


4.1.  IL SIGNIFICATO DEI FENOMENI DI
OSSIDO-RIDUZIONE

Le reazioni di ossido-riduzione (redox) sono quelle che comportano cam-
biamenti nello stato di ossidazione dei reagenti. Tuttavia ¢ pill immediato vi-
suall;zare queste reazioni came reazioni di trasferimento di elettroni da una
specie ad un altra. Lo ione cadmio solubile, Cd™", per esempio, viene rimosso
d?II: tlw(gle di scarico attraverso la reazione il con ferro metallico. La reazione
globale é:

Cd* +Fe = Cd+ Fe”™ 4.1.1)

Questa reazione ¢ la somma di due semireazioni, una semireazione di niduzio-
ne, in cui lo ione cadmio accetta due clettroni ¢ viene ridotto:

Cd* +2¢ = Cd 4.1.2)
ed una semireazione di ossicazione, in cui il ferro elementare viene ossidato:

Fe = Fe*'+2¢ (4.1.3)

Quando queste due semireazioni sono sommate algebricamente, gli elettroni
si annullano da entrambe le parti e ne risulta la reazione completa, descritta
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I fenomeni di ossidoriduzione sono altamente significativi nella chimica

ambientale delle acque naturali ¢ delle acque di scarico. Inun lago, per esem-
pio, la riduzione dell’ ossigeno (O2) da parte della materia organica, rappresen-
tata da {CH,0},

{CH,0} + 0; = CO2% H,0 (4.1.4)

da luogo ad una riduzione del livello di ossigeno che puo essere fatale per 1 pe-

sci. La velocita con cui le acque di scarico vengono ossidate é cruciale per |'o,
pT;advita\ di un impianto di trattamento dei liquami. In un bacino la riduzione
del ferro(111) insolubile a ferro(11) solubile,

Fe(OH)x(s) + 3H + ¢ = Fe'" +3H0 (4.15)

provoca la contaminazione dell’acqua a causa del ferro, che ¢ difficile da ri-
muovere negli impianti di trattamento delle acque. In acqua I'ossidazione
delI'NHz a NOs,

NH;+ 20, = NO;+2H" + H;0 (4.1.6)
& essenziale per portare I'azoto ammoniacale in una forma assimilabile dalle

alghe. Possono essere citati molti altri esempi dei modi attraverso cui i tipi, le
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INTRODUZIONE

» Dafferent1 micro-ambient: saranno caratterizzat1 da diversi

livelli redox

* Quindi una rappresentazione dettagliata delle condizion1
redox dipendera dalla comprensione delle dinamiche dei

sistemi1 acquatici.

* In ogni caso 1l modello dell’equilibrio fornisce una
condizione limite verso la quale 1l sistema tende ad

evolvere.



» Ossidazione: Perdita di elettroni.

* Riduzione: Guadagno di elettroni.

* Riducente: Specie che perde elettroni.

» Ossidante: Specie che guadagna elettroni.

* N°di ossidazione: la carica elettrica che un atomo in un
composto dovrebbe acquistare se gli elettroni di legame fossero
associati all’atomo piu elettronegativo.

* In una reazione redox, uno o piu atomi in un composto aumenta
il numero di ossidazione passando dai reagenti a1 prodotti
(ossidazione), uno o pit atomi in un composto diminuisce il
numero di ossidazione passando dai reagenti a1 prodotti
(riduzione).
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LLa reazione di ossido-riduzione:
2Fe (s)t 3Cl, (g) <> 2Fe’*(aq)+ 6Cl-(aq)
Puo essere scritta come la somma di due semi-reazioni redox:

» 2Fe <= 2Fe*" + 6e (ossidazione)

* 3CL,% 6e- <= 6CI (riduzione)

» Tutte le reazion1 d1 ossido-riduzione possono essere
rappresentate come la somma di due semi-reazioni ( o reazioni

d1 semi-cella), una di riduzione e 1’altra di ossidazione.
» La separazione delle reazione redox in due semireazioni & utile
per 1l bilanciamento della reazione.



Blikatents  [Terpiohe  RED-OX

FeS, + O, <> Fe(OH), + SO,
Fe*2S,1 + 0,0 <> Fe*3(OH), + S*0,>

- 15[ O, + 4H* +#e — 2H,0 ]
- 4[ FeS,+ 11H,0 — Fe(OH); + 2S0,2 +19H* + 15¢" ]

4FeS, + 150, + 60H* + 44H,0 <> Fe(OH), + 8S0,> + 30H,0 + 76H*

4FeS, + 150, +14H,0 <> 4Fe(OH), + 850,> + 16H*

* Questa reazione ¢ responsabile dell’acidificazione dell’acqua di
drenaggio delle minieri di sulfurg, Da notare che s1 formano 4 moli di
H* per mole di pirite ossidata.
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» Il pH ( pH = - log{H*} ) misura la tendenza relativa di una
soluzione ad accettare o donare protoni.

