
2MnO4
- + H2O2 + 6H+

 2Mn2+ + 3O2 + 4 H2O

2MnO4
- + 3H2O2 + 6H+

 2Mn2+ + 4O2 + 6 H2O

2MnO4
- + 5H2O2 + 6H+

 2Mn2+ + 5O2 + 8 H2O

2MnO4
- + 7H2O2 + 6H+

 2Mn2+ + 6O2 + 10 H2O

Reazione di ossidoriduzione (redox)

Bilanciare una reazione di ossidoriduzione (redox)

Le reazioni di ossidoriduzione prevedono il trasferimento di elettroni da una specie chimica 

che perdendo elettroni si ossida e una specie chimica che acquistando elettroni si riduce

Tutte le reazioni sono bilanciate 

per massa e carica, ma solo una 

è bilanciata anche per elettroni 

persi/acquistati



Tipi di Reazioni di Ossido-Riduzione

Reazione di Combinazione

A + B          C

2Al + 3Br2 2AlBr3

Reazione di Decomposizione

2HgO          2Hg + O2

C          A + B

0 0 +3 -1

+2 -2 0 0

Reazione di Combustione

A + O2 B

S + O2 SO2

0 0 +4 -2

Reazione di Disproporzione

Cl2 + 2OH– ClO– + Cl– + H2O

L’elemento è simultaneamente 

ossidato e ridotto.

0 +1 -1

2H2O2 O2 + 2H2O
-1 -20



I numeri di ossidazione degli elementi nei loro composti

Il primo passo per bilanciare 

una redox consiste nel valutare 

il numero di ossidazione di tutti 

gli atomi delle specie chimiche 

coinvolte 



NaIO3

Na = +1 O = -2

3(-2) + 1 + ? = 0

I = +5

IF7

F = -1

7(-1) + ? = 0

I = +7

K2Cr2O7

O = -2 K = +1

7(-2) + 2(+1) + 2(?) = 0

Cr = +6

Quali sono i numeri di ossidazione di tutti gli elementi riportati di seguito?



Bilanciamento delle reazioni redox (metodo delle semireazioni)

1. Scrivere l’equazione non bilanciata della reazione nella forma ionica.

L’ossidazione di Fe2+ a Fe3+ ad opera di Cr2O7
2- in soluzione acida?

Fe2+ + Cr2O7
2- Fe3+ + Cr3+

2. Separare l’equazione in due semireazioni.

Ossidazione:

Cr2O7
2- Cr3+

+6 +3

Riduzione:

Fe2+ Fe3+
+2 +3

3. Bilanciare gli atomi diversi da O e H nelle semireazioni.

Cr2O7
2- 2Cr3+



4. Per le reazioni in acido, aggiungere H2O per bilanciare gli atomi di O e H+ per 

bilanciare gli atomi di H.

Cr2O7
2- 2Cr3+ + 7H2O

14H+ + Cr2O7
2- 2Cr3+ + 7H2O

5. Aggiungere elettroni su ambo i lati di ognuna delle semireazioni per bilanciare le 

cariche delle semireazioni.
Fe2+ Fe3+ + 1e–

6e– + 14H+ + Cr2O7
2- 2Cr3+ + 7H2O

6. Se necessario, uguagliare il numero di elettroni nelle due semireazioni moltiplicandole

per un appropriato coefficiente.

6Fe2+ 6Fe3+ + 6e–

6e– + 14H+ + Cr2O7
2- 2Cr3+ + 7H2O



7. Unire le due semireazioni e bilanciare la reazione finale mediante verifica. 

Gli elettroni presenti su ambo i lati devono elidersi. 

6e– + 14H+ + Cr2O7
2- 2Cr3+ + 7H2O

6Fe2+ 6Fe3+ + 6e–Ossidazione:

Riduzione:

14H+ + Cr2O7
2- + 6Fe2+ 6Fe3+ + 2Cr3+ + 7H2O

8. Verificare che il numero degli atomi e le cariche siano bilanciati.

141 – 2 + 62 = 24 = 63 + 23

Per le reazioni in soluzioni basiche, aggiungere OH– a entrambi i lati dell’equazione 

per ogni H+ che compare nell’equazione finale.









