
DOTT. SERGIO SILVA

OSSIDORIDUZIONI
III EDIZIONE

1966

COLLANA

COMPLEMENTI D’ESAME



Sergio Silva
A AQ

OSSIDORIDUZIONI

EX U

Dr,

fi B \X



■B OB M MiPREFAZIONE
C3» ™ «Ct» «»«»W «*

A guasto scopo abbiamo pensato che fosse uti­
le partire dalle prime nozioni di chimica analiti­
ca per arrivare gradualmente alle ossido riduzioni »

In queste dispense gli studenti potranno tro­
vare tutto quanto occorre per riuscire a capire e 
risolvere ogni tipo di ossido riduzione.
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Se un metallo ha valenza maggiore di quattro si 
porta da metalloide.
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SALINI rapporto 3/4 
salino di manganese 

n

E* la capacità dell8atomo di un elemento di combi- 
narsi con uno o più at orni di idrogeno o di cloro.

bi " 
tri " 
tetra

metallo monovalente 
bi "

da notare che nei composti binari gli elementi 
uniscono in ugual numero di valenze, 
ternari la somma delle valenze dei primi due elemen­
ti è uguale alla valenza del terzo elemento.

La valenza è positiva rispetto all’ossigeno è negati^ 
va rispetto allidrogeno.



PEROSSIDI

perossido di Bario Ba

acqua ossigenata

metalloide + 0
anidride solforicaIca valenza maggiore 3

Osa * minore solforosaw
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ANIDRIDE
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s+6

s+6

H2

v +3 Fe

p"5

Ossidi nella cui molecola due atomi di ossigeno si 
scambialo una valenza. Si ha cioè un legame per os- 
sidOo

Ba 09

Fe2

°2

°5

‘S02

°3
S09 o

N.Bo“ Nei primi due, due atomi di Mn e Pb sono bi­
valenti mentre uno è tetravalente. Nel terzo due 
atomi di Fe sono trivalenti e uno è bivalente.

°2 P2

Altri esempig 
Ca+2 ha in atto 2 valenze posiàive0 quindi biso­

gna pensare al composto ossigenato :CaO ossi­
do di calcio

Ricordando i metalli che hanno valenza maggio­
re di quattro si comportano come metalloidi si ha 
che per il fosforo

,so
s
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2 acido solfidrico
anidride carbonica+4

-4 metano

+ OH - ( monovalente)IDRATI metallo
Na+ idrossido di sodio: NaOH

: Ca(OH) N2

2NaOH

+

etalloide (composti binari)idracidi H +ACIDI
ternari)N

acido cloridricoHC1
idracidi

solfidricon

solforico»»

(oso)solforoso titt

il
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H
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ossiacidi h + metalloide+O(

G3CI
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6.

Fe2°3
Na„O

ha in atto una valenza negativa quindi e- 
siste come composto idrogenato
HC1 acido cloridrico

H9S
&

H2°
3H 0

H2S
: C02

•4

: CH.4

Ca+2

<

Gli ossidi hanno tendenza a reagire con 19 acqua 
e a formare cosi gli idrossidi.

(ico ) vai.magg.
ossiacidi 

min. /

" calcio

H2S°4

2Fe(0H)

H S03



7.
- PERIPOUso dei prefissi

acido perclorico
N clorico
N

ipoclorosoNHC1O
ette nientenon sisono della etàformaQuando

Quindi
valenza massimaPER ■B

minimaNIPO

(forma meta)
Metalloidi valenza pari

orto)

Acido metasilicicoEsempio - 3
acido orto silicico

ca

O2

2

meta orto

HII

II

II

La molecola della forme, orto contiene 
pie una molecola di più di H_0 della forma meta

B B

cloroso•r

9601°

con un numero pari di ato-

NoB.

Cioè la formula comincia 
mi di Ho

H2°

H2SÌ0

Cl+1

H4

*4 Si

Cl+5

(f orma

C1+7

H2

Cl+3

h2°

HC10.4

Bisogna notare che i metallòidi hanno valenza pari 
o dispari.

hcio2
HC10„o

H.SÌO 4 4

Si può quindi passare dalla forma meta alla forma 
orto aggiungendo una molecola di H^O alla meta o 
viceversao

B



(meta)H
(orto)

di

Acido metafosforicoEsempio:
acido ortofosforico

Esempio generico
acido meta cromoso+3(OSO) Cr nn orto

n meta cromico
(ICO) n norto

— Piroacidi. ACIDI

o tre atomi di H per
Esempio:

acido piro solforico
acido piro fosforico

non

anidride nitrica

II

H H

4
»

O o

Quelli che hanno un solo atomo di H 
danno un piroacido infatti

Si ottengono per eliminazione di una molecola di 
acqua da due molecole di ossiacido che abbia due 

olecola» (cioè riscaldando)

So

H2S2°7
H4P2°7

’ N2°5

+6 Cr

P+5

- H2°

“ HO
A

HPO, o

Cioè la formula comincia con un numero dispari 
atomi di H.

2HN0a

HCrO9
&

NoL.

metalloidi valenza dispariti „--- H3

2H2s°4
2H.P0.3 4

V°4

- H2° =

H CrO .2 4
H CrO 4 a

H CrOQ3 3



E allora in generale
riscaldando CSD3

e P<=»

O

FORMULE DI STRUTTURA
Da ricordare che

9

acido fosforico
OH0 OHS 0

0 OH OH

3 2
HO S

0 SrP0 S
HO

JU

II

2 
meta

NoBo

gli acidi contengono tanti gruppi ossidrili quanti 
sono gli atomi di H.

- 0

Sr(HSO^J^bisolfito di 
stronzio

OH
OH

— OH
OH

9o

SO.acido solforico 4

29

H4P2°7

H2°

2H„SiO 2$

Un acido si dice mono, 
che contenga 1, 2. 3 cidi.————

- W SiOH SiO, 4 4
acido 
orto silicico

F

La forma orto è più indicata per As 
per gli alti’i è più indicata la forma meta 
(da ricordarsi per le ossido riduzioni).

H2 P°4

— 0

H3

- P — OH

h2o - h2sì.o;.
acido pirosilicico

- 0

co

3

hi, tri, basico a seconda 
atomi di H con proprietà a-

“ H2°



10.
Zn ( JOj acido periodicoiodato di zinco3 2

00 JZn 00
J 00

0

Zn0Al CN P Zn0CN P Zn

4
CN SC-—

Al 0CN S
Ca — 0SCN
— 0H

0sBa
S0

e—/ —

II

am-

HO -

Ca H PO.bisfofato di4 calcio

Al (CN0]3cianato d’alluminio
CN — 0

Bs S2°3 Tiosolfato di Batì
0^

ZnQP fosfuro di zinco

(NH I S solfuro di4 2 monio

Al(CNSÌQsolfocianato di Alo o

\

- p

^0

HJO.4

0 -
- J

0



Vediamo come avviene questa trasformazione

attraverso la formula di struttura

OH0OH0
SS

00
 0

00 ss
0 OHOH0

ECCEZIONI

acido ipofosforoso

sono
che il

0

acido orto fosforoso

OH
0 P H

OH

II

11.

H3

" «2°

oÌh;

ivn ,

H3

2 «2

P°2

°7s°4

La valenza del fosforo sembra 1 
gruppi ossidrili
Dalla formula di struttura si vede invece 
fosforo è sempre pentavalente.

H
 OH
H

Fanno eccezione nella formula di struttura due aci­
di del fosforo

S2H2

P°3

ma non lo è e i 
solamente uno.

- P

sperimentalmente si è notato che contiene solo due 
OH*.
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+ HO eia fosforoso2
+ 3H~02

Ili

acido bibasico
w

1HC1
PO radicali salini

II

II

II
H

II

L*

REAZIONI TRA OSSIACIDI

a-

CI

Esempio?

Gli anidridi in presenza di Ho0 danno
— - — — ■ ---- Z ---------

cidi corrispondenti alla valenza del

orto fosforico (da pre­
ferirsi )

Esempio: 
+ H.O

gli ossia- 
etalloideo

12o

«=-3
4

“1
2

P2°5
P2°5

H PO 
A

'li

(2 OH)
monobasico (1 0H“”)H3

H2

H2 SO,4

so.4S0Q

P°2

As e Cr+3 preferiscono la for-

Negli ossiacidi hanno proprietà acide solo 
tomi di H contenuti come ossidrilio

2HaP0 o 4

NB Si può usare la forma meta o la forma orto senza 
sbagliare ma il Po 
a ortOo

H3P04

H3P°2

—- 2H PO
V

RADICALI SALINI 0 RESIDUI ALOGENICI 
' 1 1 -~r . ~ - ■ ——1-------------------------- -------------r— *—:r ■ IT — - ■ i T _ - jn T— - ■■   -——

Sono parti di molecole di acidi sono cioè ciò che 
rimane di una molecola di acido quando si tolgono 
gli atomi di H&
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SALI
NEUTRALIZZAZIONE

I sali si possono avere da idracidi

IDRACIDI

OSSIACIDI

Esempio:
+5Vediamo i sali che si ottengono dal P

meta
I

POorto ►

piro
si uniscono con il metallo che si vuole.

