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ΟΙ ΣΤΟΧΟΙ

Στο τέλος αυτής της διδα-
κτικής ενότητας θα πρέ-
πει να μπορείς:
• �Να ορίζεις τι είναι οξύ 

και τι βάση με τις αντι-
λήψεις του Arrhenius 
και των Brönsted - Lowry και να 
αναφέρεις χαρακτηριστικές διαφο-
ρές ανάμεσα στις δύο θεωρίες.

• �Να αναγνωρίζεις από ένα σύνολο 
ουσιών ποια είναι τα συζυγή ζεύγη 
οξέων - βάσεων.

• �Να ορίζεις τι είναι σχετική ισχύς 
ενός ηλεκτρολύτη με βάση το βαθ-
μό ιοντισμού και τη σταθερά ιοντι-
σμού. Να περιγράφεις τους πα-
ράγοντες από τους οποίους εξαρ-
τάται η ισχύς του ηλεκτρολύτη. 
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Να ταξινομείς τους ηλεκτρολύτες 
(οξέα και βάσεις) σε ισχυρούς και 
ασθενείς.

• �Να γράφεις τις χημικές εξισώσεις 
διάστασης ή ιοντισμού των ηλε-
κτρολυτών και τις αντίστοιχες εκ-
φράσεις της σταθεράς ιοντισμού 
για τα ασθενή μονοπρωτικά οξέα 
και βάσεις (Ka, Kb). Να υπολογίζεις 
τις τιμές των παρακάτω μεγεθών: 
αρχική συγκέντρωση ηλεκτρολύ-
τη, συγκεντρώσεις ιόντων στην 
ισορροπία, βαθμός ιοντισμού, 
σταθερά ιοντισμού, αν γνωρίζεις 
τις τιμές ορισμένων εξ αυτών.

• �Να ορίζεις τι είναι σταθερά ιοντι-
σμού του νερού, Κw. Να ορίζεις τι 
είναι pH και να ταξινομείς τα δια-
λύματα σε όξινα, βασικά και ουδέ-
τερα με βάση την τιμή του pH. Να 
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υπολογίζεις το pH ενός ηλεκτρο-
λυτικού διαλύματος, όταν γνωρί-
ζεις τη συγκέντρωση του διαλύμα-
τος και τη σταθερά ιοντισμού του 
ηλεκτρολύτη.

• �Να περιγράφεις την επίδραση κοι-
νού ιόντος και να αναφέρεις τις 
συνέπειες που έχει στο βαθμό ιο-
ντισμού ενός ηλεκτρολύτη.

• �Να ορίζεις τι είναι ρυθμιστικά δια-
λύματα και να αναφέρεις τρόπους 
παρασκευής αυτών, δίνοντας σχε-
τικά παραδείγματα. Να εξηγείς τη 
δράση των ρυθμιστικών διαλυμά-
των και να επισημαίνεις τη χρησι-
μότητά τους.

