[image: image1.jpg]N EQUILIBRI ETEROGENEI
DI SOLUBILITA’

Gli equilibri piu interessanti sono quelli di

i %

precipitazione-dissoluzione di elettroliti poco

solubili in H,O:

AB S5 AT+B Koq =115

[45]

Essendo la specie insolubile AB ad attivita

unitaria





[image: image2.jpg]possiamo definire il “prodotto di solubilita”

K, che governa la precipitazione € la

dissoluzione del composto:

Quando si instaura un equilibrio tra un
insolubile e la sua soluzione satura, possiamo
definire la “solubilita s del composto e

relazionarla con il suo Ki:





[image: image3.jpg]Esempio:
AgCl S Ag +CI
s=[Ag"] = [CI]
K,=[Ag[Cl1=107""
s= & =10 g/L

Esempio:
PbCl, 5 Pb* +2CI
s = [Pb*']
K, =[Pb*][CI}*=24 .10
K = s- (2s)2 = 4¢°;

=i =3.8*%107 M





[image: image4.jpg]Esempio:
Al(OH); & Al +30H
s =[Al"]
K =[AP][OHT]’ =107

K = s« (35)3 =27s" ; S = yKsi27

Risulta evidente che la solubilita di un elettrolita
poco solubile non ¢ direttamente riconducibile al
valore del suo K, cosa fondamentale quando si
confrontano le solubilita di composti poco

solubili.





[image: image5.jpg]Esempio: HgS —» K= 10
Bi,S; —» K,=107""
Ks (HgS) >> K (B1:S3),
~ mase confrontiamo le solubilita s :
HeS & Hg®* +S*

K.=s*: s=&=10"M

Bi,S; & 2Bi’" +38*
K= (25)*(3s)’ = 108s;
s={L" =1.7.10°M
ne conscguc:

s (B1,S;) >> s (HgS)
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EFFETTO DELLO IONE A COMUNE

Se la soluzione contiene un solo elettrolita debole e se ci troviamo
nel caso, ad es., di acidi o di basi nelle quali gli ioni H;O" o gli
OH dell’acqua sono trascurabili rispetto a quelli formati
dall’acido o dalla base, le concentrazioni dei due ioni sono uguali.
Se noi apportiamo una variazione dall’esterno, aggiungendo al
sistema uno dei due ioni interessati all’equilibrio (IONE IN
COMUNE), turberemo 1’equilibrio stesso e se I’aggiunta di tale
ione non provoca variazioni della forza ionica o se tale ione non
reagisce chimicamente, la dissociazione deve essere repressa
perché sia rispettato il valore della costante di equilibrio.

Esempio

HB + H,0 =H;0" + B, Ka, Ca
2 H,0=H;0"+ OH Kw
NaB =Na" + Bs’

1) Condizioni di equilibrio: Ka e Kw

2) condizione di elettroneutralita o bilanciamento di carica
3) Bilanciamento di massa:

Ca=[HB] + [B,]

Cs = [Na+]

Ca+ Cs=[HB] + [B.] + [Bs]

Ricaviamo dalla 1) la concentrazione idrogenionica
Dalla 2) [OH]
Dal bilanciamento di massa, [HB] = Ca + Cs —[By]

E sostituisco tutto nella 1.
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[H;0'] =Ka [(Ca— [H;0"] + [OH])/ (Cs + [H;0] - [OH])]
Approssimazioni:
1) se Cae Cs>> ([H;O'] - [OH]) (pH =4 —10)
allora  [H;0'] = Ka (Ca/Cs) e pH= pka + Log (Ca/Cs)
2) se Cae Cs >> [OHT] (pH < 4)
allora [H;0"]=Ka[(Ca- [H;0)/(Cs+ [H;0'])]
3) se Cae Cs>> [H;07] (pH > 10)

allora [H;0"] = Ka [(Ca - [OH/(Cs + [OHT])]





[image: image8.jpg]I1 parallelismo tra I valori di Ks e I valori di
solubilita vale, dunque, solo per composti

omologhi dal punto di vista della formula

bruta (stessi indici molecolari).