+ 1Per esempio: con il K si ha

meta or To pire

Si forma l'acido nelle diverse forme, 
duano i radicali salini :

HC1 
acido cloridrico

4.. ICO

NaCl 
cloruro di sodio

-3
4

poi si indivi-

3. oso

p°3"
H4P2°7

H SO
Là

SALE + HO
A

Na„SO 
Là

K4P2°7

h2s° Na„SO 
Là

^OSSIDO + ACIDO

^IDRATO + ACIDO

H PO 
□

K PO o

^solfito

o ossiacidi.

4.solfato

e infine

H3P04

K3P04

-4P2°7
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Esempio:

+ 3H.0+ 3 H 22

+ H.O+ 2 HNOCa 0 23

+ 4 HF

è attaccabile solo dall® HF<N.B* - Il Si 0 2

solfato di sodio

quindi il Na4

OH0 0 O-Na
S

OH0 0 O-Na

solfato di calcioCa SO4 4

00 OK
Ca 0 P■B OK0

OK
fosfato dipiro bario

0 P —- na
0

p Ba0

FORMULE DI STRUTTURA DEI SALI

0
0

sostituisce l’Ho
da cui provièneo

Ca(N03}2

(s°4)3

Ba2P2°7

Na2

0

Si F,4

SO.4

SO.4

Si°2

Fe2 °3 - Fa2

S
0

Si scrive prima la formula di struttura dell’acido 
In questo caso H0SO

KoP0.orto fosfato di 3 4 . .potassio

+ 2Ho0



15.
SALI COMPLESSI

Ora, si può formare tutto il sale scrivendo

po-

II

w

a

scrive Fe ( CN) 
zione di cui s

•-

•4

scritto ferro eia-

Fe2

I metalli alcalini e alcalini terrosi non danno 
sali complessi, questi sono formati da metalli che 
hanno le orbite interne non sature e che le completa 
no sfruttando coppie di elettroni appartenenti ad 
anioni o anche a molecole neutre;come NHQ, HO.o
Il metallo dispone di un certo numero di valenze se­
condarie detto numero di coordinazione o valenza di 
campo.
Questo numero di coordinazione è uguale a 6 per quei 
metalli che hanno o possono avere valenza 3, per esem­
pio il ferro,è uguale a 4 per tutti gli altri.
Diamo adesso una regola pratica per ricavare i sali 
complessi:
Il ferro può avere valenza 2 o 3. Se si chiede del 
ferro cianuro ferroso, in generale si comincia col 
considerare le prime due parole: ferro cianuro e si 

dove il 6 è il numero di coordina- 
è parlato prima.

Poi bisogna ricordare che avendo 
nuro significa che il ferro sta a valenza 2 altri­
menti sarebbe stato ferri cianuro.

Fe (CN)6
Tenendo presente che il 2 davanti al Fe è stato 
sto ragionando così;
la valenza fornita dalla parte dentro le quadre è 
data dal numero di coordinazione meno la valenza 
del ferro con cui è legato il cianuro; verrebbe quii 
di 4 ma il ferro fuori parentesi quadre ha valenza 2 
(ferroso) e allora....

•4
*



16.
Esempi di sali complessi:
Ferro cianuro ferroso

Ferro cianuro ferrico 3
Ferri cianuro ferroso 2

Ferri cianuro ferrico

Ferro cianuro di potassio 6
Ferri cianuro di potassio 6
Ferro cianuro di calcio 6
Cobalti nitrito di sodio

Solfato di cromo esanimino

Iodio mercuriato di potassio

Solfocianato ferroso

Cloruro di cromo esa ino

onio (NHJ4 2
ina

Boro floruro di potassio

Cloruro di argento diammina CI

Kilt

Hill

UHI

*

Solfato di cuprl tetra Cu(NH3)4

*

AglNH l2

K Fe(CN)4

Cr(NH ) o o

C»(NO 1,.

K. Fe(CN) o

Ca„ Fe(CN)z I

Cr(NHj , o o

CuprO solfocianato di a

Naqo

Fe|Fe(CN)6]
Fe3

K B F .4

F02

K2

C13

S°4

Hg(J)4

Cu(CNS)4

Fe (CNS)„
Z

FefCN).o

Fe(CN)-o

Fe(CN).o

< S04> 3

■



+ HC1Na OH

+ 6 H„O+ 3H_S042 2
Fe CIFe(OH) 3V3
- Fe^S04) 3

b»

4

Ca(II SO J.bisolfato di calcio+ Ca 4 2

bicarbonato di sodio.Na H CO+ Na 3
4 monofosfato di sodio+ Na2

<=>

A

czo

solfato acido dì Na 
bisolfato di sodio

+2
■ w

SALI ACIDI

c=3

4

NoBo

e dare un sai 
reazione tra

— HSO

METODO DI NEUTRALIZZAZIONE
Qualunque idrato in presenza di acido deve sem­

pre reagire e dare un sale? neutralizzazione sli­
gnifica quindi reazione tra un acido e una base*

vece sono due 
prefisso bit,

17«

+H 0 
--------- Wx*

NaCl + H_0

un solo 
si mette un prefisso mono0Se in

TZ +3 Fe

Se 1°acido contiene almeno due atomi di H nella 
sua molecola la sostituzione del metallo è parziale*

HSO °4

—-Na HPO2 4—vV
— HCO “ o

h2so4

2 Al (0H)_ o

Perfar vedere che è state sostituito 
atomo por molecola^ .

2i atomi di H sostituiti si mette 13

ai2(so4)

4- Na —-*> Na H SO

V°4
H2C°3-

^+HC1 -
-+n2so4
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bifosfato di calcioH PO

- PO

RADICALI ACIDI

solforile
0 OH

OH
0 SO tienile

\0H

0
N nitrile

II

II
•4

bifosfato di sodio 
■fosfati bisodico

cloruro di 
tionile

cloruro di 
solforile

-2 
4

-3
4

S

trifosfato di sodio 
fosfato trisodico

olecola di un ossiacido dopo 
;ruppi ossidrili.

OH
E* ciò che resta della 
aver tolto i 

0

HqPO o

S°2C12

E allora se 1*acido ha due atomi di H, il prefisso 
bi indica la sostituzione di un solo atomo di H per 
olecola» mentre se 1*acido ha 3 o 4 atomi di II, 

il prefisso bi indica la sostituzione di 2 atomi di 
H per molecola®

-2
4 + Na+—.

P°4

Ca HPO,4

Na9H PO.

+ Ca+2-~

S02

SO ci2

HNO

+ Na+-—Na^

NO ■- OH

, —- H PO 4

— S

h2so4

0^

V°4

H2S°3



0

PO fosforile

0 OH
cromile

0

2
II

ti

ti

•j

li

*

, OH
0 - P — OH

OH

SISTEMA PERIODICO

19. 
nitrosile

Il numero atomico è l’unico elemento che ci permet­
te di creare un criterio distintivo tra gli elemen= 
ti. Il sistema più razionale è quello che ordina 
gli elementi secondo la loro struttura elettronica* 
(quello riportato qui sotto è un riassunto del vero 
sistema periodico ma è da notare che per i nostri 
scopi e per spiegare le cose seguenti è più che suf° 
ficiente. Non bisogna quindi prenderlo alla lettera9 
ma ritenerlo puramente indicativo.)

Le proprietà chimiche dipendono dal numero degli e° 
lettroni9 quindi gli elementi che hanno lo stesso 
numero di elettroni^ hanno stesse proprietà chimiche® 
I gruppi si suddividono in sottogruppi che hanno prò--» 
prietà chimiche diverse^ pur avendo uguale numero di 
elettroni nell’ultima orbita*

Cr09Cl9cloruro di
Z 2cromile.

- N- OH NO -HNO 
Cà

CrO2

NO Br bromuro di 
/''nitrosile

V°4

H2Cr 04 Cr^
OH
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20.
G r o

Periodo II III! I IV V 0 !Vili

I per. H He
LiII n Be B C N 0 F Ne

III " Na Mg Al Si P S CI Ar
IV n K Ca

Sr As Br Kr

Ba Sb J Xe

Bi Pt

SnZn

PBAg Cd
Au

i

i

■

■!

P
VII

In ogni periodo si inizia con un metallo e si ter­
mina con un metalloidè. Cioè con l’aumentare del 
numero atomico diminuiscono le proprietà metalli­
che che sono sostituite da quelle metalloidiche. 
In ogni gruppo con l’aumentare del numero atomico 
aumentano le proprietà metalliche (vedi figura).

(FeCo 
Ni)? o

Cu*&

Hg2

u P
VI



metalli

metalli più forti metalli

tranne il Hg che ha

Quelli del 7°

IInumero atomico 
crescente

9
3,

Quelli del 5° gruppo hanno valenza 5, 3 
ne fatta per 1°N che ha valenza 1,

Quelli dell*8° gruppo hanno valenza 2,3 
me sembrerebbe.

Cosi quelli del 2° e 3° 
valenza 1 e 2.

fi 
o ®

® O w 
o p 
<D c+ 
3 O 
c+S 
<D H’

O 
O

;ruppo,

21.

20

eccetto
6.

e non 8 00=

%

\ <

\°<?