• �Να ορίζεις τι είναι δείκτες, να εξη-
γείς τη δράση τους και να αναφέ-
ρεις τη χρησιμότητά τους στην 
ογκομετρική ανάλυση.
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• �Να ορίζεις τι είναι γινόμενο δια-
λυτότητας (Ks), να υπολογίζεις τη 
διαλυτότητα ενός δυσδιάλυτου 
ηλεκτρολύτη και να προβλέπεις το 
σχηματισμό ή όχι ενός ιζήματος με 
βάση την τιμή του Κs.
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Τα οξέα και οι βάσεις αποτελούν 
έννοιες θεμελιώδους σημασίας 
στη χημεία. Η χημεία των οξέων 
- βάσεων έχει πάρα πολλές εφαρ-
μογές στη βιομηχανία, βιολογία, 
ιατρική, φαρμακευτική, γεωργία 
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κ.λπ. Στην καθημερινή ζωή απί-
στευτα πράγματα μπορούν να 
ερμηνευθούν με τη λογική των 
οξέων - βάσεων. Για παράδειγμα 
τα άνθη της ορτανσίας αλλάζουν 
χρώμα ανάλογα με το pH του χυ-
μού τους. Δηλαδή τα άνθη διαθέ-
τουν κάποιο δείκτη που αλλάζει 
χρώμα με το pH. Έτσι, υπάρχουν 
ορτανσίες που σε όξινα εδάφη 
έχουν μπλε άνθη, σε βασικά ροζ 
και σε ουδέτερα μοβ. Με ανάλο-
γο τρόπο μπορούν να δοθούν κά-
ποιες ερμηνείες για τις αλλαγές 
στα χρώματα των φύλλων των 
δέντρων το φθινόπωρο. Με την 
ψύξη, δηλαδή, αλλάζει το pH (η 
τιμή του pH επηρεάζεται από τη 
θερμοκρασία), συνεπώς και το 
χρώμα των δεικτών που υπάρχουν 
στα φύλλα.
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[5]
ΟΞΕΑ - ΒΑΣΕΙΣ ΚΑΙ  
ΙΟΝΤΙΚΗ ΙΣΟΡΡΟΠΙΑ

Εισαγωγή
Στο κεφάλαιο αυτό επανερχόμαστε 
σε ένα «γνωστό» θέμα. Στα «οξέα, 
βάσεις και άλατα». Όμως τώρα 
έχουμε «περισσότερα βέλη στη 
φαρέτρα μας». Μπορούμε πια να 
αναβαθμίσουμε τις γνώσεις μας 
πάνω στους ηλεκτρολύτες, βασι-
σμένοι αφενός στις θεωρίες του 
χημικού δεσμού και αφετέρου στη 
χημική ισορροπία. Έτσι, θα ξεκι-
νήσουμε με το μηχανισμό της 
διάστασης των ιοντικών ή ιοντι-
σμού των μοριακών ενώσεων και 
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τον καθοριστικό ρόλο του νερού. 
Θα προχωρήσουμε με τη θεωρία 
των Brönsted - Lowry, ώστε να 
περιλάβουμε περισσότερες αντι-
δράσεις μεταξύ οξέων και βάσεων 
(εξουδετερώσεις). Στη συνέχεια 
θα γίνει η διάκριση των ηλεκτρο-
λυτών σε ισχυρούς και ασθενείς, 
στηριζόμενοι κατά κύριο λόγο στη 
σταθερά ιοντισμού (που είναι μια 
σταθερά ισορροπίας) και όχι απλά 
μόνο στο βαθμό ιοντισμού, που 
είναι η απόδοση της αντίδρασης 
ιονισμού. Ο αυτοϊοντισμός του 
νερού θα δώσει τη βάση για τον 
καταρτισμό της κλίμακας του pH. Η 
αρχή του Le Chatelier θα κάνει την 
επίδραση κοινού ιόντος «εύκολη 
υπόθεση». Έτσι, ερμηνεύεται και 
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η δράση των ρυθμιστικών διαλυ-
μάτων, των οποίων ο ρόλος έχει 
μεγάλη σημασία στη φυσιολογία 
και το περιβάλλον. Το πρώτο μέρος 
του κεφαλαίου κλείνει με μια εργα-
στηριακή εφαρμογή των αντιδρά-
σεων οξέων - βάσεων, τον ογκο-
μετρικό προσδιορισμό οξέων ή 
βάσεων. Στην εφαρμογή αυτή οι 
δείκτες οξυμετρίας - αλκαλιμετρίας 
παίζουν καθοριστικό ρόλο. Το κεφά-
λαιο τελειώνει με μια ετερογενή 
ισορροπία, την ισορροπία μεταξύ 
ιζήματος και του υπερκείμενου 
κορεσμένου διαλύματος, που είναι 
γνωστή ως γινόμενο διαλυτότητας.
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[5.1]
 Οξέα - Βάσεις