[image: image9.jpg]SOLUBILITA’ DEI METALLI IN
ACQUA

Un tipo particolare di equilibrio eterogeneo di
solubilita ¢ quello tra un elemento A con
n.ox. = 0 (es. Me) e la soluzione acquosa

nella quale esso passa sotto forma di catione.

Questa solubilizzazione ¢ legata alla
OSSIDORIDUZIONE tra il metallo ¢
I’acqua e le successive reazioni ACIDO-

BASE che possono aver luogo in soluzione.





[image: image10.jpg]" Teoricamente i metalli riducenti (E°<0)

reagiscono con 1’acqua ossidandosi a cationi e

spostando I’ H,(T) elementare

Esempio: Na° si scioglie spontaneamente in
H,O con liberazione di una grande quantita di

calore

E Na/Na+ — -2 71 V
Na+H,0 $ Na' +OH + 1/2H, + Q
2H; + O, + Q — 2H,0 (esplosione)

in H,O il sodio si trova sotto forma di Na"
e Il’ambiente diventa alcalino per

formazione di OH".





[image: image11.jpg]- Esempio: Al° si ossida spontaneamente in

H,O

E°ayar’ =-1.66 V
Al+3H,0 S AP’ +30H +3/2H,

N.B. l’ambiente  alcalino  produce
immediatamente Al(OH); o Al,O;H,0
insolubile, che depositandosi in un film
sottile sulla superficie del metallo, ne

impedisce il contatto chimico con 1’acqua:

AP +30H S Al(OH),
passivazione

del metallo

& AlL,O3H,0O





[image: image12.jpg]Esempio: Cu® € un ossidante

E°cwcuw+ = 10.16V

la sua dissoluzione via redox in acqua ¢

impossibile.
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- CONDIZIONI CHE INFLUENZANO LA
SOLUBILITA’ E IL Ks DI
ELETTROLITI POCO SOLUBILI

1. EFFETTO DELLO IONE A COMUNE
Per la legge di azione di massa, 1’aggiunta
di uno ione a comune in un equilibrio di
solubilita sposta 1’equilibrio a sinistra

aumentando la quantita insolubile:

Esempio: AgCl & Ag +CI
Ks=[Ag'][CIT=10"

L’aggiunta di ClI' diminuisce la sua

solubilita.
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- 2. EFFETTO DELLO IONE NON A4
COMUNE O “EFFETTO SALE”

Se ad un sistema in equilibrio
AgCl 5 Ag' +CI

si aggiunge un qualsiasi elettrolita
insolubile, si osserva un aumento di
solubilita di AgCl.

L’elettrolita ha 1’effetto di aumentare la

“forza 1onica” della soluzione:

W= /2 Zmiziz





[image: image15.jpg]Essendo I’equilibrio regolato dal K:
Ks — aAng*aCl- - ng+[Ag+]*fC1-[Cl-]

ed ¢ costante a temperatura costante.
Quindi anche aag+ € aci. devono rimanere

costanti.
Aumentando p, f diminuisce
—> affinché a rimanga costante

—> deve aumentare la concentrazione
aumentano, quindi, [Ag'] e [CI] in

soluzione.





[image: image16.jpg]3. EFFETTO DEL SOLVENTE

Tutti i valori di K tabulati si riferiscono
alle “condizioni standard” nel solvente
H»O. Se si cambia la natura del solvente,
cambiano 1 valori di K e di solubilita, in
quanto cambiano i valori di attivita degli

ioni coinvolti nell’equilibrio eterofase.