\ \

La valenza massima di un elemento rispetto all•os­
sigeno coincide con il numero di ordine del gruppo 
al quale appartiene. Quelli del primo gruppo, per- 
esempio, hanno valenza uno rispetto all’ossigeno 
tranne il Cu che può avere valenza 1 e 2.

Quelli del 4° gruppo hanno valenza massima 4 e una 
altra calando di 2o

1, ecceziO'
4, 5o

Quelli del 6° gruppo hanno valenza 6,4,2 
il Cr che ha valenza 6 e 3, 
4, 3, 2.

;ruppo hanno valenza 7,5,3,lo

9

e il Mn che ha 7,

metalloidi



5° ;ruppo :
N gas

solidoP
anidridiAs ‘ aspetto
ossidometalloSb

metallo più forteBi

Da cui si vede che:
funzioni della

;

(più solubile)idrossido più forte

(menoN eno forte n

II

•4

li

II

•J

fi (f

II

etallico
«

o

cd 
•P a> 
E

proprietà metallica
proprietà metalloidiche

Valenza minore 
valenza maggiore

P2°5
P2°3
P2°

22.

'V

Per esempio: 
za 2 ha proprietà 
za 3.
Fe
r. +3 Fe

Rispetto all’H quelli del 1°, 2°, 3° e 4° gruppo 
hanno rispettivamente valenza 1,2,3,4.

Le proprietà di un elemento soi 
propria valenza.

Fe(OH) £
Fe(OH),

□

Esempio : . il 5° gruppo comincia con un metalloi­
de (N) finisce con un metallo (Bi), se poi comin­
cia con un metallo il gruppo finisce con un metal­
lo con proprietà metalliche ancora maggiori.

Dal 5° gruppo vanno calando, cioè quelli del 5° han 
no valenza 3 , e così via.

il ferro ha valenza 2,3: a valen- 
etalliche maggiori che a valen

III



23.

anganese ha diversi composti secondo la valenza o

+2

+ H.O2

non reagisce con l’KLO dà il Ga Mn 0 3

Mn 02

di ff a tv\i» Af­fo r h t$i AioMfi ! Vut^O

o(t«t

ti

2 4
instabile

Mn'“_ — MnO
nettamente 
metallo

Altro esempio?
Il

—

Mn(OH) 
3 poco stabile

Mn —— 
metal- 
Ioide

r*4

——

acido 
manganico

H2°». +7Mn —— 
netta­
mente 
metal*
Ioide

- Mn2°3». +3Mn

H Mn 0 
stabile

Mn 044

4' /l”*

—K Mn 044

w +6 Mn ——
metal*
Ioide

 - MnSO.4- Mn(0H)2

2 ---- ---
(manganite) ma l’acido corri- 
spendente Ho Mn 0Q non esiste* z 

dftf* loft •*

• ìs i do

Mn 02 
biossido

Mn2 °7 
anbride 
permanganica

+ Ho0

Mn 0 + H O
anidride 1 
manganica

•41 ••



24.
DISSOCIAZIONE ELETTROLITICA

Dalla

1/80 F vuoto

av-

ELETTROLISI DI ACIDI
H+HC1

II

•4

1
4 ire

+ ci"
nell'H-0 non esistono molecole di H CI ma solo gli 

io
ioni di H e CL.

FH90 
£

dielettrica.
—3^3— £ vuoto 1
4

4U
- 80

Si vede che nell’acqua la forza di attrazione con 
la quale gli ioni si attraggono è 80 volte minore

Le molecole disciolte nell’acqua sono indebolite dal­
la costante dielettrica e un po’ dal movimento del 
liquido. Questo fenomeno avviene non solo nell’ac­
qua ma anche in elementi che hanno costante dielet­
trica più grande*
La dissociazione elettrolitica può avvenire pure in 
acetone o alcool etilico, ma le sostanze di solito 
sono poco solubili in questi solventi, quindi la 
dissociazione elettrolitica si definisce come se 
venisse solo nell’acqua.

E’ quel fenomeno caratterizzato dalla scis­
sione in joni degli elementi provocata dall’acqua 
nella quale la sostanza è disciolta perchè l’acqua 
ha una grande costant^ 

F -
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diluito
concent, poca

~ 2 H+ + SOQuando è diluito si ha:

Quando è concentrato libera un solo atomo di H+

• H+ +

II0 Esempio

III0

II

eoo

1° Esempio -
bisogna distinguere

-2
4

•a

— 3
4

HSO.4

H3

CELo

P04

- Esempio

H+ + CH_
O

Gli acidi organici sono caratterizzati dal gruppo 
carbossile che dà proprietà acide.

molta HO poco acido 
HO molto ”

Quando ci sono due frecce vuol dire che la reazione 
non è completa, cioè la formula scritta prima rima­
ne in:parte inalterata.

- COOH acido organico.

H2S04

ACIDO - E* quindi ogni sostanza che in soluzione 
acquosa si decompone liberando ione di H positivi*

h2so4

h2so4

acido debole^r3 H+ + PO
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acidi perchè liberano

Ng H idruro di sodio

idruro di calcio

ELETTROLIS DI IDRATI
Nell’acqua non esistono li idrati.

Na+NaOH +
+2Ca

+

3 SO+

•J

•J

2 OH"

30H~ base molto debole 
quindi solo una pi£ 
cola parte si disso* 
eia.

Il
Sono quei composti che in soluzione acquo-0IDRATI , 

sa si decompongono liberando gruppi ossidrili 
^negativi)..

— NA+

2 Al+3

Le formule dei sali nell’acqua non esistono quin­
di i sali nell’acqua sono sempre completamente di* 
sciolti.

+ H*

+ 2 H*

-24

N.B. - Gli idruri non sono 
ioni di idrogeno negativi.

tS0J3

OH “

Ca H.
Zi

Al+3

ELETTROLISI DEI SALI
I sali sciolti nell’H 0 liberano ioni metallici 
positivi e radicali salini negativi.

Ca (OH)
Zi

Al (OH)'o ----------
^3

a12

_Cat2



ELETTROLITI

- molto dissociati (sali)forti
elettroliti

deboli

GRADO DI DISSOCIAZIONE ELETTROLITICA

n° molecole dissociate
(X -

n° molecole iniziali

Troviamo il valore minimo e massimo di
Consideriamo n molecole

vai.max tutte dissociate

(X é 1

H

n 
n
o 
n

Sono tutte le sostanze che subiscono il fenomeno 
di dissociazione.

27.

n molecole
xvai.min. nessuna dissociata

oppure è il rapporto tra le moli( essendo propor­
zionali).

E* il rapporto tra il numero delle molecole disso­
ciate e il numero delle molecole iniziali.

0 *

- poco dissociati

- 0

- 1
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IDRATI ANFOTERI

vedi sistema periodico).

II III IV VIVruppo
Zn B Si P
Al Sn As

Pb Sb Gr

Esempio :
+2

+ Sn 0

Infatti può dare ioni idrogeno positivi.
+

I

I
Bisogna notare che gli elementi del 
gruppo ,

Sono anfoteri gli idrati dei seguenti elementi: 
(La tabella qui riportata si riferisce al nostro 
quadro precedente -

->2H+

Gli idrati di alcuni elementi si possono dissocia­
re anche come acidi, cioè prevale la forma basica 
se in presenza di acidi, mentre prevale la forma a- 
cida se in presenza di basi.

—*Sn

Sn 09+ 2 H90 
Cà &

2 HO

Sn(OH)

+ H Cl—Sn Cl

+ Na OH—Na
A

-2 
2

in presenza di una base

H2Sn °2

+ 20H in presenza di un acido

Sn(0H)„

Sn(OH).

Sn(OH)„2

- H Sn 0Z &

V° e VI0 
sono anfoteri solo a valenza + 3O

• • — — - • .
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^94

+ 3 KOH - K + 3 HO3 2

forme :

++

+ 3KOH +

inve-

«r

*

A12

3 HO2

'S04>3 6 HO2

(SO ) 4 3

CrO o

H3

H3

Cr2

(può dar© tutte © due 1
1© la forma meta s© della base c© n

+ 3 H SO2 + 6 H 02

IH Al 09

H Cr 0 
li

Al 093

Cr 0 3

è preferibi-
,A poca.)

si può anche
.9 cioè H CrOg, 

come abbiamo fatto. )

E &co> p»*»

2 Cr (OH) 
3

Cr (OH), 
o

I
CrO, o

3H2S04—

Esempio

2 Al (OH),

Al (0H)3

-K3

(se dell’idrato ce n’è poco, 
prendere la forma meta 
ce che H 

3
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Esempio :
SnO + 0

Cioè è passato da + 2 a + 4 perdendo due elettroni.

solo 6) a»9

0

Infine

— tl

X
K

o 
b

\ •

I a

che veramente 
+4

z

OSSIDAZIONE
Il riducente è quel composto che prende l’ossigeno 
fornito dall* ossidante: subisce quindi il fenomeno 
di ossidazione (cioè si ossida) acquistando ossige 
no. In conclusione il riducente ha perso elettroni.

Sn
/ a

f
0i

\

OSSIDAZIONE E* LA REAZIONE NELLA QUALE UN ELEMENTO 
PERDE ELETTRONI.

persi con l'ossigeno nella forma SnO, 
l’ossigeno ne 
(ne ha 
to.