Ιοντικά υδατικά διαλύματα
Ο ρόλος των διαλυμάτων είναι ση-
μαντικότατος. Για παράδειγμα οι 
περισσότερες χημικές αντιδράσεις 
γίνονται σε διαλύματα, καθώς ο δι-
αλύτης φέρνει σε στενή επαφή τα 
αντιδρώντα συστατικά, με αποτέ-
λεσμα η ταχύτητα της αντίδρασης 
να αυξάνει. Σ’ αυτό το κεφάλαιο θα 
μελετήσουμε κατά κύριο λόγο τα ιο-
ντικά υδατικά διαλύματα, όπου ο δι-
αλύτης είναι το νερό (Η2Ο). Το νερό 
έχει μια ξεχωριστή θέση ανάμεσα 
στους υγρούς διαλύτες λόγω των 
ιδιοτήτων του, που οφείλονται στη 
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μοριακή δομή του (βλέπε σχήμα 
5.1) και της μεγάλης αφθονίας του 
στη φύση.

ΣΧΗΜΑ 5.1 Εικονική παρουσίαση 
της δομής του νερού με μοριακό 
μοντέλο.

105º

Ο

Οι ιοντικές ενώσεις γενικώς διαλύ-
ονται στο νερό. Αυτές που διαλύο-
νται πολύ ονομάζονται ευδιάλυτες 
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και αυτές που διαλύονται λίγο, δυσ-
διάλυτες. Ο μηχανισμός της διά-
λυσης συνοπτικά έχει ως εξής. Το 
νερό, λόγω της πολικότητάς του, 
προσανατολίζεται μεταξύ των ιό-
ντων του κρυσταλλικού πλέγματος 
της ιοντικής ένωσης. Τότε, οι ελ-
κτικές δυνάμεις μεταξύ των ιόντων 
εξασθενίζουν, εξ αιτίας της μεγάλης 
διηλεκτρικής σταθεράς νερού, τα 
ιόντα απομακρύνονται και επέρχε-
ται ρήξη του κρυστάλλου. Έχουμε, 
δηλαδή, διάσταση σε θετικά ιόντα 
(κατιόντα) και αρνητικά ιόντα (ανιό-
ντα), όπως φαίνεται στο σχήμα 5.2. 
Με άλλα λόγια, τα δίπολα μόρια του 
νερού αποσπούν ιόντα από το κρυ-
σταλλικό ιοντικό πλέγμα. Έτσι, τα 
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ιόντα «απελευθερώνονται» και περ-
νούν στο διάλυμα. Μέσα στο διάλυ-
μα τα ιόντα δεν είναι «γυμνά», αλλά 
περιβάλλονται από έναν ορισμένο 
αριθμό μορίων νερού με τα οποία 
συνδέονται με ισχυρές ηλεκτροστα-
τικές έλξεις (εφυδάτωση). Συνοψίζο-
ντας μπορούμε να πούμε:

Ηλεκτρολυτική διάσταση στις 
ιοντικές ενώσεις είναι η απομά-
κρυνση των ιόντων του κρυσταλ-
λικού πλέγματος.
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Cl-

Η

Ο

Na+

ΣΧΗΜΑ 5.2 Διαγραμματική παρου-
σίαση της διάλυσης ιοντικής ένω-
σης, π.χ. NaCl, στο νερό.

• Συχνά στη βιβλιογραφία γίνεται 
αδιάκριτη χρήση των όρων: 
διάσταση, ιοντισμός, ιονισμός.
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Η διάσταση μιας ιοντικής ένωσης, 
π.χ. του NaCl, συμβολίζεται ως 
εξής: 

NaCl(s)    
Η2Ο

 

 

 

 
Η2Ο

 

 
Na+(H2Ο)χ + Cl -(H2Ο)y 

ή απλούστερα 

NaCl(s)  Na+(aq) + Cl -(aq)

