Nome e struttura®*

dei piu importanti
ossoacidi e dei
corrispondenti anioni.

A.M. Manotti Lanfredi, A. Tiripicchio

HCIO,, acido perclorico ClO;, ione perclorato

PN /o\ ~
D II \ “ \
©—cCl=0 I0 —Cl =0,
H/ 1 1
101 101
H,MnO,, acido manganico MnOZ-, ione manganato
o (o} 2-
_ _
10 « Mn—’o\\ 10 « Mn — O
| b I
/gl 101
H
HMnO,, acido permanganico MnOj, ione permanganato
) o) 2
Il .
10 « Mn —0 10 « Mn — Q1
I H I
O, 9O,

CrO?-, ione cromato

H,Cr,0,, acido dicromico Cr,0%, ione dicromato
H _/o\ /o\ /O\_ H /O\ /o\ /o\ 2
N N\ PENGATN
Cr Cr Cr\ Cr\
v \ VAR N 5N ¢ N\
© oL 9 o 00 9
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Reazioni Chimiche

Combinazione

Q@ 9O—00
Decomposizione
Q00— O

Spostamento

J 90— 090 O
Scambio e Jo

) -




a) Reazione tra un acido (ossoacido o idracido) e un idrossido

HNO, +# NaOH = NaNO, + H,0

H,S0, +  Ca(OH), CaSO, + 2H,0

b) Reazione di salificazione tra un acido e un ossido basico:

2HCI + CaO = CaCl, + H,O

2H,PO, +  3Na0 2Na,PO, +  3H,0



c) Reazione di salificazione tra un acido e basi protoniche:
HNO, + NH, = NH,NO,

H,S0, +  2NH,

(NH,),S0O,

d) Reazione di salificazione tra ossido acido e idrossido:

Cco, + CalOH), = CaCO, + H,0

SO, + Ba(OH), BaSO, + H,O



e) Reazione di salificazione tra un ossido acido e un ossido

basico:
SO, + K,O = K,SO,
SO, + BaO = BaSO,
Scambio

HNO,+ NaOH——~ HOH + NaNO,
H,0



Reazioni di Scambio

a) Salel + Acidol = Sale2 + Acido?2

Equazione molecolare
FeSg+  2HCl,y =  FeCly,y +  HyS,T

Equazione ionica

FeSi + 2H* g + 2Cl g = Fe* g + 2Cl g + HyS ()T

(aq) (aq)

Equazione ionica netta

FeS(g + 2H* g = Fe? o + HyS ()T



Reazioni di Scambio

b) Salel + Basel = Sale2 + Base?2

Equazione molecolare
Na,COyz, + 2Ca(OH)y,q = CaCOsy ¥ + 2NaOH,

Equazione ionica netta

COz% gy + Ca?*yy = CaCOgy v



Reazioni di Scambio

c) Salel + Sale2 = Sale3 + Sale4

2Klgy +  PB(NOg)yey = 2KNOgz,, + Pbl, ol
Equazione ionica netta

21 + PbPeq = Phblygyy



Numero di Ossidazione (n.0.)
Rappresenta la carica elettrica formale che l’elemento assume

nel composto se si pensa di associare gli elettroni di ciascun
legame all’atomo considerato piu elettronegativo.

w0 Flettronegativita di Pauling

2.5=-29

< 5 6 7 8 9

B C N (o] F

3.0 -4.0 20 25 3.0 35 4,0

13 14 15 16 17

Al Si P 5 (o]

1.5 1.8 2,1 25 3,0

26 27 28 29 30 3l 32 33 34 35
Fe Co N1 Cu In Ga Ge As Se Be
1.7 1.7 1.8 1.8 1.6 1.7 19 2,1 24 2.8
44 45 46 47 43 49 50 51 52 53
Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Te I
1.8 1.8 1.8 1.6 1.6 1.6 1.8 1.9 2.1 25
76 77 78 79 80 81 82 83 84 85
Os e ™ Au Hg Tl Pb Bi Po At
1.9 1.9 1.8 1.9 1.7 1.6 1.7 1.8 1.9 2.1




Reazioni di Ossido-Riduzione o redox

In origine si definivano due processi diversi per
Ossidazione — la combinazione chimica di un elemento con l'ossigeno