Sa

—— Sn

diventa
X O O**

o
'Q. 9^ '

e quindi si vede 
Sn 2

O \

- 2e

Sn°2

Spieghiamo : Lo stagno ha quattro elettroni nel­
l’ultima orbita e tende a perderli: due li ha già 

in quanto 
anca di due nell’ultima orbita 
quindi» ha solo due. valenze in at

Lo SnO in presenza di ossigeno dà
 +2 -2e o +4Sn -----  Sn

II



Ba 0 + 0

oa 1

OS

RIDUZIONE

Esempio:
il CI sta a + 5; se lo facciamo reagire

+5 1CI
1

»!»

H

perossido
-1

è molto attivo perchè è momentanea-

*K CI + 3 0

0

Cl“

ossigeno, 
si r

+6e 
-------------

L’ossidante è quel composto che fornisce 
subisce quindi il fenomeno di riduzione ( cioè 
duce) perdendo ossigeno.
In conclusione, l’ossidante ha acquistato elettroni

LA RIDUZIONE E’ LA REAZIONE NELLA QUALE UN ELEMENTO 
ACQUISTA ELETTRONI.

31.

n +2 Ba ——

Questo a 500 gradi reagisce 
con ossigeno e dà un perossido.

Ba+2

i due elettroni che perde a favore dell’atomo di 
sigeno, nell’ossidazione vanno a uno e all’altro, 
quindi non è una ossidazione in quanto non c’è perd 
ta di elettroni.

Ba °2
0

N.B. - Il Cl“ 
mente atomico.

nel K CIO, u
si ha

1+5-6e
K CIO -3

»

»



RIASSUMENDO

o

riduzione3 0+

+ 6e 1

3

li

ossidazione
✓

o o

riducente
3 SnO

»

con

CI
-2e

Sostanze ossidanti sono quelle che si decompongo 
no e sviluppano ossigeno nascente che reagisce 
le sostanze presenti provocando l’ossidazione.

•J

Sn*2 e +4 bn

ossidante (si riduce)
K CI

Cl+5

K CIO 
□

La seconda reazione può avvenire in quanto c°è 
un-altra sostanza che fornisce 1°ossigeno0
Quindi il K CIO^ facilita la riduzione del primo

3 SnO9
Cè

3 
fa quindi da riducente.
Dal punto di vista elettronico si ha

32.
Nel nuovo composto K CI il cloro sta a “1. Per 
andare da + 5 a “ 1 il cloro ha dovuto dunque ac­
quistare <> elettroni.
La valenza negativa è data dal numero degli elet­
troni mancanti per arrivare a 8.

Sostanze riducenti sono quelle che sottraggono os­
sigeno ad altre sostanze e provocano la riduzione

(si ossida)
<• 3 0X ZÌI



OSSIDANTI PRINCIPALI

permanganato di potassio

2 MnO' + 50+

4

Cioè si ha

a

ii

+ 2 acqui-

Mn(OH)
I 2

ha valenza + 7, nel MnO ha valenza

La reazione tipica del permanganato*.che si deve im­
parare a memoriatè la seguente:

Ha un comportamento diverso a seconda che nell’ac­
qua si trovi un acido o una hase*

33.
Poiché nelle ossido riduzioni tanti sono gli elet­
troni perduti e tanti sono quelli acquistati, biso­
gna fare il bilancio in modo che il numero di elet­
troni persi e acquistati sia lo stesso.

Mn*7 +5e », Mn
In ambiente acido il Mn passa da + 7 
stando 5e.

2 K Mn 0?4
*

2

I) KMnO, ------ 4

Mn SO,4

Il Mn nel KMnO, 4
+ 2, vuol dire che ha perso 5e.

+2

k so,2 4

con l’acqua diventa
I 

KOH
I

se l’ambiente è acido con H SO
I «
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Se l’ambiente è alcalino

+ 30

bicromato di potassio

In qualsiasi ambiente si ha:

+ 30

+ 3e

(sarebbe un pirocromato ma pur inesattamente è di 
solito chiamato così).

rimane 
inalterato

+6e

in ambiente basico il Mn passa da + 7 a + 4 acqui- 
stando 3e.

in presenza di acqua
♦KOH

— k90

— K 0
Là

li +4?Mnw +7 Mn

+ Cr2

2 Cr+32 Cr+6

M0) K2 Cr2

2 K MnO. 4

°7

°3

+ 2 MnO
Là

per qualunque composto del Cr che lo contiene a 
+ 6 si ha che passa da + 6 a + 3.

W7
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acido nitrico

in qualunque soluzione dà la seguente reazione
2N0 + 30♦

IV) Alogeni

3

1.
+ oe

6e
+ 4e
4- 2e
+

4

Li

+3e

e
«

J2

127

Sono buoni ossidanti. Questo potere decresce au­
mentando il peso atomico.
Questa proprietà permane inalterata nei composti:
per esempio il K C10o è più forte ossidante di

N+2

K J0„.O
Tutti 
re a valenza *

N+5

F2 
I 
19

2 HNO o

III) HNO, 
---------------

C12

;li alogeni si comportano in modo da passa-
1. Cioè acquistando tanti elettroni 

quanti ne mancano per arrivare a —
C1+7
C1+5
ci+3
Cl+1
Cl°

- «2°

T2 
35,5 80 

peso atomico
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+ 0biossido di piombo —PbO

PRINCIPALIRIDUCENTI

JS, S*i, As, e

E’ 4

Esempio :

3
o

/

p.

+ 2e 
---------------------------

VII) Gli alogeni ossidano il tiosolfato al massimo 
grado, in particolare lo J dà il tetrationato.

Sono buoni riducenti i composti dei seguenti ele­
menti :

simo grado, 
massimo grado.
quando abbiamo un riducente ,si deve passare al mas 

cioè l'ossidazione è sempre spinta al

"idi del Mn sono forti ossidanti

s+6
. 2 e

H S
Z

s+6s+4

Pb+2Pb+4

s°

VI) Gli os

V) Pb02

si porta a S” quando la 
reazione è molto compii, 
cata.

non è un riducente in quan­
to il P si trova a + 5 e quindi non può perdere al­
tri elettroni.

s-2

da notare che 1*H PO o

SO-- - so25
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comportare come un

-5 eJ

ESEMPI DI OSSIDO RIDUZIONE

Sn

Si cerca il riducente :

»

Lo S nell’acido solforico non può esserlo perchè 
sta alla massima valenza + 6 cioè al massimo grado.

Lo J è un ossidante ma si può 
riducente.

-2e 
-----------------------------»»

+5e 
------------------------------

+5e 
------------ e»

-2e
-- -----------------------------

K Mn 04 +4

Deve essere quindi lo stagno che sta a + 2.
L’ossidante sarà senz’altro il Mn.Allora si scrive

r

Non è molto facile portare lo J a + 7 perchè ci 
vogliono condizioni particolari, quindi si limita 
la sua ossidazione a + 5.

—
e +2 Sn

+72 Mn
C Q +25 Sn

Sn

w +7 Mn w +2 Mn

- Gli esempi seguenti avvengono in soluzione acquo­
sa anche se l’HLO non compare chimicamente.
1) esempio: I composti si danno senza coefficienti

+2 Mn
C + Sn

- J+5

+ H2S04 * S0„4

poi si fa il bilancio degli elettroni in modo che 
nella prima e nella seconda relazione il numero de­
gli elettroni acquistati e persi sia lo stesso.
Qujndi:
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+ 5 Su

si comporta il manganese quandocome
come metallo dà :Mn

2 MnO

I prodotti della reazione saranno quindi

+ ICSO+ + acqua2 4

4

II

II

H

II

141

II

II

:

+ 0

Vediamo 
sta a

coefficien- 
cioè

MnSO
4

dell’acido solforico potremo met- 
alla fine dell’ossido riduzione, 

si sono otte-

Questo bilancio ci permette di porre i 
ti davanti ai composti dati precedentemente, 
scriveremo

Il coefficiente 
terlo solamente 
cioè quando sapremo quanti solfati 
nuti.

analogamente per lo stag

C’è inoltre da tener 
to dal'èolfàto SO.' 4

ora
+2

9

+ H2

Sn (S04)2

Sn(S04)2

+ HO

Sn+4

W +2 Mn

o Sn+4

SO. .4quindi un K 25

2 K MnO.4 S°4 SO.4

- Mn(0H)o+H_S0.-MnSO.2 2 4 4

Sn(0H)4

Adesso bisogna trovare i coefficienti; basta guar­
dare di nuovo il bilancio , se prima della reazione 
c’erano 2 Mn sotto forma di 2 KMnO^ anche ora ci 
saranno 2 Mn sotto forma di2MnS04» ecc. ecc. affoca

presente il sottoprodotto da- 
' con il potassio, ci sarà
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+ 5 Sii SO4
2

<

5

5 Sn(SO.)+ 4 2

N.B.

-2e

+5e

Per quanto riguarda il numero delle molecole di 
acqua, questo numero si ricava dal numero degli 
H che compaiono in totale nella prima parte della 
reazione.

so. +4

- Le ossido riduzioni seguenti 
sentate tutte in questa maniera.