» In modo analogo é possibile definire un parametro che
misuri “l'intensita” redox di una soluzione e che viene
indicato come attivita elettronica (pe):

pe = -logie’}

© pe determina l'attivita elettronica all’equilibrio e misura la
tendenza di una soluzione ad accettare o donare elettroni.

* pe € una proprieta della soluzione e non del singolo
equilibrio chimico, cosi come il pH e una proprieta della
soluzione e non di un singolo equilibrio.



 ATTIVITA" ELETTRONICA{pe)

Reazione acido - base

HA + H,0 % A" + HO* K,

La reazione puo essere suddivisa in due
semireaz.: re RSroc >z o2

1) HA« A" + H* K

PR LG e O
S \.,M—;:_l%wg

Per convenzione alla reazione di idratazione
del protone (2) si assegna in modo arbitrario
AG°=0

IO H S IO SG asIe =l
K= KK, = K= (A (A

Reazione redox
Fe¥*+ % H2(g) & Fe¥* +H* K,

La reazione puo essere suddivisa in due semireazioni:

1) Fe* + e — Fe?* K,
2) % Hy(g) > H* + K,

Per convenzione alla reazione di ossidazione
(riduzione) di H; (2) si assegna in modo arbitrario
AG°=0

Y% Hyg) > H'+e AG°=0 = K;=1
Kl K2 K3 = K2— {FCH‘}/{FC}*} {e-}

{e} =Ky {Fe¥'}/{Fe¥}

-log{e’} =logK; + log {Fe**}/{Fe’*}

pe = pe° + log {Fe*'}/{Fe*'} dove pe°=logK,

In generale per la reazione:

Ox + (n/2)H2 <> Red + nH+

pe = pe°® + (1/n)log {Ox}/{Red} dove pe°= (1/n)logK
!
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* In generale si puo scrivere:

1 n[Ov]"'

1
£ = pe’° + lo NN

*» Esempio 1. Calcolare i valori pe dei seguenti sistemi in
condizioni di equilibrio:
/| ® Una soluzione acida di Fe3* 105 M e Fe>* 103 M (logK=13).
2 ® Un’acqua con pH=7.5 in equilibrio con 'atmosfera
(logK=41.55).
e Un’acqua con pH=8 contenente Mn>* 10> M in equilibrio
con MnO (s) (logK=40.84).
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» L'espressione logaritmica pe = pe’ +—log—
n

[ [Red]"

J

puo essere rappresentata graficamente in un
diagramma logC-pe, usando il pe come variabile
indipendente.

» Per esempio nel caso della coppia Fe>*/Fe3*,
combinando la costante dell’equilibrio Fe** — Fe3* + e
e il corrispondente bilancio di massa:

" IFe -
K Fe e ] ke hos [:]lic | o
For— 7). /,t;?‘f): FQT'/FQJ7
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Nel caso della riduzione e ossidazione dell’acqua, per ogni
valore di pH, il valore di pe & associato alla pressione parziale
diH,eO,.

2H* + 2 — H_(g) logK = 0

2H O + 4H* + 2 — H,(g) + 20H" log K = -28
O,(g) + 4H+ 4e-— 2H O log K = 83.1
O,(g) + 2H,O + 4e- — 40H- log K =271

Le equazioni relative all’equilibrio redox in forma logaritmica
sono:

log pH, = 0 - 2pH - 2pe
log pO, = -83.1 + 4pH + 4pe
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Si consideri la reazione di ossido-riduzione

/n + Cuct <= Zn>* + Cu

Il AG, = -50.8 kcal/mole indica che la reazione procede
spontaneamente verso i prodotti con trasferimento di elettroni da
Zn a Cu>*.

La reazione puo essere suddivisa nelle due semi-reazioni
In=7n* + 2¢

Cu** 4+ 27 — Cu

che vengono fatte avvenire in due semi-celle costituite da due
elettrodi di Cu e Zn metallici immersi in soluzioni contenenti
Cu?>* e Zn>* Collegando i due elettrodi con un filo conduttore si
misura una differenza di potenziale (AE) legata al valore di
AG, della reazione.
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- La differenza di potenziale (AE) generato da una reazione redox ,A F W
condotta in un cella elettrochimica prende il nome di forza = Y
elettromotrice (FEM). hWIF

* La FEM corrisponde al lavoro eseguito W, per unita di carica AE = A
W, /nF. In condizioni di reversibilita W =-AG,  AG, = -nFAE = C; v

v BB T | AC)
= U«)‘H-JW/ A =

= M= wF AE

» Consideriamo: Zn + Cu?** <= Zn>* + Cu
All'equilibrio vale I'equazione:
AG? =-2.3025RT logK = -50.8 kcal AG;J =-nFAE°
F (costante di Faraday) = 96489 C mol! = 23.06 kcal/V-! mol!

