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Setengah-reaksi oksidasi 

(kehilangan e-)

Setengah-reaksi reduksi 

(mendapatkan e-)

19.1

Proses elektrokimia adalah reaksi oksidasi-reduksi di mana:

• energi yang dilepaskan oleh reaksi spontan diubah 

menjadi listrik atau

• energi listrik digunakan untuk menyebabkan terjadinya 

reaksi nonspontan

2Mg (s) + O2 (g)          2MgO (s)
0 0 2+ 2-

2Mg          2Mg2+ + 4e-

O2 + 4e- 2O2-



Bilangan oksidasi (Biloks)

Muatan yang dimiliki atom dalam suatu molekul (atau suatu

senyawa ionik) jika elektron-elektronnya ditransfer seluruhnya.

1. Unsur-unsur bebas (keadaan tidak bergabung) mempunyai 

bilangan oksidasi nol.

Na, Be, K, Pb, H2, O2, P4 = 0

2. Pada ion-ion monoatomik, bilangan oksidasi sama 

dengan muatan ion.

3. Bilangan oksidasi oksigen biasanya –2. Dalam H2O2 

dan O2
2- adalah –1.

4.4

Li+, Li = +1; Fe3+, Fe = +3;  O2-, O = -2



4. Bilangan oksidasi hidrogen adalah +1 kecuali jika 

terikat pada logam dalam senyawa biner. Dalam 

kasus ini, bilangan oksidasinya adalah –1.

6. Jumlah bilangan oksidasi seluruh atom dalam suatu 

molekul atau ion sama dengan muatan pada molekul 

atau ion tersebut.

5. Logam golongan 1 (IA) adalah +1, logam golongan 2 (IIA)

adalah +2 dan fluor selalu –1.

Berapakah bilangan oksidasi 

seluruh atom dalam HCO3
-?

HCO3
-

O = -2 H = +1

3x(-2) + 1 + ? = -1

C = +4

4.4



Menyeimbangkan Persamaan Redoks

19.1

1. Tuliskan persamaan reaksi tidak-seimbangnya dalam bentuk 

ionik.

Contoh: 

Oksidasi Fe2+ menjadi Fe3+ oleh Cr2O7
2- dalam larutan asam?

2. Pisahkan persamaan reaksi menjadi dua setengah-reaksi.

3. Setarakan atom selain O dan H pada setiap setengah-reaksi.

Fe2+ + Cr2O7
2- Fe3+ + Cr3+

Oksidasi:

Cr2O7
2- Cr3+

+6 +3

Reduksi:

Fe2+ Fe3+
+2 +3

Cr2O7
2- 2Cr3+



Menyeimbangkan Persamaan Redoks

4. Untuk reaksi dalam asam, tambahkan H2O untuk menyetarakan 

atom O dan tambahkan H+ untuk menyetarakan atom H.

5. Tambahkan elektron pada salah satu sisi setiap setengah-reaksi 

untuk menyetarakan muatan pada setengah reaksi.

6. Jika perlu, samakan jumlah elektron pada dua setengah-reaksi 

dengan mengalikan setengah-reaksi dengan koefisien yang 

sesuai.

19.1

Cr2O7
2- 2Cr3+ + 7H2O

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

Fe2+ Fe3+ + 1e-

6e- + 14H+ + Cr2O7
2- 2Cr3+ + 7H2O

6Fe2+ 6Fe3+ + 6e-

6e- + 14H+ + Cr2O7
2- 2Cr3+ + 7H2O



Menyeimbangkan Persamaan Redoks

7. Tambahkan kedua setengah-reaksi dan setarakan persamaan 

akhir dengan inspeksi. Jumlah elektron pada kedua sisi harus 

dihilangkan.

8. Pastikan jumlah atom dan muatannya seimbang.

19.1

9. Untuk reaksi dalam larutan basa, tambahkan OH- pada kedua 

sisi persamaan reaksi untuk setiap H+ yang muncul pada 

persamaan akhir.

6e- + 14H+ + Cr2O7
2- 2Cr3+ + 7H2O

6Fe2+ 6Fe3+ + 6e-Oksidasi:

Reduksi:

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

14x1 – 2 + 6x2 = 24 = 6x3 + 2x3



Sel Galvani

19.2

Reaksi redoks

spontan

anode

oksidasi

katode

reduksi





Sel Galvani

19.2

Perbedaan potensial listrik antara 

anode dan katode disebut:

• Tegangan/voltase sel atau

cell voltage

• gaya gerak listrik (ggl) atau

electromotive force (emf)

• potensi sel atau cell potential

Diagram Sel

Zn (s) + Cu2+ (aq) Cu (s) + Zn2+ (aq)