Esempio: CaCrO,
K, =107 in H,0
- K= 10" in H,O/CH;CO,H (1:1)

SrCrOy
K, =107 in H,O
K= 10" in H,O/CH;CO,H (1:1)





[image: image17.jpg]" 4. EFFETTO DELLA TEMPERATURA

Dipendendo da una reazione di equilibrio,

la solubilita di un sale in H,O ¢ funzione

della temperatura secondo I’equazione di

Van’t Hoff:





[image: image18.jpg]Se AG >0 = aumento della temperatura

— aumento della solubilita

Esempio: PbCl, K =107
insolubile in H,O a RT
solubile in H,O calda

PbCL+Q S Pb* +2CI

E { Pb>" + 2CI
AG >0
PbCl,
» c.d.r.





[image: image19.jpg]Esempio: NaOH in H,O
AH<0 e AG<O0
— la sua dissoluzione libera calore

— aumento di solubilita raffreddando il

sistema (ATY)

NaOH S Na'+ OH +Q

E NaOH (V)

AG<0
_____Na +0oH

> c.d.r.





[image: image20.jpg]" 5. SPOSTAMENTO DELL’EQUILIBRIO DI
SOLUBILITA’ PER VIA CHIMICA
AB S A"+ B pud essere spostato verso
destra agendo chimicamente su A* o su B,
trasformandoli in specie idrosolubili che
sottraggono tali ioni all’equilibrio.
Il sistema tende a ripristinare le specie A"
e B di equilibrio e il precipitato AB

finisce con lo sciogliersi completamente.





[image: image21.jpg]LE TRASFORMAZIONI ESEGUIBILI
SU A" e/o B SONO:

1. Reazioni acido-base

Esempio:
CaCO; & Ca*™ +CO;™ K= 10"
Ih)
H,0 + CO, SH,CO; S HCO3

L.’anione C()32' ¢ una base molto forte
(Kb=10'3) € puo essere softtratta

all’equilibrio usando un acido piu forte

di H,CO; (K,=107)





[image: image22.jpg]Esempio:
Mg(OH), S Mg” +20H K¢=0.1
It +H"
2 H,0
OH- ¢ una base forte e puo essere facilmente

A~

riprotonata con un acido debole.

2. Reazioni redox

Es. CuS solubile in HNO; diluito a caldo via

~

ossidazione di S* a S°

CuS S Cu*'+ §* K,=107°
1t +HNO;
S° +NOT





[image: image23.jpg]Esempio:

AgBr in Zn + H;SOy si scioglie per riduzione
di Ag" a Ag°

AgBr 5 Ag +Br K,=10"
ItH
Ag®+H"

(Zn° + 2H" = Zn*" + 2H,1)





[image: image24.jpg]3. Dissoluzioni in acqua regia

L’acqua regia ¢ una miscela ossidante di

HCI/HNOj (3:1). La sua azione ¢ duplice:
a- ossidante da parte di HNO3
b- complessante da parte di HCI

Es. HgS solubile in “acqua regia” per
. . — -
ossidazione di S a S° e per complessazione

e . o
di Hg"" a ione tetracloromercurato:

HeS S Hg™" + 8% K= 10"*
+4CI 1 It HNO;
[HeCLI”  8°+NO, (1)





[image: image25.jpg]soluzioni tampone

in generale: acido (o base) e specie
coniugata (miscele di acidi poliprotici)

acido debole+sale con base forte
CH;COOH + H,0=== CH;COO" +H;0"
[CH;COO07 [H50-]
[CH;COOH]

Ka =

CH3COONa —=Na' + CH3COO’
CH;COO™ + H,0 === CH3COOH + OH

[CH;COOH] [OH] Ky

K= =
1 [CH,COO L

pH =pK, + log ‘(C:S

base debole+sale con acido forte

OH -pK,. + log _Ss
p pK; +log -2

N.B. IL pH DI UNA SOLUZIONE TAMPONE NON
VARIA CON LA DILUIZIONE






[image: image26.jpg]‘L COMPOSTI

CHIMICI
composti composti ionici |
molecolari (alti p.f.
(isolanti) conduttori)

|

piccole
molecole
(basso p.f.)