Etilometro

3CH3COOH + 2Cr2(SO4)3 + 2K2SO4 + 11H2O3CH3CH2OH + 2K2Cr2O7 + 8H2SO4

+6 +3-1 +3



Metallo immerso in una soluzione: cosa succede all’interfaccia 

Lo zinco metallico si ossida a Zn2+

spontaneamente in presenza di ioni 

Cu2+ che si riducono a rame metallico

Se introduco rame metallico in una 

soluzione di Zn2+ non succede nulla



Le celle elettrochimiche sono dispositivi 

che permettono di veicolare gli elettroni 

scambiati in una reazione redox in un 

flusso ordinato al fine di compiere lavoro 

elettrico

Diagramma di pila:

ZnZn2+ Cu2+Cu

Cella elettrochimica con elettrodi attivi



grafitegrafite

Cella elettrochimica con elettrodi inerti

Diagramma di pila:

C(gr)I2I‒MnO4
‒,H+,Mn2+C(gr)



Uno stesso elemento può ossidarsi o ridursi

È possibile costruire una scala in cui le coppie redox sono ordinate in base al loro 

potere ossidante o riducente



Elettrodo standard ad idrogeno

Serve una coppia che funga da 

riferimento a cui assegnare 

convenzionalmente valore zero

Diagramma di semicella:

PtH2H+

E°(H2/2H+) = 0



Misura del potenziale elettrodico standard

2) Si pone l’elettrodo a idrogeno 

in posizione anodica

3) Si legge il voltmetro:

• Un valore positivo indica che la coppia in posizione catodica si riduce più spontaneamente di H+

• Un valore negativo indica che la coppia in posizione catodica si riduce meno spontaneamente di H+

1) Si prepara la cella in condizioni 

standard: soluzioni 1M e gas 1bar



Più è alto il valore di 

E°, più spontanea è la 

reazione di  riduzione 

di semicella





calcolo del potenziale di cella

1. Prima è necessario individuare chi funge da 

catodo e chi da anodo: si consula la tabella e 

la coppia con E° più alto è sempre il catodo.

2. Poi si applica la seguente formula:



Relazione tra potenziale di cella, energia di Gibbs e 

costante di equilibrio







Corrosione in ambiente acido

La corrosione di un metallo in ambiente acido è una 

redox in cui il metallo si ossida e l’H+ si riduce.

Per essere spontanea, è necessario che DG < 0, o 

egualmente che DE > 0

Visto che per la riduzione di H+, Eo=0, allora tutti i 

metalli con Eo > 0 si corroderanno in ambiente acido



Potenziale di cella fuori dalle condizioni standard



Equazione di Nernst
Esprime la relazione tra il potenziale di cella e le concentrazioni delle soluzioni elettrolitiche

a sono le attività, che coincidono 

numericamente con le concentrazioni per le 

soluzioni e con le pressioni parziali per i gas. 

Liquidi e solidi hanno attività unitaria

Il rapporto coincide con il quoziente di 

reazione Q

n sono le moli di elettroni scambiate nella 

redox. Se desume dalla equazione bilanciata

a 298.15 K (25°C) RT/F diventa 

una costante. Considerando 

anche la trasformazione di ln in 

log, l’equazione si semplifica: 







Misura del pH Misura della Kps

Applicazioni delle celle a concentrazione
I due semielementi differiscono solo per la concentrazione delle due soluzioni (DEo = 0)

La corrente fluisce nel senso in cui la soluzione più diluita si concentra e quella più 

concentrata si diluisce. La pila si scarica quando le due concentrazioni sono uguali



Celle a concentrazione e stimolo nervoso



Pila alcalina
Pila a ioni litio



Scarica e carica di una batteria piombo-acida





Pila indesiderata: corrosione del ferro





Elettrolisi

Si usa un generatore di corrente per far avvenire la reazione in senso 

contrario alla sua spontaneità 

Produzione di sodio metallico e di cloro gassoso 

a partire da NaCl fuso

Produzione di soda caustica (idrossido di sodio) e 

di cloro gassoso a partire da una soluzione di NaCl



Elettroraffinazione del rame
elettroplaccatura



Stechiometria dell’elettrolisi





I principali passaggi della 

produzione di energia nella catena 

di trasporto di elettroni (CTE)

Nei tre punti illustrati, ΔE°′ (o ΔG°′)

è sufficientemente elevato da

permettere la formazione di ATP da

ADP. (Un complesso è costituito da

molti componenti: Q è una

macromolecola; Cit rappresenta un

citocromo, una proteina che contiene

una coppia redox metallica).



L’abbinamento tra trasporto 

di protoni e trasporto di 

elettroni nella sintesi 

dell’ATP

Gli elettroni sono trasportati

lungo la CTE (frecce gialle

curve). I protoni, pompati nello

spazio intermembrana, creano

una differenza in [H+] che

genera un potenziale

attraverso la membrana

interna. Quando la differenza

in concentrazione è

abbastanza elevata, H+ fluisce

nuovamente nello spazio

intermembrana, e l’energia

libera rilasciata viene utilizzata

per la formazione di ATP.