[Cu2+] = 1 M & [Zn2+] = 1 M

Zn (s) | Zn2+ (1 M) || Cu2+ (1 M) | Cu (s)

anode katode







Potensial Reduksi 

Standar

19.3

Zn (s) | Zn2+ (1 M) || H+ (1 M) | H2 (1 atm) | Pt (s)

2e- + 2H+ (1 M)           H2 (1 atm)

Zn (s)          Zn2+ (1 M) + 2e-Anode (oksidasi):

Katode (reduksi):

Zn (s) + 2H+ (1 M)           Zn2+ + H2 (1 atm)



Potensial Reduksi Standar

19.3

Potensial reduksi standar (E0) adalah tegangan yang 

terkait dengan reaksi reduksi pada elektrode ketika semua 

zat terlarut adalah 1 M dan semua gas pada tekanan 1 atm.

Elektrode hidrogen standar / standard hydrogen electrode (SHE)

E0 = 0 V

2e- + 2H+ (1 M)           H2 (1 atm)

Reaksi Reduksi





Potensial Reduksi Standar

19.3

E0 = 0,76 Vsel

Standard emf (E0 )cell

0,76 V = 0 - EZn /Zn
0

2+

EZn /Zn = -0,76 V0
2+

Zn2+ (1 M) + 2e- Zn E0 = -0,76 V

E0 = EH /H - EZn  /Znsel
0 0

+ 2+
2

E0 = Ekatode - Eanodesel
0 0

Zn (s) | Zn2+ (1 M) || H+ (1 M) | H2 (1 atm) | Pt (s)



Potensial Reduksi Standar

19.3

Pt (s) | H2 (1 atm) | H+ (1 M) || Cu2+ (1 M) | Cu (s)

2e- + Cu2+ (1 M)         Cu (s)

H2 (1 atm)          2H+ (1 M) + 2e-Anode (oksidasi):

Katode (reduksi):

H2 (1 atm) + Cu2+ (1 M)           Cu (s) + 2H+ (1 M)

E0 = Ekatode - Eanodesel
0 0

E0 = 0,34 Vsel

Esel = ECu /Cu – EH  /H 2+ +
2

0 0 0

0,34 = ECu /Cu - 00
2+

ECu /Cu = 0,34 V2+0





19.3

• E0 untuk reaksi seperti yang 

tertulis

• Semakin positif E0 maka 

semakin besar kecenderungan 

zat tersebut untuk tereduksi

• Reaksi setengah-sel bersifat 

reversibel

• Tanda E0 berubah ketika 

reaksinya kebalikannya

• Mengubah koefisien

stoikiometri reaksi setengah-sel 

tidak mengubah nilai E0



Berapa ggl standar suatu sel elektrokimia yang terbuat dari 

elektrode Cd dalam larutan Cd(NO3)2 1,0 M dan elektrode

Cr dalam larutan Cr(NO3)3 1,0 M?

Cd2+ (aq) + 2e- Cd (s) E0 = -0,40 V

Cr3+ (aq) + 3e- Cr (s) E0 = -0,74 V

Cd oksidator yang lebih kuat

Cd akan mengoksidasi Cr

2e- + Cd2+ (1 M)         Cd (s)

Cr (s)          Cr3+ (1 M) + 3e-Anode (oksidasi):

Katode (reduksi):

2Cr (s) + 3Cd2+ (1 M)           3Cd (s) + 2Cr3+ (1 M)

x 2

x 3

E0 = Ekatode - Eanodesel
0 0

E0 = -0,40 – (-0,74) sel

E0 = 0,34 V sel

19.3



Kespontanan Reaksi Redoks

19.4

DG = -nFEsel

DG0 = -nFEsel
0

n = jumlah mol elektron dalam reaksi

F = 96.500
J

V • mol 
= 96.500 C/mol

DG0 = -RT ln K = -nFEsel
0

Esel
0 =

RT

nF
ln K

(8,314 J/K•mol)(298 K)

n (96.500 J/V•mol)
ln K=

=
0,0257 V

n
ln KEsel

0

=
0,0592 V

n
log KEsel

0



Kespontanan Reaksi Redoks

19.4

DG0 = -RT ln K = -nFEsel
0



Berapakah tetapan kesetimbangan reaksi berikut ini pada 

250C? Fe2+ (aq) + 2Ag (s) Fe (s) + 2Ag+ (aq)

19.4

2e- + Fe2+ Fe

2Ag          2Ag+ + 2e-Oksidasi:

Reduksi:

=
0,0257 V

n
ln KEsel

0

E0 = -0,44 – (0,80) 

E0 = -1,24 V 

0,0257 V

x nE0
sel

expK = 

n = 2

0,0257 V

x 2-1,24 V
= exp

K = 1,23 x 10-42

E0 = EFe   /Fe – EAg  /Ag
0 0

2+ +



Pengaruh Konsentrasi terhadap ggl Sel

19.5

DG = DG0 + RT ln Q DG = -nFE DG0 = -nFE 0

-nFE = -nFE0 + RT ln Q

E = E0 - ln Q
RT

nF

Persamaan Nernst

pada 298 K

-
0,0257 V

n
ln QE0E = -

0,0592 V
n

log QE0E = 



Akankah reaksi berikut terjadi secara spontan pada 250C jika 

[Fe2+] = 0,60 M dan [Cd2+] = 0,010 M?