Riduzione — la sottrazione di ossigeno da un ossido

Oggi si considerano una classe pit ampia in cui

[’elemento che:
 perde elettroni — Si ossida (agente riducente)
 acquista elettroni — si riduce (agente ossidante)

H, + Cl, 2HCI

H-+H + ICI=Cl H—Cll + H—=Cli

0 0 0 0 +1 -1 +1 -1




Gli Agenti Ossidanti hanno una spiccata tendenza ad appropriarsi di elettroni:
Sono composti che hanno almeno un elemento con n.o. vicino al MAX

Semireazioni di riduzione

MnO;

MnO; + 8H* + 5~ = Mn?* + 4H,0
MnO; + 2H,0 + 3e~ = MnO, + 40H"

ambiente acido
ambiente neutro o debolmente alcalino

lone permanganato MnO; + e = MnO3- ambiente fortemente alcalino
ione manganato

Cr 0= Cr,0% + 14H* + 6e- = 2Cr¥* + 7H,0 ambiente acido

ione dicromato ione Cr(lll)

NO;3 + 2H* + e = NO, + H,O

in presenza di metalli come

HNO, NO; + 4H* + 3e~ = NO + 2H,0 Cu, Ag ecc.

acido nitrico NO; + 10H* + 8e~ = NH; + 3H,0 in presenza di metalli come Al, Zn ecc.
| H,O, H,O, + 2e- = 20H" ambiente alcalino

perossido di idrogeno H,O, + 2H* + 2e~ = 2H,0 ambiente acido

ClOg ClO3; + 6e~ + 6H* = CI- + 3H,0 ambiente acido

ione clorato

ClO~ ClO- + 2e + 2H = CI- + H,O ambiente acido

lone ipoclorito ClO- + 2e~ + H,0 = CI- + 20H- ambiente alcalino

H,SO, H,SO, + 2H* + 2e- = SO, + 2H,0 se concentrato

acido solforico

Tabella 4.3 Agenti ossidanti pit comuni.

A.M. Manotti Lanfredi, A. Tiripicchio

Fondamenti di chimica
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Gli Agenti Riducenti hanno una spiccata tendenza a cedere elettroni:
Sono composti che hanno almeno un elemento con n.o. vicino al MIN

Semireazioni di ossidazione

H,S H,S =S + 2H* + 2e- ambiente acido
solfuro di idrogeno H,S + 4H,0 = SO + 10H* + 8e- ambiente acido
SO, SO, + 2H,0 = SO3 + 4H* + 2e- ambiente acido
diossido di zolfo

SO3- SO%~ + H,0 = SOZ~ + 2H* + 2e- ambiente acido
ione solfito

metalli tipo Zn = Zn®* + 2e-

Al, Zn ecc. Al = AB* + 3e~

Sn?* Sn?t = Sn** + 2e-

ione stannoso

Fes? Fe?* = Fe% + e

ione ferroso

H,O, H,O, + 20H™ = 2H,0 + O, + 2e- ambiente alcalino
perossido di idrogeno H,O, = O, + 2H* + 2e- ambiente acido
I 2lF =1, + 2e-

ione ioduro

NO3 NO; + H,O = NO3 + 2H" + 2e- ambiente acido
ione nitrito

Tabella 4.4 Agenti riducenti pit comuni.

A.M. Manotti Lanfredi, A. Tiripicchio
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reazione di combustione

S(s) + 0,(9) = SO, (9)

C,Hi(9) + 0,(g) = 4C0O,(g) + 5H,0(g)

Tipi di reazioni Red-Ox

reazione di sintesi

3H,(9) +N,(9) = 2NH3(9)

Ca(s) + Cl,(g) = CaCl,(s)

reazione di decomposizione
2 Hy0,(1) = 2 Hy0(1) + O4(9)

KCIO, (s) = KCI + 3/20,(q)

reazione di spostamento
Zn(s) + 2HCI(aq) = H,(g) + ZnCl,(aq)

Cu(s) +2AgNO;(aq) = 2Ag(s) +Cu(NO;),(aq)

Fe(s) + CuSO,(aq) = FeSO, (aqg) + Cu(s)




Bilanciamento delle reazioni redox

Nelle reazioni redox, il numero totale
di elettroni acquistati deve essere uguale al numero di elettroni ceduti.