AE° = -AG,°/(2F) = 50.8 kcal/(2 mol-23.06 kcal V-:! mol}) =1.1V
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» Per determinare un ordine alle reazioni di semi-cella, si
assegna arbitrariamente il valore di E = 0.00 V per la

reazione:
. 1o £ 0,0 Folenrale
[Ht)=14 H,(g) <> 2H* + 2¢&° < Pt ELETRO Do

_STEAS DL R

dove py =1bar e pH = o. In altre parole, E° = 0.00 V.
2
Questo equivale alla convenzione:

AGe° (H*) = AG® (e°) = 0.00 kcal/mole.

»Collegando I'SHE ad un altro elettrodo che corrisponde
ad una reazione di semi-cella si pu6 misurare il valore
i E° per la reazione di semi-cella.
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Table 16.3 Electromotive Series Presented as

Electrode Half-reactions in Order of
Decreasing Strengths as Reducing Agents*

Reducing Oxidizing Standard electrode
agent potential, V
Cs -+ Cs* +e” -303
Li - Li* +ec” ~3.04
K - K* +e” -294
Ba - Ba?* +2e” -291
St - S +2e¢ -290
Ca - Ca’* +2¢” —287
Na ~ Na* +e” =271
Rb - Rb* +e” -2.60
Y - Y +3e” —-240
Mg - Mg** +2e¢” -2.36
La ~ La** +3e” -236
Ce - Ce* +3e” -232
Sc - St +3e -203
Be - Be** +2¢” -197
Th ~ Th** +4ec” -183
Al - AP* +3e” -1.70
U - U +4c” -1.38
Mn -~  Mn?* +2e” ~1.18
Nb - Nb** +3e” -1.10
v - V¢ +3e” -0.87
Zn - Zn** +2e” -0.76
Cr - Cr** +3e” -0.74
s~ - S +2e” -044
Fe - Fe?* +2¢” —041
Cd - Cd** +2e” ~040
Co -~ Co?* $2e -0.28
Ni - Ni?* +2¢” -0.24
Mo - Mo** +3e” -0.20
Sn - Sn?* +2¢” -0.14
Pb - Pb** +2¢” -0.13

H, - 2H* +2e 0.00
Bi - B +3e¢” +0.29
Cu - Cu'* +2e” +0.34
Cu - Cu* +e” +0.52
210 - 1 +2e¢ +053
Se’ - Se +2e” +067
Ag - Ag' +e” +080
Hg - Hg** +e +08S
Pd - pd* +2¢" +092
2B - I! +2e” +1.08
Pt - P +2e” +119
200 - Q, +2¢” +1.36
Au - Au* +e” +1.69
Pt - M +e” +264
F" - F, +2¢” +288
* Based on G values in the Appendix.

Scrivendo le reazioni di semi-

cella come semireazioni di
riduzione, E° indica la posizione

della semireazione nella serie
elettrochimica rispetto a SHE.

21
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* 11 valore di EH° si riferisce alla FEM di una semireazione
(rispetto a SHE) quando tutti i reagenti e prodotti sono nel
loro stato standard, e.g., per

Zn <= 7n>* + 2¢°

o(Ee%e la FEM per [Zn>*] = 1.0. Nel caso in cui le
concentrazioni siano diverse da quelle standard si usa

I'equazione di Nerst: . e N %

2385 RT fvoren = DI
+ log _REAZONE
c.nfla«:h_,.l:qpl, iw
wdizisws cosT WH

XR=4
% o s o STbTo STANDDRD
e ok ~ef vl Lyio

bihute b FOEDT 6900 Finola



el caso della semireazione precedente:

e i

= Q-[zn*];, n-3
Quindi: 5 3005 RT
E, = Eg + — ~ 10g[Zn2+]

A 25°C si ha 1n questo caso:

0.0592
2
£ =E°+0.02961log[ Zn*"]

E=F°+

log[Zn**]

o nel caso piu generale a 25°C:

0.0592

n

E=E°+

log O
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"POTENZIALE DI ELETTRODO (E T—