Allora l'ossido riduzione si deve scrivere diretta­
mente così:

capito questo, essendo 8x2-
mi idrogeno,ci vorranno nella ^seconda parte 8 mole 
cole di acqua che contengono in totale 16 H.

H2°

2MnS0. + 5 Sn(S0.)o+ KoS0.+ acqua4 4 2 2 4
In generale allora prima si scrivono i composti 
poi si guarda il bilancio fatto, quindi si metto­
no i coefficienti.

+ K2

w +7Mn
o +2 bm

.. +2 Mn

2 K.MnO.4

Sn

—2 MnSO .4

saranno pre- 
Lo studente potrà 

esercitarsi partendo dai prodotti dati inizialmen­
te senza scrivere però i coefficienti, dato che que­
sti vengono posti dopo il bilancio.

In questo caso, abbiamo nella prima parte 8 H2S°4 
L'8 l’abbiamo ottenuto guardando tutti i solfati 
che si trovano nella seconda parte della reazione 
che sono in totale 13. Se 5 sono gli SnSO^ per ar­
rivare a 13 occorrono 8 HoS0..2 4

16 H, gli ato-

SO —4+ 8 H9
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2) aaempio :

lodo seguente :

e6
-f-3che ora si trova a CrIl cromo

poi il Cr(OH) 3

2

4'32

li

II1

II

II

II II

II

H

II

4- 6e .

K2Cr_0

Il 'ferro segue lo stesso procedimento e forma . 
prima l'ossido, poi l'idrossido, poi il sale c.om- 
hinandosi con l’acido solforico.

Il cromo è senz’altro l’ossidante « e il ferro 
è'il riducente. Non bisogna pensare al K perchè 
non 4 rispetto al cromo un buon ossidante, nè un 
buon riducente, nè tanto meno allo S poiché sta 
alla sua massima valenza, quindi non può èssere 
un riducente*

forma il Cr 0 Z O

2 Cp+6

e infine il Gr2

Fe+3 
3

Fe+2

2j7 t Fe s04* H2S°4

Tutto questo ragionamento deve essere fatto però 
automaticamente e arrivare direttamente al prodot­
to finale, cioè, direttamente per il cromo al 
Cr (SO ) e per il ferro al Fe (SO ) .

Z 4 v Z 4* o

Bisogna inoltre pensare al sottoprodotto dato 
dal potassio, che sarà senz’altro Krt SO, e infi2 4
ne all’acqua il cui numero di molecole potrà, ot­
tenersi ragionando come nell4esempio precedente.
I prodotti finali quindi sono 
Cr2(S°J3 <• Fe2(SO4)3 + K2S04 ♦ HO.

Adesso impostiamo il bilancio nel 
r 
2 Cr'3

(S° ) .
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Ve diurno ora come si pongono 1 coefficienti.

Cr 0

Si può scrivere. infine.

+

+2

H

•J

II

II

II

Per il potassio ne abbiamo 2.atomi dopo e 2 prima: 
i conti tornano.

quindi per completa-

adca -

S04;

4’

Prima ne avevamo 6 nel Fe SO. , 4
re il bilancio occorrono 7 H 22

1 nel K9SO22

+ 7 HO22

+ 7 H2

t o r-

6 Fe SO 4̂

Vediamo ora per il ferro: Dal quadro che ci dà il 
bilancio effettivo degli elettroni, vediamo che si 
devono trovare sei atomi di ferro, quindi bisogna 
porre davanti al prodotto finale Fe (S0.)q un 3 

4^ a O

in modo da avere sei atomi di Fe. Inoltre tanti ne 
abbiamo dopo, tanti dobbiamo averne prima, quindi 

bisogna porre un 6 davanti al Fe SO^ _.

S°4

7H2S°4

+ k2so43

Vediamo l’acqua: prima abbiamo 14 atomi di H nel 
TH^SO^ quindi occorreranno 7 molecole di H^O.

Contiamo adesso i solfati ottenuti?3 nel Cr SO , 22 4
9. nel .3 ]FeQ ( SO ) , 1 nel K^SO.. in totale 13.

& 4-0

Prima avevamo due atomi di cromo nel K Cr 0 
A |

so abbiamo ancora due atomi di cromo Crrt(SO/)_ 2 4 3
quindi per il cromo il bilancio dei coefficienti 
na.

K2Cr9°7 Ai Za l
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+ 4 KOH+

2 .

3
+ 2

4) esempio:

+3e2
3 Hg

+

5) empio :
+ 16 NaOHllante

2 CI + 2e5
P2
- 10 NaCl+ 2 Na.PO3 4

*

w

+ 2P 
riducente

3) esempio:

-2 e

-1

5 CI 
ossi

e~

+3 e

4 H_0

H2°

Mn

+ 8 H90
£

w +7 Mn

N+2N+5
TJ +2 Hg

-2e s+6

2 K MnO,4 
ossidante

s+4

2 CI
P+5

3 S02 

riducente

—^2 Mn09

+ 3 Hg Cl„► 2 NO /

+3K2S04

- 5 ,

2 HNO3 + 3 Hg + 6 H CI 
ossidante riducente
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6-} esempio :

+ 6 H NO 3

+ 2e *-

►

- 3 Pb(N0o) + 2 HMnO43 2

4 KOH

+ 3e5
o3 P

5 MnO 2

esempio :
NaOH + 12+

12C1°5 + 2e
2Jn

2 Na+

2C1

-10e

— 3e

+ 3P + 
riducente

+ 2 HO
&

+ 2 HO
Z

4- 6 HO.
2

-5e 
----------------------------------

liMnai +7Mn

4- 3Kq o

5 K Mn04 
ossidante

2 J+5

P°4

J2 
ridueente

J0q o

Pb° 
ossidante 
3 Pb+4 
2 Mn+4

P+5

- 10 NaCl

5 Cl_z 
ossidante

esempio :

4- 2 MnO - 2 
riducente

P+2
Mn+7
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esempio ;
+ 14 KOH

+ 3e4

-4 e3

6 K+ 3

^1 esempio :

11 KOH

2 CI + 2e4

8e

8 K- CI + 7+

esempio:

+ 5Aso02 3

+ 5e

-4e5
!

4

4 CI 2

u +4 Mn

iiMn

+ 6H.SO2

H2°
ab"3

+ 7 HO

.. +7Mn

As 0 .4

As 0 .4

2 As+5

O A 2As

* +5 As

+ 3 As 02 3

+ As H„ o

4 K Mn 044

2As+3

K3

2C1 1

2As+3 
1

KMnO .4
.. +7Mn

4MnS0.4

4 MnO 2!

Le molecole di acqua tra?aTintesi non sono date i- 
nizialmente ma si ottengono alla fine della reazio­
ne .
4

+ 2K2SO4+10 H„AsO.3 4

>4 + (9H20) -- -
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4

bisogna

30 dopo.30 atomi di H prima,Cioè,

12) esempio :
»»

2 +5e

5
2MnS04

con
2 4

tale 30 atomi di H.
Se prima avevamo 12 atomi di H nel 6HoS0

+ 2H90 
Li

42H 0

"^2 Mn+7 Mn

Spieghiamo meglio come vengono fuori le 9 molecole 
di ac(jua. Alla fine della ossido riduzione abbiamo 
ottenuto, fatto il bilancio, 10HnAs0., cioè in to- 3 4

s+4

+ 5S0„2KMn0.4

2KMn0.4
2MnS0.4

si tolgono semplificandosi con 3 delle
5 FkSOj', cioè rimangono solamente 2 HoS0..(che prò-

+ 5S0
Zi

+ K2S°4

+ 5H.S0.2 4

+2H2S04

+ K2S°4

+3H-S0.2 4

KVV ’ XX ------- - --------------- - ^‘*2 4

per completare il bilancio mettere 9H 0.

-2 e S+6z

LeJJ2S04 
“ “2““4 

vengono dalla SO .

La reazione è quindi
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esempio :

+ 6K0H+ 2FeS

12C1-3

-e2 S°

+ 2S6KC1

esempio;

1
2

+5—* 2Ab
| 3S 3S

esempio ;
+ 1OKOH

+3 e2
-2e3

I

s

-4e

2C1~

-2 -6e
-lOe

+5e

+As2S3

Mh+2

ljr +4 Mn

+3H2C2°4

+8H 0 
Zà

w +7 Mn

KMnO.4
M +7 Mn

Fé4-3

2C+3 2C+4

-2e ——
-3e

Fe+2
2

2As+3

— 2MnS(T4

2KMnO,4

3C12 
ossidante riducenti

2MnO 
«

±2e^

+ 3S+KOS(\2 4

+3H2S04

+6KqC03
£» ó

+ 2HoAs0.o 4

+ 2Fe(OH)
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esempio :

+ 2Mn«0

2

"^ì^) esempio :

+5H C„0.2 2 4
acido ossalicoSi considera l’ILCLO2 2 4

2 +5 e

-2e5

2MnS0 + 10C0 +4

il sale,

2°

— 3 

-10e 
13e

“ 3 4
riducente

+ 2e

come C_HcO.2 2 4

Mnai +7 Mn

.. +7Mn

- 13Pb(N0„)„
O Z

+ 10H 0 
Za

8H 0 
Za

2Mn+2 2Mn+7

(un atomo di Mn sta a +4
2 atomi di MN stanno a +2 
nel Mn^O^Ì

.. +4 Mn

2C+4

Pb+2

2C+3

13PbO 
Za ossidante

13 Pb+4

2KMnO.4

+ óIIMnO.4

+26HN0.