Classificazione basata sulla base
del punto di fusione e della
conducibilita' del fuso, cioe' basata
sull'entita' delle forze attrattive
esistenti all'interno della fase
solida (non dell'E di legame!)




[image: image27.jpg]In una soluzione le particelle di materiale
disperso nel solvente hanno dimensioni
ioniche o molecolari.

In una sospensione le particelle disperse
hanno dimensioni visibili ad occhio nudo e
sedimentano per effetto della gravita.'

Se le dimensioni delle particelle
disperse sono maggiori di quelle
molecolari (anche se le particelle
sono invisibili ad occhio nudo) si ha
una

SOSPENSIONE COLLOIDALE

approssimativamente si considerano in

sospensione colloidale particelle il cui
diametroe' 1 <d <100 nm

piu' che attraverso la dimensione delle
particelle disperse si possono classificare i
colloiso sulla base delle loro proprieta’




[image: image28.jpg]FORMAZIONE DI
COLLOIDI

dispersione:
suddivisione delle particelle di una vera

sospensione in frammenti sempre pi u' piccoli

condensazione:

comblnazmne di sostanze in forma ionica o

molecolare in aggregatl dl dlmensmm

colloidali_

la condensazione e' il metodo piu' frequente m
analisi qualitativa.
avviene attraverso reazioni molto rapide:
proc<3551 piu' lenti favorirebbero la crescita di
cristalli

,Ac y i‘:&a»ic%:) —

2H3ASO3 -+ 3H28 _‘_)' ASZS3 +6 Hzo

As,S; forma un colloide che
adsorbe ioni negativi

FeCl, + 3 H,0 — Fe(OH)3+3H"+3 CT’

’Fé(OH)3 forma un colloide
che adsorbe-ioni positivi

R e e T s e e e P T e e S PR




[image: image29.jpg]‘ PROPRIETA' DEI COLLOIDI l

la formazione di una sospensione colloidale

non ha effetto sulle proprieta’
colligative

(ATcrv ATeb’ APVa.

, TO)

da' luogo ad Effetto Tyndall:
un fascio di luce incidende
viene disperso in maniera

casuale (scattering)

da' luogo a moto Browniano:
le molecole del mezzo disperdente (H,O)

urtano casualmente le particelle del mezzo
disperso mantenendole in sospensione




[image: image30.jpg]ELIMINAZIONE DI
COLLOIDI:
FLOCCULAZIONE O
COAGULAZIONE

non si puo' ottenere per filtrazione: le
particelle disperse sono troppo piccole

riscaldamento:

a0 e N D

I'aumento di T causa un aumento

dell'energia cinetica delle particelle
colloidali:

aumenta il numero e la forza delle collisioni:

si possono cosi' formare aggregati di

dimensioni maggiori che possono dar luogo a

precipitazione

centrifugazione:

icabile nel caso di colloidi neutri

Yo

neutralizzazione:
applicabile nel caso di colloidi carichi.

'aggiunta di un elettrolita neutralizza le

particelle colloidali che non si respingono

aggregati di dimensioni maggiori che

‘possono dar luogo a precipitazione
(es: 1'aggiunta di NH4Cl o CH3CO,;NH4 nella

precipitazione del gruppo del AI/Ni

s T e




[image: image31.jpg]L'area superficiale delle particelle disperse
in una sospensione colloidale e' molto
elevata:

> 5000 m?/g colloide

cio' causa facilmente

ADSORBIMENTO

di sostanze disciolte nella fase
" disperdente

La selettivita' del fenomeno di
adsorbimento e' in genere molto elevata;
ad es. su alcuni colloidi vengono adsorbiti
solamente ioni di carica positiva, su altri
solamente ioni di carica negativa.

in caso di adsorbimento di specie di una
sola carica:

—>le particelle colloidali si respingono

= se si applica una ddp migrano tutte
verso lo stesso elettrodo





[image: image32.jpg]il fenomeno di adsorbimento puo
rendere difficile separare un
precipitato da una soluzione dei
suoi ioni (gli ioni adsorbiti
vengono sottratti all'equilibrio
di solubilita'

questo effetto puo' essere pero' sfruttato
positivamente:

A13+
viene identificato sotto forma di AI(OH);

che produce una sospensione translucida
in cui e' difficile vedre la presenza di
precipitato

viene pero' adsorbito
da uno specifico reattivo,
I'ALUMINON,
producendo una sospensione colloidale
dalla caratteristica colorazione rossa





[image: image33.jpg]1 COMPLESSI

Un complesso, sia €ss0 uno ione O una
mo.ecola neutra, e' formato da un atomo o
‘one centrale coordinante, la cui struttura
elettronica gli da' il carattere di accettore di
elettroni, circondato da gruppi coordinanti
(atomi, ioni o molecole neutre), definiti
3 - leganti, che hanno la capacita’ di donare
elettroni. "
Le strutture geometriche di gquesti
complessi sono di diverso tipo:

S





[image: image34.jpg]TEORIA DEL LEGAME
DI VALENZA

Questa teoria interpreta l'interazione tra
l'atomo centrale ed i1 leganti mediante
orbitali di legame lobahz,;au formati dalla
sovrapposizione degli orbitali di valenza
vuoti del metallo centrale, con gli orbitali
dell'atomo donatore.

La formazione del complesso puo
modificare la configurazione elettronica
dell'atomo centrale e la struttura geometrica
del complesso sara’ determinata
dall'ibridizzazione utilizzata dal metallo
centrale.
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[image: image36.jpg]TEORIA DEL CAMPO

-Questa teoria considera i legami tra atomo
centrale e leganti come di natura puramente
elettrostatica, determinati cioe’
dall'attrazione tra ioni di carica opposta o
tra lo 1one centrale e 1'estremita’ negativa di
un gruppo dipolare.

Questa 1nterazione comporta una
perturbazione sull'energia degli orbitali del
metallo centrale, dovuta a repulsione
sempre di tipo elettrostatico.

Ad esempio per un coinplesso ottaedrico:





[image: image37.jpg]A seconda deﬂa geometria del complesso ci

sara' una diversa differenziazione nelie
~energie degli orbitali 4 del metallo centrale:
B
= - -
| et 56 5w

S1 avranno cosi' delle possibili diverse
configurazioni elettroniche, ad alto o basso
spin, per il metallo centr

o

le. In campo

- ottaedrico, ad esempio:

4 5

{| —@0— W —00—, . —Co—

5| 00 —eaa DO DB -
gt g s g

=0 00— CO— GO

S s A A ‘s
g* d* of ar

Fig. 4-130. — Configurazioni eicttroniche &+, 4*, 4%, 4" ad alto spin (a) ¢ 2 basso spin (5).
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o

orbitali d del metallo centrale dipendera’ sia
dalla geometria del complesso, sia dal
legante. |

Ad esempic per un complesso tetraedrico la
differenza in energia degli orbitali d e' circa
la meta' di quella presente 1n un Compiesso
ottaedrico.

La diversa distribuzione energetica degli
1

FIGURE 5-7 Thz general splitting pattern for an octahedral complex compared
with that of a tetrahedral compiex.
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Per 1 leganti si potra' definire una serie
spettrochimica che descrivera' la sua forza.
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LE REAZIONI DI OSSIDORIDUZIONE

Le reazioni di ossidoriduzioni o redox sono reazioni nelle quali si ha variazione del numero di ossidazione (n. o.) di ioni o atomi.

La specie chimica che si ossida cede elettroni ed aumenta il numero di ossidazione.
La specie chimica che si riduce acquista quegli elettroni, diminuendo il numero di ossidazione.

Ovviamente la specie chimica che si ossida funge da riducente mentre, al contrario, quella che si riduce funge da ossidante.

In una reazione ossidoriduttiva il bilancio delle cariche deve essere uguale a zero.
Le reazioni redox possono essere proposte in due modi: in forma molecolare ed in forma ionica.