* Il potenziale di elettrodo E & definito come la FEM tra una
reazione di semi-cella in ogni stato e SHE. Per esempio, Ey
per la reazione considerata sopra é definita dalla reazione

globale:
ZnFoH e ZnrsesH (p)
da cui: 2+
0.0592 Zn
E, =E, + log[ 1Pa,

2 [H*T

» Tuttavia, dalla definizione di SHE, Py, = 1 bare [H"] =1 mol L,
quindi:

e, = L, +0.0296log[Zn* |
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- L’attivita elettronica e chiaramente legata al potenziale di
elettrodo. Ricordando che:

AGS=-RFE:2> eche AG°=-RTInK g As”

¢,3
si ha: s
0 1 1 _AGO 1 I’IF 0 F 0
e =—logK, =———=— ==L
Pe o S 1 O3RT®® J3RT ”
e in modo analogo:
PE= = Eh
ok

&

g =R
P 3RT ¥



" DIAGRAMMI E,,-pH pe-pH

» Fino ad ora sono stati usati due tip1 di grafici, il primo per
rappresentare la distribuzione delle specie in un particolare
stato di ossidazione in funzione del pH, ed il secondo per
rappresentare la distribuzione delle specie ne1 diversi stati
d1 ossidazione (pe o Ey) per un dato valore di pH.
Chiaramente, questi diagrammi possono essere combinati
per dare un grafico pe-pH (o E;-pH).

» Siricorda che le reazioni di ossido-riduzione che
avvengono 1n soluzione acquosa sono spesso lontane dalle
condizioni di equilibrio, cosa di cui si deve tener conto
nella valutazione e nell’uso di questi grafici.
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» Le linee di confine tra le regioni di stabilita delle diverse
specie sono definite considerando la semireazione, es. Fe**
+e- <> Fe?' e scrivendo la corrispondente equazione in
funzione di pe (oppure Ey).

pe = pe° + log([Fe*']/[Fe*'])

» Nel caso in cui nel rapporto tra le specie chimiche
compaiono due soluti si pone [Red] = [Ox] =12 Crqr,
ovvero fissata la concentrazione totale delle specie in
soluzione s1 considera la linea di confine quando la specie
ossidata e ridotta sono in uguali concentrazioni.
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Nel disegnare le linee di confine tra le regioni di predominanza si
osserva che:

— Semireazioni in cuinon sono prodotti o consumati ion1 H* o OH-
saranno rappresentate da linee orizzontali (nessuna dipendenza dal
pH).

Es. Fe?* te <= Fe3* pe = pe° + log([Fe3*]/[Fe?*])

— Equilibri non redox in cui non s1 ha consumo o produzione di elettroni
saranno rappresentate da linee orizzontali (nesuna dipendenza da peg).
Es. H,CO,; <= H" HCO;" pH = pK,,Hlog([HCO,]/[H,CO,])

— Semireazioni in cui sono prodotti o consumati ioni H+ o OH- saranno
rappresentate da rette oblique (dipendenza sia da pe sia da pH). Es.
Es. ClO- + 2H" + e <= % Cl, + H,O pe=pg,tlog([C1O][H]?)/[CL]'?)
pe=pg,tlog[ClO]-2log[Cl,]-2pH
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* Limite superiore
1/20,(g)2 + H* + 2e- < H,O(1)
Ey° = AG°/(nF) = -56.69/(2-23.06) =1.23 V
E; = E;° + 0.0295 log (pozl/z[H*“]Z)
E; =123 + 0.0148 log Po, - 0.0592 pH i
» Sulla superficie terrestre, Po, on puo essere maggiore di

1 Atm quindi
Ey =1.23 - 0.0592 pH

Z’/} /MaMm;L'L e //:74
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H* + e <> 1/2H,(g)
Ey = 0+ 0.059 log ([H*]/py )
ponendo ancora Py, =1 Atm. = Ej =-0.059 pH

N g: :25;’°gar Diagramma E-pH rappresentante 1
o, o P, = 1 bar limit1 di stabilita (termodinamica) di
oS \ una specie redox in acqua.
2 S In acqua sono stabili solo quelle
5 Sl specie chimiche con potenziali di
N \%0\ riduzione mferior1 a quello della
W < coppia H,0/O, e superiori a quello
. | della coppia H,/H,0
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* Esempio. Determinare il diagramma E,-pH per il sistema CI -
Cl'—CIO~ con Cl; =10 M.