+ K2S°4

+3^80^2 4

senza formare l’idrossido e poi

N.B.- Le anidridi gassose non sono solubili se l’am­
biente è acido. 
Quindi rimane CO 

Za

come abbiamo fatto per gli altri.
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esempio :

+12K0H

(anfotero )+6e

3

esempio 2

+6e

-2e3

20) esempio:

+11K0H

12Br4

3 +8e

2Br~
— 

p

-2e

+7H2°

+9H2°

2Cr+3

+3H2C2°4

+3H2C2°4

+-7H2°

2Cr+3

2Q+3 2C+4

2Cr+6

2Cr+6

2C+3

4Br2 +PH. 
o

2G+4

P-5

+6C0
Là

2KCr0
Là

8KBr

4-2e

4-4HLS0. 2 4

Qr2(S04 ) 3

K2Cr2°7

+K2S°4

+K3P°4

+6K9C0„
Là O

VT2°7
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esempio :

2

H2pb°jK2PM>2 )5

2 As° +5e 3

esempio :

riducente
+5 e

5 CI

esempio :

2 CI

Quando 
sempre

+ [2HC1- 
2HC1 

 +2e

3&
+KOH

«M CI

—*-15K+^ÀS

-e

-e Cl°
il cloro fa da riducente*deve portare 
fino a cloro elementare «

-1

Mn:
• •

pb+A?b+4

J 3 4

+ 2H2°

+5/2t12+M'C1+‘lH20

w +7Mn

+2±2e_ Pb

KMnO .4

+ 2KoAs0/1 + 18Ho0 3 4 2

è da notare che 
le 2HC1 vengono alla fine del bilancio 

Due molecole di HC1 fanno d’ambiente le altre 
due danno da riducente.

—- H_AsO 3 4

+ CI“PbC12

PbO

+ 8HC1—-MnClo s 2 
ossidante fambiente

PbO9
Là

Pb+4
1

A +5_ As K3AS°4

Nell’ossido salino un atomo di Pb sta a +4 gli 
altri due stanno a +2, dovendo passare alla ini 
nima valenza, solo, il primo fa da ossidante.
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OSSIDO RIDUZIONI PARTICOLARI

si ha :Dal punto di vista elettronico,

+ 2e
è spesso accoppiato;al Na_CQ

-24) EsempioRICONOSCIMENTO DEL MANGANESE
+MnO

9*

2

ir

II

• +4 Mn _ (Mn

3, —3

si decompongono per dare il nitrito e sviluppo 
di ossigeno.

-2

N+3N+5 + 2e M

N+5

Mn+6

+NaQ MnO.4

o no

KNO o

KN°2

Non avviene in soluzione acquosa qia in ambiente 
anidro, infatti la soluzione acquosa di un nitra­
to se bolle, non cambia: bisogna che scompaia l'a£ 
qua perchè avvenga qualche cosa.

. y , + C02/ 
manganato di sodio(verde)

Il KNOq O 
riconoscere se 
Mn ó.Cr.

Hno2

N+3
9^

200°C  KNO + 1/2 0.
£ a

I nitrati dei metalli alcalini Li, Na, K cioè 
LiN0~. NaN0„. KN0~ ad alta temperatura (t 200°C)

e serve per
4 

in un metallo particolare c’è

^-MoO3 )

KNO3 +Na2CO3 .. _2
ossidante ambiente riducente
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1000°C)

E quindi per sintesi diretta

RICONOSCIMENTO DEL CROMO- 25)Esempio *

3

2

I

11

:■

ii

/(t

N.B. La formula di un sale si può scrivere con il 
etodo dualistico, cioè scrivendola come 1*ossido 

del metallo più l’anidride del metalloide.

_ Da questa ossido riduzione si vede che ad alta 
temperatura l’Mn non può andare più su di Mn+^t 
cioè non. può dare permanganato, ma solo un mangana 
to come nel caso presente.

il Nao0. 
A

N+5

2Cr+3

+2e _ N+3

-6e ,, 2Cr+6 -Na2Cr2°4

ha spostato l’C0o zcioè l’MnOq 

CrO +Na O.CO„ o • Z ù

MnO +Na 0.C0- M Z Z

► Na2O +C02

3KNO„+2Na„CrO +2C0_Z Z 4 Z
3Kàfo +2Na„C0 +Cr„Oa 

o Z  Z o

—Na„MnO +C0 / 
Z 4 Z'

e si è combinato con

I carbonati per riscaldamento si decompongono nel. 
1’ossido metallico e anidride carbonica

Na2CO3
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(acqua ossigenata)

+ 0
OSSÌg£

0
H

si scambiano
H-

-2— 0 primo tempo
secondo tempo

in totale

in

II II

•4 II

I

II

li atomi di 0 stanno 
• e 0°.

L’acqua ossigenata (perossido) ha buone propri^ 
tà ossidanti e decoloranti per lo sviluppo di ossjt 
geno nascente secondo la reazione

;li atomi di 0 
una valenza

+ 0°I 
0°

e quan-

•a

H2°H2°2

COMPORTAMENTO DELL’H-O,

Per mettere in risalto che si tratta di 
no atomico si scrive semplicemente

-120
• 1 a 20 1

+2e, 0~2

H2°2 —
0-1

i-1

Nell’H 02 g---------
do si decompone si ha 0-2

-120 -

♦ 2 e

Bisogna notare che l’Ho0 in presenza di ossidanti 2
più forti (KMnO., K9Cr907) si comporta da riducente 

7 & & l

sviluppando ossigeno molecolare in quanto si decom
pone secondo la reazione

L’O nascente sviluppato in un primo tempo è sen­
za elettroni poi li acquista dalla sostanza vicina

20"2
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RIDUZIONI PARTICOLARIESEMPI DI OSSI:
esempio:

2

^avviene in due tempi3

S

+0°3 + 6S

30° +6e
I

s

©

i 6e persi dallo S 
vengono presi dai 
30.

— 2H

3H2°2

H2°

+4H20

*Na.
li

H2°2—

20“1

-6e „ S+6

-120

-230

-NaSO

-2
 +2e ^20

+S +2Na0H riducente 
ossidante

S°4

H?°o2 2

S+30Q—3S0q
w

-~2e — °2

+ 20

~S03



I

+6NA0H+ 2P5

5

P2

) esempio:
3 3

3

Mn

29) esempio

5

+2e5

II

II

— lOe
^2Mn

54.
2-7j esempio

N+3

N+5 N+3

Mn+6

+MnaO o 4

+8Ho0

N+5

H2°2

+ 3Na„2

-220

■Mn

MnO.4

p+5

-120 * 

+Na2

-2e . Mn+6
+ 6

+Mn —3KN0 
4B

2Na □ p°4

 - 5KN0„

KNO_ 
M

KNOao coao

+ 3C0o

MnO.+CO4 Z+Na_CO

W +2 wn
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30) esempio

2 KMnO4
+ 22

-2e5

si fanno reagi­
re

i

31) esempio

2

2 2 e 20

e

u

+ 6K0H——
— 2

~ono date anche da

+ 5H'0 23

N.B.-

+As2°3

+8H2o

H2°2

* 5H2°2
lì +7Mn

-4 e v 2As+5
20"1
n a 2As

-120

+5°2

AsO 4

- 2MnS0.4

2K3

~°2

+ 3H2S04

+K2S°4

Le reazioni dell'H„0o 25 23 
tutte le sostanza aventi' un legame perossido e in 
particolare con il permanganato si ha la loro rea­
zione di riconoscimentOo

Bisogna presente la differenza tra biossi­
do (Mn0o) e perossido (Ba0o)o
Per dimostrare questa differenza
copi ossidanti più forti:
biossidi ilon sviluppano ossigeno i perossidi sio
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32) esempio

+2KOH2 H„0

+ 2e2

! -4 e

33) esempio

4koh

+6e

3 -2e

3<W
34) esempio

■

+ 6e
20°-2e3

+ 5H 0 2

20" 2

P+5

2Cr+6

2Cr+6

+3H2°2 
riducente

2Cr+3

2Cr+3

20"1

P+1

"2 2 2’ 
ossidante ' 
20"1

20“1

S04

+KH2p02

°2

(HCrO ) o o

Cr2(SO4)3+K2SO4+3O2+7H2°

K3P04+4H2°

+ 3H2°2^2 
riducente

K2Cr2°7

K2Cr2°7

2KqCrOa
M O
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4

►

36) esempio

+

+ 6e
13 — 2g

9^

SO £ ^BaSO

4

•J

20”

-Cr2

4BaO2

2Cr+6

(S°4’3

2Cr+3

P+5P”3

+3O2

K2Cr2°7 ossidante

20"1 

+PH3 ,*-2 
riducente

+4Ii2S°4

+K2

°2

+4BaS0.+4H_04 Z

Il P poiché è combinato con l’H ha valenza nega­
tiva spassa comunque alla massima valenza contraria­
mente agli altri riducenti incontrati.(ricorda che 
quando il CI e lo S stanno a valenza negativa e fan­
no da riducenti, passano allo stato elementare. 
Cl—1 -e _ Cl° S“2 -2e _ S° ) .