Reazioni redox in forma molecolare
In esse sono descritti tutti gli atomi, per lo più in forma di molecole indissociate, che partecipano alla reazione complessiva, anche quelli che non entrano nella redox, in quanto non subiscono variazioni del n.o.
Reazioni redox in forma ionica

In esse sono riportati solo gli ioni e le molecole indissociate nelle quali avviene un cambiamento del n.o. ; tra i reagenti si trovano anche ioni H+ , o ioni OH- ovvero molecole di H2O a seconda che la reazione avvenga in ambiente acido, basico o neutro; anche nei prodotti di reazione si trovano ioni H+ o ioni OH-, ovvero molecole di H2O per il bilanciamento complessivo delle cariche. Le molecole di H2O possono provenire da combinazione di ioni H+ con ossigeno ceduto dalla specie ossidante o dalla reazione 

4OH----> 2H2O + O2
Quando possibile è, quindi, preferibile rendere le reazioni molecolari in forma ionica con il seguente metodo: 

1. Si attribuisce ad ogni atomo il n.o. e si verifica in quali esso subisca una variazione. 

2. Si dissociano in ioni le molecole in cui degli atomi abbiano subito modificazioni di n.o. . Questa dissociazione avviene per lo più per sali, acidi e basi mentre non si dissociano le molecole biatomiche dei gas, gli ossidi di qualsiasi tipo ed alcune molecole binarie quali NH3 , PH3 . 

3. Si osserva in quale ambiente avviene la reazione ( acido, basico o neutro ). 

4. Si scrive la reazione in forma ionica netta, comprendendo, quindi: 

· a) Ioni e molecole in cui varia il n.o. 

· b) Ioni H+ o ioni OH- , ovvero molecole di H2O a seconda dell’ambiente di reazione. 

· c) Ioni H+ o ioni OH- , ovvero molecole di H2O per il bilanciamento delle cariche. 

es. K2Cr2O7 + KI + HNO3 ----> KNO3 + Cr(NO3)3 + I2 + H2O :

1. si assegnano i numeri di ossidazione:
K2+1Cr2+6O7-2 + K+1I-1 + H+1N+5O3-2 ----> 

K+1N+5O3-2 + Cr+3 (N+5O3-2)3 + I20 + H2 +1 O-2
a. Le specie chimiche che modificano il n.o. e che, quindi, entrano nella redox sono quelle indicate.

b. L’ambiente è acido per presenza di HNO3 , per cui si riportano gli ioni H+.
La reazione è così resa in forma ionica netta e non bilanciata:

Cr2O7-2 + I - + H+ ---->Cr3+ + I2 + H2O .
Bilanciamento delle redox 

con il metodo delle semireazioni
Bilanciare una reazione significa attribuire ad ogni sostanza presente i coefficienti stechiometrici, in modo che sia possibile la conservazione della massa e la conservazione delle cariche elettriche.

In altre parole il numero di atomi, per ogni specie chimica, presente nei reagenti deve essere eguale al numero di atomi della stessa specie chimica presente nei prodotti di reazione; la carica elettrica complessiva delle sostanze reagenti deve essere uguale alla carica complessiva dei prodotti.

Metodo delle semireazioni (metodo ionico-elettronico)

1. in AMBIENTE ACIDO
1) Si scrivono separatamente le semireazioni di ossidazione e di riduzione:

	I - ----> I2
	(ossidazione)

	Cr2O7-2 ---->  Cr 3+
	( riduzione )

	
	


2) Si bilanciano gli atomi e gli ioni; si indicano gli elettroni in movimento:

2I- ----> I2+ 2e
Cr2O7-2 + 6e ---->2Cr3+
3) Se il numero di elettroni in gioco nelle due semireazioni non è uguale, si calcola il m.c.m. (minimo comune multiplo) dei due valori e lo si divide per il numero di elettroni in ogni semireazione. 