* Le reazioni da considerare sono le seguenti:
(1) HCIO + H* +e” <= 1/2CL, + HIO E°3 =159V

(2) 1/2CL + e < CI Bos=agoV
(3) HCIO <« H* + CIO- K _ oo

¢ Il bilancio di massa é:
* Cly =104 M = 2[CL]+[HCIO] + [CIO]+ [C]]
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* Confine HCIO/CL,: 2HA o /‘//7# o/«'r/m/ﬁw;%e i L4 o B0
HCIO + H* +e” <= 1/2CL, + H,O E,=159V
0.05921 [Clz(aq)]l/2

og
1 [H*[HCIO]

E, =E, -

Al confine per definizione si deve avere [Cl, | = [HCIO]. Inoltre in questa
regione si ha:

2[CL] + [HCIO] >> [CIO"] + [CI]

2[CL] + [HCIO] =10 = 3[Cl,,,]=10% = [Clygl=33103

[HCIO] = Cl; - 2[Cl,(aq)] =104 - 2X3.3 105 =3:31075

. -55\1/2
E, =1.59-00592xlog o> I~ 1.50_0.0592xlog -+
[H"]x3.3-10 (T

E, = .46 —0.0592pH  (Linea 3 nel grafico 7.4) N
low W00 war Aty onfors. otalo Jorie . S Jovmy €845 2 >5plosvo | | 1




P e Confine CL/Cl-: = —— e

1/2Cl, + e <> CI- E =140V L

5 -
P =E2, - 0.01 92 b [CEC/ %1/2 P A

Al confine per definizione si devé%vere [CL,] = [CT']. Inoltre

in questa regione si ha:

2[CL] + [CI]] >> [HCIO] + [ClO]
2[CL]+[Cl'] =10% = 3[C12(aq)]=10‘4 = [Clz(aq)] = 3219

[Cl'] = Cly - 2[Cl, )] =10 - 2x3.3:10 = 3.3-107

33107
E, =1.40-0.0592xlog . %31(1)(_)5)12 = 1.40-0.0592xlog(5.75-10)

E,;= 153 (Linea4 nel grafico 7.4)



Coqﬁne HClO/ CIQ‘_:\‘ i o
—HCIO < H* + ClIO pk — 75 =

loqa] . Ko
[HCIO] (CIO]
Al confine per definizione si deve avere [ClO"] = [HCIO] da

cui:
[H']=K, = pH=pK,=75 (Linea5 nel grafico 7.4)
» Confine HC1O/CI- : MR y % h'te ia Hho

Per ottenere 'equazione chimica che descrive il confine
HCIO /ClO" si sommano le equaz. 1 e 2:

HCIO + H* + e <= 1/2CLL+ HO + (1)
1/2CL, + e < CI- = (2)
HCIO+ H +2e < CI'+ HO (4)




PR = AGC+AGQ) — ——— =
+n,Ep (4) = n,ES () +n,Ep (2)

mE; (D) +mE;(2) _ 1.59+1.40
n,
0.0592 [CI7]
= log
2 [H"|[HCIO]

Al confine per definizione si deve avere [Cl'] = [HCIO].
Inoltre in questa regione si ha:

[Cl'] + [HCIO] >> 2[CL] + [Cl1O] =104
2[Cl']=z10% = [Cl'] = 5:10-5
|[HCIO] =Cl; - [Cl'] =104 - 5105 = 5-10'5

=150V

Ey(4) =

E,=E,



0592 ——5.0-107
P E—=T.50- sl i0~_15(l-, -
2 5.0-10°[H"]

E, =1.50-0.296pH (Linea 6 nel grafico 7.4)
Confine C10-/CI- :

Per ottenere I'equazione chimica che descrive il confine
ClO/CI si sommano le equaz. 5 e 6:

HCIO +H*+2e < CIF+HO + (4)
OCI + H+ <« HCIO = (3)
HCIO + 2H* + 2¢- <= CI-+ H O (5)

AG°(5) = AG"(4) + AG"(3)
-n,FEy, (5) = -n,FEy(4)- RTnK,

nEy(4)  RTIK, _2x1.50  0.0592log(10™)

B -~ :

=1278V

27




E. (5 =F"(5) = 00592__\LCI g T
[HCIO][H*]
[CI] + [C1O] >> 2[CL,] + [HCIO] = 10*
2[Cl=10¢ = [CI]=5-10
[ClIO]=Cl,—[CI]=10%-5-105=5-10
0.0592 5.0-10

E,(5)=1278-—1Io -
# ) 2 g5.0-10-°[H+]2

E,=1278-0.592pH  (Linea 7 nel grafico 7.4)

Confine C10-/Cl, :

Dall’ esame del grafico appare evidente che a destra della
linea (3) e al di sotto della linea (4) Cl, non é la specie
predominante da cui ne deriva che on esiste una linea di
confine tra ClO- e Cl,.