Procedimento — metodo diretto

i) Scrivere le formule corrette per tutti i reagenti e i prodotti;

iii) Identificare gli atomi che cambiano numero di ossidazione;

v) Calcolare la variazione totale del numero di elettroni sia per
I'ossidazione sia per la riduzione;

vii) Bilanciare il rimanente per confronto.



Bilanciamento delle reazioni redox

loduro di sodio con acido ipocloroso formano iodato di sodio ed acido cloridrico

acquista2 e x3=6¢-

+1 +5 -2 +1 -1

+1 -1 +1 +1 -2
Nal + 3HCIO = NalO, + 3HCI

perde6e x1=6¢e

viii) &mwu(wmmmﬁquﬁummmmgmmpmdwn

o s idnzione gisrpertaoridulione;




Bilanciamento delle reazioni redox

Permanganato di potassio con acido ossalico e acido solforico formano
solfato di manganese, biossido di carbonio, solfato di potassio ed acqua

acquistabe x2=10¢

+1 +7 -2 +1 +3 -2 +1 +6 -2 +2 +6 -2 +4 -2 +1 +6 -2 +1 -2
2KMnO,+ 5H,C0,+ 3H,50,= 2MnSO,+19CO,+ K,SO,+8H.0
‘ 5
1 % 1
80 perdono2e x5=10¢
32 +3x2 = 16 %313

viii) &W@H{MM&MMM»DMQMMAlpnadwrd'l

ioed f it o gia per baoridugs oriz,




Bilanciamento delle reazioni redox

Acido solforico con alluminio formano biossido di zolfo, solfato di alluminio ed acqua

acquista2e x3=6e

+6 -2 +4 -2 +3 46 -2 +1 -2

perdono 6 ef\\
S

3 3+3 =

viii) &mwu(wmmmﬁquﬁummmmgmmpmdwn

o s idnzione gisrpertaoridulione;




Bilanciamento delle reazioni redox

lodio con idrossido di sodio formano
ioduro di sodio, iodato di sodio ed acqua

0

31
1+

acquista l e

+1 -2 +1
, +06NaOH =
5 =6 —56/2 =3

x5=5He¢

+1 -1 +1+45-2 41 -2
5Nal + NalOg+ 3H,0

perde5e x1=5e

Questa ¢ una reazione di dismutazione o disproporzionamento:
la stessa specie chimica agisce sia da 0ssidante sia da riducente

vii) Bitamtidire)tlchitionente fercbagfdondiot-imadoeli taddaziogas i,

Yassionzicieosicper pariduzione;




Bilanciamento delle reazioni redox

Procedimento 2H,0 —— H,0* + OH
ione-elettrone H,0O =—— H* + OH-

—

. . neutra — quantita di ioni H* uguale OH-
Soluzione acida Acida — eccesso di ioni H*
basica — eccesso di ioni OH~

i) Dividere |'equazione in semireazioni;
iii) Bilanciare O aggiungendo H,O:;

v) Bilanciare la carica aggiungendo €”;

vii) Cancellare qualsiasi cosa risulti uguale da entrambe le parti.



Bilanciamento delle reazioni redox

Procedimento ione-elettrone

o * basica — eccesso di ioni OH-
Soluzione basica

Si applicano gli stadi da i) a vii) nel caso di una soluzione acida,
quindi si continua con i seguenti tre stadi;

ix) Trasformare OH- e H* in H,0;



Bilanciare la seguente equazione tenendo conto che la reazione avviene in
soluzione acida

5,02 + ClO0 = CI + 5,02
2)(2_/__’@___" 60 60 y{(z_ = 2_
2S,04% = Si0¢ + 2¢
JH* + CIO + 2e = Cl + H,0
1x1— = 1-&
2+ 1x1+ = 1+

2

2H* + 25,0, + CIO- : Cl- + 5,04+ HZO@

viii) €asicelinielquasiasiycniutdsaltvigiale da entrambe le parti.