Fe2+ (aq) + Cd (s) Fe (s) + Cd2+ (aq)

19.5

2e- + Fe2+ 2Fe

Cd          Cd2+ + 2e-Oksidasi:

Reduksi:
n = 2

E0 = -0,44 – (-0,40) 

E0 = -0,04 V 

E0 = EFe   /Fe – ECd   /Cd
0 0

2+ 2+

-
0,0257 V

n
ln QE0E = 

-
0,0257 V

2
ln -0.04 VE = 

0,010

0,60

E = 0,013

E > 0 Spontan



Baterai

19.6

Leclanché cell

Sel kering

Zn (s)          Zn2+ (aq) + 2e-Anode: 

Katode: 2NH4 (aq) + 2MnO2 (s) + 2e- Mn2O3 (s) + 2NH3 (aq) + H2O (l)
+

Zn (s) + 2NH4 (aq) + 2MnO2 (s)          Zn2+ (aq) + 2NH3 (aq) + H2O (l) + Mn2O3 (s)





Baterai

Baterai Merkuri

19.6

Zn(Hg) + 2OH- (aq)          ZnO (s) + H2O (l) + 2e-Anode: 

Katode: HgO (s) + H2O (l) + 2e- Hg (l) + 2OH- (aq)

Zn(Hg) + HgO (s)          ZnO (s) + Hg (l)





Baterai

19.6

Baterai

penyimpanan timbal

(aki)

Anode: 

Katode: PbO2 (s) + 4H+ (aq) + SO2- (aq) + 2e- PbSO4 (s) + 2H2O (l)4

Pb (s) + SO2- (aq)          PbSO4 (s) + 2e-
4

Pb (s) + PbO2 (s) + 4H+ (aq) + 2SO2- (aq)          2PbSO4 (s) + 2H2O (l)
4





Baterai

19.6Baterai Litium Padatan (Solid State)





Baterai

19.6

Sel bahan bakar / 

fuel cell adalah sel 

elektrokimia yang 

memerlukan 

pasokan reaktan 

yang terus menerus

(continuous) agar 

tetap berfungsi.

Anode: 

Katode: O2 (g) + 2H2O (l) + 4e- 4OH- (aq)

2H2 (g) + 4OH- (aq)          4H2O (l) + 4e-

2H2 (g) + O2 (g)           2H2O (l)





Kimia “in Action”: Kekuatan Bakteri

CH3COO- + 2O2 + H+ 2CO2 + 2H2O





19.7

Korosi



Perlindungan Katodik pada Tangki Penyimpanan 

yang terbuat dari Besi

19.7



19.8

Elektrolisis adalah proses di mana energi listrik digunakan 

untuk menyebabkan terjadinya reaksi kimia nonspontan.







Elektrolisis Air

19.8







Elektrolisis dan Perubahan Massa

muatan (C) = arus (A) x waktu (detik)

1 mol e- = 96.500 C

19.8

Tahap-tahap dalam perhitungan banyaknya zat yang tereduksi atau teroksidasi

dalam elektrolisis



Berapa banyak Ca yang akan dihasilkan dalam suatu 

sel elektrolisis dari lelehan CaCl2 jika arus sebesar 

0,452 A dialirkan melalui sel selama 1,5 jam?

19.8

Anode: 

Katode: Ca2+ (l) + 2e- Ca (s)

2Cl- (l)          Cl2 (g) + 2e-

Ca2+ (l) + 2Cl- (l)           Ca (s) + Cl2 (g)

2 mol e- = 1 mol Ca

mol Ca = 0,452
C

detik
x 1,5 jam x 3600

detik

jam 96.500 C

1 mol e-

x
2 mol e-

1 mol Ca
x

= 0,0126 mol Ca

= 0,50 g Ca



Kimia “in Action”: Ketidaknyamanan Tambalan Gigi

Hg2 /Ag2Hg3 0,85 V
2+

Sn /Ag3Sn   -0,05 V
2+

Sn /Sn8Hg   -0,13 V
2+

Potensial reduksi standar:







Tambahan

Contoh-contoh Soal Perhitungan












