D&y - (4 - ojossTpl

1. PG -

—0.6

|, e =153 D
2.5 @

@ Ly=145 —97?f/4

E,, volts

Jo ) Ep= 2% o>°/z/>/v’

€ la specie predominante solo a pH molto bassi. All’ aumentare

di Cl; il campo di stabilita aumenta e si estende a pH maggiori

%0 | l T l [ T
®
a0f=Hog! Hoci | ocr
Clatag e HOCI
20— ~—— 5 oct
— a”
H,0 T

g10f Pop =021 -0

o —_  Ho o

H2 ™

o Dal diagramma per 1l sistema si1 puo osservare che:

-20 |
-2 0

Fig. 7-4. The pe-pl

A pH piu elevati Cl, disproporziona a Cl- e HCIO

Lo ione CI- & la specie piu stabile in soluzione acquosa

Cl,, HCIO e CIO- sono ossidanti piu forti rispetto a O,, e quindi
ossidano |’ acqua a O, secondo la reazione:

HCIO <> 2CI- +2H* + 0O,

Questa reazione molto lenta avviene solo se catalizzata, ad esempio dalla
luce ultravioletta. Questo € alla base della perdita di attivita delle soluzioni

di cloro quando esposte alla luce solare. 5



~ DIAGRAMMAE-pH PERIL SISTEMA
CH,-C-H,0-CO,

* Esempio. Determinare il diagramma E-pH per il
sistema CH,-C-H,0-CO, con C; =103 M.

~ Confine H,CO,°/HCO; :
H,COp <> HCO; + H*

| eolE
[H,CO5]

Per definizione il confine si ha per [H,CO,°] = [HCO;]
quindi K = [H"] e pH =-log K =6.42.



e Conifine HCO,/COFT —— — ——= ——

HCO; < CO/ + H x 90 i
[HCO;]

Per definizione il confine si ha per [HCO; | = [CO;*] quindi
K=[H"] e pH=-log K=10.33.

— q
- Confine H,CO,%/C(grafite) : e _ff:)\f’il
C+3H,0 <> H,CO,’ + 4H" + 4 CE%=01229V LT ==
0.0592 L E;* Lk ;0 8

E, =0.229+——"log([H*]*[H,CO?]) 4 "

S1 deve assegnare 1l valore di 2C. In questo caso si pone 2C =
10 M. Poiche H,CO,° & predominante, [H,CO,°] = 2C.

0.0592
E, =0229+

log(10™)-0.0592 pH
E, =0.184-0.0592pH



_° Cenfine HCO,/C(grafite):— e
C+3H,0 <> HCO, + 5H* + 4&° Ey?=0.324V

0.0592

E, =0324+ log([#*T[HCO;])

Poiche HCO; é predominante, [HCO; | =2C =103 M

Eom03045 25

log(107)-0.074pH

E, =0.280-0.074pH



* Confine CH,,,/C(grafite):
CH < C+4H* + 4e Ep° =0.0808 V
0.0592

4(aq)

E, =0.0898 + foe (8 B 1)

Poiche CH,,, ¢ predominante, [CH,] = 3C = 10° M
0.0592

E, =0.0898 + log(10°)-0.0592 pH

E, =0.134-0.0592pH



* Confine CH 4(aq)/CO;f:
CH 5 1 3H.Op o €0 > ¢ joH * 1 8 Ey°=0.283V

0.0592 [H*]°[CO; ]
[CH 4(aq)]

Per definizione il confine si ha per [CH,,] = [COs*], quindi
E, =0.283-0.074pH

E, =0.283+ log




1.4 1

Eh (volts)

-1.0

W BT ph=- ﬁ}(: k4L
o= p#- = & k- a3
4uw0; ///p»ﬁ-) Ly- 418400 /pH
haft & - 0w - 0,074 i
C“?(fl‘-f)) / C &Y= 0)34-0Thph

@K/;ﬂ/égz Ey=0,193-0/o}'4 }7}_/,



~_DEFINIZIONE Dt pe*(W)-epe2(pH) =

In precedenza si ¢ definito pe® come il valore dell’attivita
elettronica per una coppia redox in cui le specie chimiche sono
nel loro stato standard.

Nel caso di semireazioni in cui sono coinvolti ioni H, lo stato

standard prevede una conc. 1 M che corrisponde a un pH=0.
Questa condizione differisce in modo significativo da quella
normalmente riscontrata in un’acqua naturale.

E’ opportuno definire 1l valore di pe®(W) che si riferisce ad uno
stato standard in cui [H*] = 107 e quindi pH=7.
« Siricorda che 1l valore di pe®(W) corrispondera al valore di pe® per
quelle semireazioni che non coinvolgono ioni H*.