~H3P°4

4+7H2°-

3BaO2 +7H2S04 
riducente

* i
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37) esempio

-2 NO2 HNO 3

3
+ 3e r N2

13

38) esempio

1 _ CI2

•J

-2e2O~

Gl"

+4HC1—

-e

6 HNO e

METODO DI PREPARAZIONE DEL CLORO.

N+5 +2 (M

quindi alleinizio della reazione 
Bisogna quindi aggiungere 6 HNO^*

+C12
+2e  Mn+^

+ 2H„0 z

+4H2°+3Na20- +3O2 +6NaNO,□

Mn0o
liMn

°2

MxiCl-

Alla fine della reazione troviamo 4 molecole di 
acqua occorrano 
8 atomi di H.
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39) esempio

3

3

2

— 9

40) esempio

6

+2e6

2Cr

-6

41) esempio

13

13

2 13

+36 H.O2

—3e 
-lOe

— 3e

__^Mn
^2Mn

+ 18HN0q 
0

Pb+4

N+5

Pb+4

Pb3°4

Pb3°4

— 39 Pb(NO ) o z

+ 8H2°Pb (no3)2

-12e _ 2Cr+6

If *4 Mn

+2Mn 0.3 4

+ Cr2

CrO.4

Mn+7

Pb+2

+ 2HMn0.4

+2e_ Pb+2

+4Na2

+2Nao

+6HMn0.4

+ 2Mn0 0

+4C02kno2

KNO o C03

+78HNO. o

Mn+4 
2Mn+2

~N+3
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Gl

CI CI

Questa reazione è comune a tutti gli alogeni.N.B.

+2NaOH — NaCl +NaC10
- ALOCENURO

•J

• j

II

II

«

L’elettrone acquistato da un atomo è lo stesso per 
so dall’altro atomo.

HC1 I 
CI 
ridotto

Sono reazioni nelle quali una sostanza ne origi­
na altre due che contengono uno stesso elemento os­
sidato e ridotto rispetto al grado di ossidazione i_ 
niziale.

DISPROPORZIONI 0 DISMUTAZIONI

-1

Il cloro sciolto in una soluzione alcalina dà il 
saie corrispendente.

JU

+H„0

Cioè sono reazioni nelle quali*una stessa sostan
■ ■■ ■ ■■ i , A ■ i HI

za fa da ossidante e da riducente.

+H2°
+ IPOALOGENITO |

C12
[ALOGENO 4- BASE

Gl"1

1) Caso — Soluzioni acquose degli alogeni -

C12

Gli alogeni sciolti nell’Ho0 reagiscono con l’dc- 
qua e danno origine ad acque (se l’alogeno è per e- 
sempio il cloro) di cloro.

HC10 

ossidato
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composti di metalloidi:I seguenti

biossido di Cloro

n ti Azoto

triossido di Cloro

E allora si ha:

CLORATOCLORITOIDRATO+

NITRATONITRITOIDRATO +p-+

PERCLORATOCLORATOIDRATOC1.0 +2 6 +

o*

•1

Vediamo queste reazioni dal punto di vista elet­
tronico .

NO2,

C12°6
dovrebbero essere anidridi, ma poiché reagendo con 
l’acqua non danno gli ossiacidi corrispondenti, vuol 
dire che non hanno le proprietà degli anidridi e 
quindi si chiamano ossidi.

2) Caso -

NO z

N0o z

C102

cio2

Queste reazioni giustificano il nome di anidride 
mista o doppia, cloroso-clorica9nitroso-nitrica, 
clorico-perclorica, che si dà al C10o, N0o, ClQ0, Z Z Z O
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a) 2C10 +2K0H 2

+5-e

b) 2N0 +2NaOH 2
+e

-©

c) C1„O + 2K0H2 6

3) Caso -

 + IPOFOSFITO+ IDRATOP
+3KOH 3

P

3 P

•4Per prolungata ebollizione in soluzione alcaldi 
na del fosforo si ha

-e

N+4

N+4

N+5

+h2o

+H2°

+H„0 
li

_ p

_ Ci

(3H2O)
~-3

C1+6

C1+4

- FOSFINA

Cl+6 Cl+5

Cl+4 

Cl+7

 - PHP4

+KC1O4

+NaNOa
0

^KC1O2

_ NaN0o 
0

+KG1O
M

4-e

+3KH2PO

 — KC1O0
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Inoltre,

che libera

un solo atomo di H.

4) Caso -

TIOSOLFATO+ IDRATOS +

2

4S +6NaOH

22 S 
2S

5) Caso -
;li alogeni si ha per il cian£

IDRATO CIANATO+ +

I

•J

Per prolungata ebollizione in soluzione alcali­
na dello S si ha

•J

-4e

— CIANURO

Per ogni tre molecole di ipofosfito ce 
sola di fosfina.

si consumano tre molecole di H^O per 
(molecola tetraatomica).

_ 2S+2

+Na2S2°3 * +'3H_O
&

2Na„S 
A

ogni molecola di P^
L’ipofosfito viene dall’acido HQP0o U Z

N.B. - 
n’ è una

— SOLFURO

(CN)

Per analogia con 
geno (CN)

Il tiosolfato è un sale di un acido tiosolfori- 
co che però non esiste (Hg Sg 03).
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Questo bilancio
+6;

1

J5 + ft__

J
Questo bilancio è quello esatto.

fi

H

I!

U e»Bisogna stabilire uno stadio intermedio che 
vale per tutti gli alogeni

- NaCN 
cianuro

♦NaCNO 
cianato

(CN)2 +2NaOH 
cianogeno base

5KJ 
088.

DISPROPORZIONI ROVESCIATE
t, i ■ -a.. , , - ■ ! " ~ 1 —

r

—5 e

— 6 e

64-

+3K SO — 
ambiente

+H2°

r5
r5

i-1

che sembrerebbe essere quel, 
lo da farsi è compieta- 
mente sbagliato, in quan 
to ossidante e riducente 
sono della stessa specie 
chimica.

J+5

r1

+ 3H2O+3J2

Questa si può intendere come una dispropor­
zione alla rovescia perchè leggendo i prodot­
ti finali si possono avere quelli iniziali.

+KJOq 
rid.3

-3K2S04



IONICO-ELETTRONICOOSSIDORIDUZIONI COL METO’

Data la

+H~SO

odosi fa il bilancio in questoe poi

2 +5e
+4 +2e5 _ Sn

quindi si ha

2

^2

me si

Ili

II

II

ma i sali,co­
esistono solo

Tutte queste formule sono di sali: 
sa, nell'acqua non esistono, 

sotto forma di ioni.

•4

65.

+ 8H2O

Sn+2 

+Sn (S04)2

+5Sn(SO4)2

w +2 MnMn+?

KMnO.4

MnSO.4

+5SnSO.4

MnSO .4

+8H2S04

KMnO. +SnSO. +HoS0.4 „14. 4 2 4
per risolvere questa ossidoriduzione col nuovo 
etodo ionico-elettronico , si comincia a ragiona 

re così:
Si scrivono subito i prodotti della reazione, 

almeno quelli che riguardano ossidante e riducen­
te, (facendo i calcoli mentalmente) e cioè:

+k2SO4
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sempre diluito,4

+16H++8S0 

+ 2

Da cui

+4
Sii +2e

con

si sarebbe do-

II

ehi ii

ii

ii

fi

+5e
-------------------------

E allora, 
si può scrivere

+ 16H+—

si vede che il bilancio vero e proprio de. 
ve èssere posto nella forma

+ 2MnO. * 4

MnO"4

2MnO“4 +8HgO2Mn+ 2

I termini segnati si annullano in quanto sono r_L 
masti dopo la reazione come prima, cioè non hanno 
reagito.

E allora alla fine si ha:

W +2 Mn

«4 *8H 0—- 2Mn+2

Sn+2 

+5Sn+2

+5Sn+2 \ -2+5S?4
+5Sn+4

+5Sn+4

Per bilanciare la prima si deve fare agire 
gli H+ poiché 1*ambiente è acido.

(se l’ambiente fosse stato basico, 
vuto bilanciare con gli

In definitiva, da una parte ci sono 6 cariche ne 
gative, dall'altra parte 2 positive, e poiché l'am­
biente è acido si bilancia con gli H+, quindi + 8H+

— 2
4--

+22
\ 4

considerando l’HoS0
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+8H+2 + 5e

5 +2e

+ 16H+

2) Esempio

poi facciamo il bilancio

+ 6e

6 + le
si ha

*

ii

i<

scriviamo subito i prodotti della reazione per 
l’ossidante e per il riducente.