Gli Agenti Ossidanti hanno una spiccata tendenza ad appropriarsi di elettroni:
Sono composti che hanno almeno un elemento con n.o. vicino al MAX

Semireazioni di riduzione

MnO;

MnO; + 8H* + 5~ = Mn?* + 4H,0
MnO; + 2H,0 + 3e~ = MnO, + 40H"

ambiente acido
ambiente neutro o debolmente alcalino

lone permanganato MnO; + e = MnO3- ambiente fortemente alcalino
ione manganato

Cr 0= Cr,0% + 14H* + 6e- = 2Cr¥* + 7H,0 ambiente acido

ione dicromato ione Cr(lll)

NO;3 + 2H* + e = NO, + H,O

in presenza di metalli come

HNO, NO; + 4H* + 3e~ = NO + 2H,0 Cu, Ag ecc.

acido nitrico NO; + 10H* + 8e~ = NH; + 3H,0 in presenza di metalli come Al, Zn ecc.
| H,O, H,O, + 2e- = 20H" ambiente alcalino

perossido di idrogeno H,O, + 2H* + 2e~ = 2H,0 ambiente acido

ClOg ClO3; + 6e~ + 6H* = CI- + 3H,0 ambiente acido

ione clorato

ClO~ ClO- + 2e + 2H = CI- + H,O ambiente acido

lone ipoclorito ClO- + 2e~ + H,0 = CI- + 20H- ambiente alcalino

H,SO, H,SO, + 2H* + 2e- = SO, + 2H,0 se concentrato

acido solforico

Tabella 4.3 Agenti ossidanti pit comuni.

A.M. Manotti Lanfredi, A. Tiripicchio
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Gli Agenti Riducenti hanno una spiccata tendenza a cedere elettroni:
Sono composti che hanno almeno un elemento con n.o. vicino al MIN

Semireazioni di ossidazione

H,S H,S =S + 2H* + 2e- ambiente acido
solfuro di idrogeno H,S + 4H,0 = SO + 10H* + 8e- ambiente acido
SO, SO, + 2H,0 = SO3 + 4H* + 2e- ambiente acido
diossido di zolfo

SO3- SO%~ + H,0 = SOZ~ + 2H* + 2e- ambiente acido
ione solfito

metalli tipo Zn = Zn®* + 2e-

Al, Zn ecc. Al = AB* + 3e~

Sn?* Sn?t = Sn** + 2e-

ione stannoso

Fes? Fe?* = Fe% + e

ione ferroso

H,O, H,O, + 20H™ = 2H,0 + O, + 2e- ambiente alcalino
perossido di idrogeno H,O, = O, + 2H* + 2e- ambiente acido
I 2lF =1, + 2e-

ione ioduro

NO3 NO; + H,O = NO3 + 2H" + 2e- ambiente acido
ione nitrito

Tabella 4.4 Agenti riducenti pit comuni.
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Bilanciare la seguente equazione tenendo conto che la reazione avviene in
soluzione acida

Cu + NO;5 = Cu® + NO,
@€+ 2NO, +4H*= 2NO,+ 2H,0 )x2
( Cu = Cu?t + 2e ) X1

4H* + 2NO,~ + Cu : Cu?* + 2NO, + 2H20

viii) €asicelinielquasiasiycniutdsaltvigiale da entrambe le parti.




Bilanciare la seguente equazione tenendo conto che la reazione avviene in
soluzione basica

Fe(OH), + O,

Fe(OH), + OH-

(4 + 0O, + 3H* = OH- + H,0 )x1
( 4 Fe2+ = 4 Fe3+ + 4 e )x4
SN RN
4Fe(OH), + O, +2H,0 =  4Fe(OH),
+ 8OH- —" 4+ 80H —

1) Ciaetdiadsbpa@Blac (i iin'e daairtromize |2 parti,




Bilanciare la seguente equazione tenendo conto che la reazione avviene in
soluzione basica

Cro2 + S* = Cro, + S

( 3 §%- 3S + 6e )x3

(6e +2CrO2 + 8H* =  2CrO, + 4H,0)x2

2CrO, % + 354 +8HIO0+ &@H- =2CrO, +3S + 4H,0 +80H-

1) T CdidShaGElac (Sghrn i iucle da zirtromize |2 parti,