In generale si puo definire il valore di pe°(pH) riferito allo stato
standard che corrisponde ad un dato pH.



___DEFINIZIONE DI pg°(W)epe®

~ub essere calcolato da pe®usando
I’equazione riportata a fianco, dove ng/é i, sono il
ﬂ)involti nella semireazione

24 24 — 24 —
22 22 22|
I 20 olhl"p 20 20
E b g e - e
14 NO3/NO; 14 | 14—
. o o | e
10 10—+—NO3/NO; 10
8 8 - i
pe®pH) g A 6
P e 4
27 | HELO,/CH, 2 2
§ 0 0 Cakaw. D
l‘ 3 'i__"ma’c“of_
l -6 2+ '3 24 6
S— T Fee, B——FolFo, 3—]
10 —— 10 —— 10—



8.6a. Equilibrium Constants of Redox Processes Pertinent in Aquatic Conditions

pe® (= log (W ¥

NO; + H" +¢
+iH' + ¢

ICH,0 + H' + ¢

ICH,O + H' + ¢~
150" +$H' + ¢~
150" + {H" + ¢
4S0;” + {H' + e~
iS(s) + H* + ¢~
1CO,g) + H' + ¢~
iINyg) +SH' + ¢
H* +¢”

1C0,g) + H® + ¢

1004g) + H™ + ¢~

{HCOO™ + iH" + ¢

) 4CO4g) + {H' +¢”

= {H,O
= sN:(g) + 1H,0

IMnO,(s) + JHCOL(107") + {H' + ¢~ = IMnCOs) + H,0

= INO; + 1H, 0
= INH{ + {H,0
= INH] + |H,0
= {CH,(g) + {H,0
= {CH,(g) + {H,0

FeOOH(s) + HCO; (107%) 4 2H' + ¢~ = FeCOy(s) + 2H,0

- |CH,0H

= 1S8(s) + $H,0

= {H;S(g) + {H,0
= iHS' + !Hzo
= {H,;S(p)

= |CH,(g) + |H,0
= {NH/

= LHy(g)

= L (glucose) + 1H,0
= |CH,0 + {H,0
= ICH,0 + {H,0
= |HCOO~

+20.75
+21.08
+14,15
+14.90
+15.14

+9.88

+6.94 -

+3.99
+6.03
+5.25
+4.25
+2.89
+2.87
+4.68

0.0
-0.20

+2.82
-1.20
~4.83

+13.75

+12.65
+8.9"
+7.15
+6.15
+5.82
+2.88
~0.06
-0.8"°
-3.0
-3.30
-3.50
-3.78
-4.11
-4.13
-4, 68

=7.00
-7.20

~7.68
~8.20

at pH = 7.0 for 25°C.

—-8.33
for pe® (W) apply 10 the electron activity for umit activitkes of oxidast and reductant in mriizr. m’

data comespond to (HCO;) = 107" M mther than unity and so are not exactly pe® (W) they represent
aguatic conditions more nearly than pe® (W) values do.

ively one may consider the reaction.

s) + 2H' + ¢ = iMn*' (10°° M) + H,0; pe* (W) = 9.8
Jam) + 3H" + ¢ = (Fe™*) (107 M) + H;0; pe* (W) = 1.0



(oNTROUD PEL 727ENZ ALl KEDO X

 Siricorda che pe € una proprieta del sistema e non delle singole
coppie redox. Quindi in soluzione acquosa esiste un unico
valore di pe (oppure di Ey).

» Gl elementi che controllano le condizioni redox in soluzione
acquosa sono essenzialmente il carbonio, I’ossigeno, 1’idrogeno,
1’azoto, il ferro, lo zolfo € il manganese (COHNISM).

 In soluzione acquosa possono essere presenti altri elementi con
comportamento redox (arsenico, cromo, piombo, mercurio ecc.).
La posizione delle loro coppie redox, tuttavia dipende

essenzialmente dal valore di pe dato dagli elementi che
controllano I’attivita redox (COHNISM).



Zf S tTErH /7’20 — [/“//"3""’“")

» Il carbonio puo esistere in diversi

e T=25C stati di ossidazione:
12 Py, = 1 bar - IV H,CO, HCO,-, CO;2-

S Po. = 1bar - O  HCCOH
] OS ?  and - 0 C,CgH,0, CHO
. N C=10°M _ o CHOH

~ =T
0.6 + -
0 ™ ~
H:C0s _ * Nel diagramma si puo notare

0.4 1

HCO,

’assenza di una regione di
predominanza per il carbonio
organico. Non vi sono condizioni di
pe (Ep) o pH 1n cui 1l carbonio
organico ¢ stabile.