+4 +5Sn

^Cr

2MnO^

MnO~ 4

cioè abbiamo posto come al solito i coefficienti 
2 e 5 del bilancio degli elettroni, poi abbiamo 
moltiplicato tutti i termini per i coefficienti p£ 
nendo nella prima parte tutti gli elementi a sini­
stra delle frecce, e nella seconda parte tutti gli 
elementi a destra delle frecce*

+8H2°

Cr2

C +2 Sn

+5Sn+2

2Cr+3

+4H20

+ 7H2°

2Cr+6

(S04J3

W +2 Mn

 —2Mn+^

G +4 
SU

+FeSO44

Fe+3v +2 Fe

+ k2so4+3Fe (SO ) z 4 3

SO

2 tS°4’3
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no,
2 + 14H+

0

sempli^

3)Esempio

+3P

5

3 +5eP

Infine,

5H+ ♦PO +5N0+3P

II

II

—3 
4

-2
4

_^3H+

a la reazione che veramente è avvenuta è, 
fioandò

N+5

.P+5

+3e N

+2Ho0
&

+2Cr+3

+2Cr+3

+2H2O

+ 7H2O

+7H2°

+ 5 NO" o

+Cr2°7~

,+6Fe+2

+6Fe+2

Questi prodotti come quelli iniziali non esist£ 
ma esistono solo sotto forma ionica.

6Fe+3

— 6Fe+3

5HNOao

\ -2+ 13S0/\ 4

I prodotti che riguardano l'ossidante e il ri­
ducente, sono 3H-PO.+5NO, allora il bilancio è 3 4

Cr2°7' + 14H+ _
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4) Esempio

+ 2e13

 + 13e2
_ Mn

e allora ionicamente

+2

^'óNof+ 26H+
\

+20H+ 

2Mn+2 

+2Mn 0.□ 4

+2Mn0 o 4

— 13Pb+2

13 Pb(NOq)„ □ £

+2Mn 0.3 4

+10Ho0

+10H-0+2
 - 13 Pb

Pb*4
Mn

Pb+2
Mn+7

+ 6Mn0 A “ 4

+6Mn07 +10Ho0 4 2

+6HMn0,
4

13 PbO, 
2

°3

13 PbO_

13PbO„
li

+26HN0- 
3

N.B.- Gli ossidi e gli. anidridi non si dissociano 
in soluzione acquosa.
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DA TENERE PRESENTE

fortiBasiAcidi forti
AOH NaOHHJHF HBrHC1

KOH

I)

2)

3) non si dissociano in

valenza

6)

7)

)

li

II

III

•J

4)
5)

Gli acidi e le basi forti sono completamente di£ 
sodate.

Gli acidi e le basi che non sono di (juesto elen­
co sono deboli.

Il

Sui

H SO (diluito)

HMnO.
4HC10.

4

HNOa
□

Ca(OH)2 Ba(0H)2

Gli ossidi e le anidridi 
soluzione acquosa.
I sali sono sempre completamente dissociati. 
Non esiste mai un Me+X (Me-metallot x - 
qualsiasi)* ma sempre il radicale salino. 
In ambiente acido ci vogliono tanti H+quanti ne 
occorrono per far sì che la somma algebrica del^ 
le cariche negative e positive sia nulla.
In ambiente alcalino si bilancia la reazione con 
;li OH*.
Gli acidi e le basi deboli sono indissociate.

a



71.5) Esempio
+P +KOH

+3e5

P  - PO3 +5e

+3P5

Ol£

+3PO+ 3P

6) Esempio
2

5 +2 e 
- 2J0 + 10e

5

II

fi

+240H" 

+20 OH’

+80H*

+ 120H 
+120H" 

Nella seconda riga abbiamo completato con 4 
cole di acqua essendoci 8 OH”.

— 3
4

-10C1"

— 3 
4+4 OH’ 

-1
3

MnO’4

Fatte le semplificazioni la reazione si presenta 
nella forma

+ 2J0” 

5Mn0 "4

MnO "4

+ NaJO, o

Nella prima riga del bilancio abbiamo completa­
to con 2 molecole di acqua essendoci 40H”.

+10H.0 z

+2H2°

+ 6H2°
+ 6H 0 

£

+4H2°

+2H_0 z

+12H-0 z

KMnO.4

+3PO734

+ NaOH —-NaCl 
t

-1-2C1

 - Mn0oz

— 5Mn0o z

5Mn0 2̂

C12

^Mn0o z
+40H’

f

C12
J2

Le prossime ossidoriduzioni saranno date senza 
la semplificazione finale* che sarà lasciata al­
lo studente.

C12+J2

+KoP04 
o 4
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7) Esempio

+P+

+3CrO +3e5

4-503 P

+3P♦ 40 H

+ 15H

) Esempio

12C1 +2e5

+5e2 P

+ 2P

9) Esempio
4

4-2 e3

^.MnO3
+3Pb0o4- 12H2

4-8H

-10C1"

—2 
4 •

 - Cl“

+5H+

__3Pb+

— Cr

—Pb(NO-)„+HMnO

+H2° 
neutra

CI *P 
soluzione

+4H-0

+20 H.O z

+8H2°

+4H20

+ 2H2°

+4H20

+ 12H 0 z

4-6Ho0 4-2Mn0. z 4 4-

+4H2°

 — 5Cr+3

+ 10H+

+5H+

+3e +4H+

+MnO_ 

+8H+ 

-H3P04

*2H2°
+ 2Mn0

5C12

Mn0_ z

Pb°2
PbO2

+HNO, 
+4H+-

 - HCl+H-PO.□ 4

♦3HaP0.3 4

5CrO.“2
4

- H3P04

+2H,P043 4

3'2 
Pb+2

_Cr2 ( S04 ) 3 +H3p04H2S°4K2Cr°4
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2 +5e

5 + 2e + 2H

11) Esempio

+NaOH 4
4 +2e

+11 OH" - PO

+PO- b CH"

+11 OH"

IO) Esempio

+2 OH"

-3
4

—3
'~4

+ 1OH+

+ 8H+ 

+ 8H2O

+H2°2

+ 7H„O

+h2o

D

2MnO " 4 + 16H*

H2°
H2°2

+ 7H90

H2°2

H2°2

+5H2°2

+4H_0MnO " 4

+Ho0 z

— 2Mn+2

Mn

+PH, o

+5O2

KMnO44

4H Or +PH
Z Zr O

PH3

O2+MnSO4

+ 00

+H2S04

- NaqPO o

- °2
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11) Esempio

+KOH 

+3e2

_S0 +2e3

+ 3SO
  

12)Esempio

+HCI

+2+5e

5 +e

+5 Gl

11

+4 OH"

+5C1" 

+40H"

OH"

+12 OH" 

-2 
4

Cl~

MnO”4

MnO.4

^C1

2MnO4“4

MnO "4

+2H 0
&

+8H+

—2 
4

+4H20

+ 2H2°

+4H2O

+4H2O

+ 6H2O

« +2
 Mn

^MnO2

+8H+ 

KMnO.4

KMnO.4 + C12

^MnO

S02

 2Mn0o

+So2

+ 3SO„ 
IL

 — MnCl_

+K2S°4
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13) Esempio

+Na„S„O+ NaOHS te»

s +2e2

OH " +4 e+ 62S

1+ 6 OH"4S

14) Esempio

+KOHP

+ 3 OH"+3eP

3 P +e2

+3 OH"

+ 6 OH"

+ 3 OH"

+ 2OH"

- 2S"

_ S"2

Na2S +Na2S2O3 
solfuro tiosolfato

+3H2O

+3H2O

+ 3H2O

4P +3H 0

*S3°3

PH3 +3H2P02-

+kh2po2
ph9

V

-2- S2°3

- PHa□

• H2PO2-
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15) Esempio

+NaOH 

4 4-2 e 

_ AsO

+AsO

16) Esempio

+KOH 

2 +6e 

3 + 2 e

+ 3SnO

II

4-11 OH'

+ 6 OH"

 — 8C1"

4-12 OH'

4-6 OH’

— 2C1"

4-11 OH' 

—3
4

Cr2°7~

2 ero­

sa* 2

-2
Cr2°7

+3H2°

+ 7H 0 
li

+3H2O

+3Sn+2

—3
4

4-6Ho0

+ 7H2°

•2
3

AsH,
w

♦AsHa o

4-AsH 

_2CrO2-

+SnCl„

C12

C12

4C12

SnO“2 
o

K2Cr2°7
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17)Esempio

+HC1 

+60

6 +e

+ 14H+
+ 6C1®

18 (Esempio

P ►

- NO5 + 3 e

- POP +5e3

+3P
- 5NO +4H— 3 

4 
(Abbiamo già eseguito le semplificazioni da farsi)

CI"

—3
4

o ~C1

+8H++4H20

+2H 0NO” □

+ 7H2O

- 2Cr+3 + 7H2O

+2H2O
+ 3P0

5N0." o

+ 6C1"
- 2Cr+3

+4H+

+HNO,□

+ 14H+-2CrvO?

-2Cr2°7

K2Cr2°7
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19) Esempio

+NaOH te*»

_ CIO *+e 2

+e

’u

+2 OH*

NoB.-A queste dispense seguiranno altre riguardanti 
le pile e le ossidoriduzioni ad esse associate.

2+20H*

:■

- CIO

+h2o

+H2°+C1O * o2C1O2

cio2

cio2

cio2

— CIO “ □

Gli studenti potranno esercitarsi a risolvere 
con il metodo ionico-elettronico* le ossidoridu­
zioni svolte precedentemente con il metodo gene­
rale.