Il coefficiente ottenuto deve essere moltiplicato per il numero degli elettroni, degli atomi e degli ioni di ciascuna semireazione:

m.c.m. tra 6 e 2 = 6

	6I - ---->3I2 + 6e
	6 : 2=3 (coefficiente moltiplicatore)

	Cr2O7-2 + 6e ---->2Cr3+
	6 : 6 = 1 (non serve moltiplicare )




4) - Essendo presente dell’ossigeno, è necessario bilanciarlo con delle molecole di H2O:
6I - ---->3I2 + 6e
Cr2O7-2 + 6e ---->2Cr3++ 7H2O

5) - Si bilancia l’idrogeno dell’acqua con degli ioni H+ ( ambiente acido ); si controlla il bilanciamento delle cariche:
	6I - ---->3I2 + 6e
	

	Cr2O7-2 + 6e ---->2Cr3+
	


6) Si esegue la somma algebrica delle due semireazioni, effettuando le necessarie semplificazioni:
	6I - ---->3I2 + 6e

	Cr2O7-2 + 14H+ + 6e ----> 2Cr3+

	------------------------------------------------------------

	6I - + Cr2O7-2 + 14H+ ---->3I2 + 2Cr3++ 7H2O


Reazione bilanciata in forma ionica

K2Cr2O7 + 6KI + 14HNO3 ----> 8KNO3 + 2Cr(NO3)3 + 3I2 + 7H2O
Reazione bilanciata in forma molecolare
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2. in AMBIENTE BASICO
es. Cl2 + I - + OH - ----> Cl - + IO3- + H2O
1) - Si scrivono separatamente le semireazioni di ossidazione e di riduzione:
I - ----> IO3-
Cl2 ---->2Cl-
2) - Si bilanciano gli atomi e si indicano gli elettroni in movimento:
I - ----> IO3- +6e
Cl2 + 2e ----> 2Cl -
 

3) - Si calcola il m.c.m. e con tale valore si bilanciano gli elettroni, modificando il numero degli atomi;
m.c.m. tra 6 e 2 = 6
	I - ----> IO3- +6e

	3Cl2 + 6e ----> 6Cl -


4) Si bilancia l’ossigeno con molecole di H2O e l’idrogeno dell’acqua con ioni OH- ( ambiente basico ), controllando il bilanciamento delle cariche:
	I - + 6OH - ----> IO3- +6e + 3H2O
	

	3Cl2 + 6e ----> 6Cl -
	


5) - Si somma membro a membro con le opportune semplificazioni:
	I - + 6OH - ----> IO3- +6e + 3H2O

	3Cl2 + 6e ----> 6Cl -

	------------------------------------------------------------

	I - + 3Cl2 + 6OH - ----> IO3+ 6Cl - + 3H2O
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3. in AMBIENTE NEUTRO
es. AsO33- + I2 + H2O ----> AsO43- + H+ + I –

1) - Si scrivono separatamente le semireazioni di ossidazione e di riduzione:

AsO33- ----> AsO43-
I2 ----> 2I –

2) - Si bilanciano gli atomi e si indicano gli elettroni in movimento:

AsO33- ----> AsO43-+ 2e
I2 + 2e ----> 2I –

3) - Essendo uguale il numero degli elettroni in movimento non si deve effettuare alcun bilanciamento.

4) - Si bilancia nei reagenti l’ossigeno con H2O e nei prodotti l’idrogeno, così aggiunto, con ioni H+, controllando il bilanciamento delle cariche:

AsO33- + H2O ----> AsO43-+ 2e + 2H+
I2 + 2e ----> 2I –

5) - Si somma membro a membro con le opportune semplificazioni:

	AsO33- + H2O ----> AsO43-+ 2e + 2H+

	I2 + 2e ----> 2I -

	------------------------------------------------------------

	AsO33- + I2 + H2O ----> AsO43-+ 2I -+ 2H+




6) - Se richiesto si trasforma la reazione ionica netta in reazione molecolare bilanciata:
KAsO3 + I2 + H2O ---->KAsO4 + 2HI .