Eh (volts)

» In condizioni di equilibrio il carbonio
organico dovrebbe disproporzionare
secondo la reazione:

C,H,,04 — 3CO, + 3CH,

" Lo ,:,,@L;f;c pryanidle v (o) derte

-1.0



1.4680

1.184

0.868

0592

0296 E

0.000

-0.206

-0.592

(4, B

pH

-0.888
4

L’azoto in acqua puo esistere negli
stati di ossidazione:

-V HNO3, N03'

- I HNO, NO,

= 0E N

— -IIl NH;. NH,"
1l diagramma di predominanza
mostrato di fianco € ottenuto

considerando 1’N, come specie redox
a

Si puo notare in questo caso la
mancanza di una regione di

Inoltre dal grafico si nota che I'N,
dovrebbe essere ossidato in
condizioni ossidanti a NO;-



tapo
« Np=103M T=25°C
1164
osst l’N2 viene considerato non redox
attivo si ottiene 1l diagramma di
predominanza mostrato di fianco.

0592

loze gl N, ¢ cineticamente inerte ¢ quindi
puo in genere essere considerato non
0.000 attivo dal punto di vista redox.

-0296  « Se I’N, fosse redox attivo, 1’0,
atmosferico dovrebbe ossidarlo a
-0.592 NO;.

o . B, B, ~-0.888
9 10 11 12 13 14

[
o
5T

—
8

)
6 7
pH

B
X
.
o
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A — s

L& sj’eqe f)mioh/\ulvt—]_ u s""—»'—_;\{e o 394, < Sseo
= FE bass T ‘a_p_.st\.v\a Hs™ (ileres QMJ-JL.e)

St = 1x107 » Lo zolfo in acqua puo esistere negli
B L S Ry stati di ossidazione:
| - VI HSO, SO,
0 | 11184 _ IV H,S0, HSOy, SO
e T 0 8
53 NN 10 688 - -0  HS HS. H,S
loj . 40592 » Come mostrato nel diagramma di
] S0 s predominanza a fianco le.zelfo(1II)
pe 54:_{’\"’; {0208 £, (v nonhaunaregione.dipredominanza.
A Infatti questa specie non ¢ implicata
(T,,f{o\ v {17 in reazioni redox mediate da
RN e g \T' T - IMICIOOrganismi.
1 A g
: ‘°i | "g-‘ S \\:"\ -0 * S ha una regione di predommanza
s .. A solo per pH < 5.:Per valori di pH
0123 45678 91011121314 maggiori S disproporziona a HS- e

pH SO
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 _SUCCESSIONE DELLE-REAZION! REDOX
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~_—SUCCESSIONE DELLEREAZIONI REDOX

1. @&=112.6 (E; = 0.76 V) Soluzione in equilibrio con 1’0, atmosferico (py, =
0.21 atm). Il potenziale & molto elevato. C, N, S, Fe e Mn sono presenti
come HCO;-, NO;, SO,*, Fe(OH); e MnO,.

2. pe=12.1 (E4z=0.72) 'O, ¢ stato in parte ridotto a H,O. La diminuzione
del potenziale di 0.4 V corrisponde alla diminuzione di 100 volte la
quantita di O, in soluzione acquosa.

3. 'pe =10.0 (E; = 0.59 V) In queste condizioni I’O, & quasi completamente
esaurito. Il potenziale € sostenuto da NO;™ che si riduce a N,

4. pe=-2.8 (Ez;=-0.17 V) Anche lo ione NO;" & quasi completamente
esaurito. Il potenziale € sostenuto da Fe(OH); che si riduce a FeCO,

5. pe=-4.9 (Eg =-0.29) L’accettore di elettroni successivo ¢ lo ione SO,* che
si riduce a HS-. Per valori inferiori a questo potenziale HS- diviene la specie
predominante dello zolfo. Si noti che anche 1 confini delle coppie HCO;/
CH, e N,/NH," sono molto vicini per cui inizia anche la riduzione di queste
due specie

Per la presenza di HS- FeCO; si converte in FeS molto meno solubile



 SUCCESSIONE DELLE-REAZIONI REDOX

6. pe=-5.3 (E;=-0.31V) Al di sotto di questo potenziale N, si & ridotto a
NH," che diventa la specie dell’azoto predominante.

7. pe=-53(Eg=-0.36 V) Al di sotto di questo potenziale HCO;" si & ridotto
a CH, che diventa la specie predominante del carbonio. Il ferro € presente
completamente come FeS per cui la concentraz. di Fe(II) disciolto € molto
bassa

8. pe=-8.4 (Eg=-0.50) A questo potenziale il principale accettore di elettroni
¢ H,O che si riduce a H,,.