Τέλος, θα πρέπει να παρατηρήσου-
με ότι οι ιοντικές ενώσεις κατά τη 
διάλυσή τους στο νερό διίστανται 
πλήρως. Μ’ αυτόν τον τρόπο διίστα-
νται τα άλατα και τα υδροξείδια των 
μετάλλων (π.χ. των αλκαλίων και 
των αλκαλικών γαιών).
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Από τις ομοιοπολικές ενώσεις, 
άλλες θεωρούνται πρακτικά αδιά-
λυτες στο νερό, π.χ. εξάνιο, και άλ-
λες διαλύονται στο νερό. Από αυ-
τές που διαλύονται στο νερό, άλλες 
δημιουργούν μοριακά διαλύματα, 
δηλαδή διαλύματα στα οποία τα δι-
αλυμένα σωματίδια είναι μόρια, και 
άλλες αντιδρούν με το νερό, δημι-
ουργώντας ιόντα (ιοντικά διαλύμα-
τα). Οι αντιδράσεις αυτές ονομάζο-
νται αντιδράσεις ιοντισμού. Χαρα-
κτηριστικές περιπτώσεις τέτοιων 
ενώσεων, που οδηγούν σε ιοντικά 
διαλύματα, είναι το HCl και η ΝΗ3. 
Στην πρώτη περίπτωση, πρακτικά, 
όλα τα μόρια του HCl δίνουν πρω-
τόνιο στο H2O, δημιουργώντας ιό-

ντα Η3Ο+ (οξωνίου) και Cl-. Έχουμε 
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δηλαδή πλήρη ιοντισμό. Αντίθετα, 
στην δεύτερη περίπτωση, ένα πολύ 
μικρό ποσοστό των μορίων της ΝΗ3 
δέχεται πρωτόνια από το Η2Ο, σχη-
ματίζοντας ιόντα ΝΗ4

+ και ΟΗ -. Στην 

περίπτωση αυτή έχουμε μερικό ιο-
ντισμό. Συμπερασματικά έχουμε:

Ιοντισμός μιας ομοιοπολικής 
ένωσης είναι η αντίδραση των 
μορίων αυτής με τα μόρια του δι-
αλύτη (π.χ. νερού) προς σχηματι-
σμό ιόντων.
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ΣΧΗΜΑ 5.3 Εικονική παρουσίαση 
με μοριακά μοντέλα α. του πλήρη 
ιοντισμού του HCl στο νερό β. του 
μερικού ιοντισμού της ΝΗ3 στο 
νερό. 

HCl	 +	 H2O	 	 H3O+	+	 Cl-

		  +			   		  	 +	

	 +	 	 +

ΝΗ3	 +	 H2O	 		 ΝΗ4
+	+	 ΟΗ-

23 / 139
22-0231_l_c_chemistry_bm__135-164__28b.indd   23 1/16/17   1:46:19 PM



24 / 139

Οξέα - Βάσεις κατά Brönsted 
- Lowry
Έχουμε ήδη αναφερθεί στις 
απόψεις του Arrhenius, γύρω 
από τους ηλεκτρολύτες, στην Α´ 
Λυκείου. Σύμφωνα μ’ αυτές έχουμε:

Θεωρία 
 Arrhenius 

Οξέα είναι οι υδρογο-
νούχες ενώσεις που 
όταν διαλυθούν στο 
νερό δίνουν Η+.
Βάσεις είναι οι ενώ-
σεις που όταν διαλυ-
θούν στο νερό δίνουν 
ΟΗ -.
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Svante Arrhenius 
(1859 - 1927). 
Σουηδός χημικός. Τιμή-
θηκε με βραβείο Νόμπελ 
χημείας το 1903 για τη 

θεωρία του περί ηλεκτρολυτικής 
διάστασης. Συχνά του άρεσε να 
διηγείται την υποδοχή που του 
επεφύλαξε η επιστημονική κοινό-
τητα για τις αντιλήψεις του περί 
ηλεκτρολυτικής διάστασης:
« ...έτρεξα στον καθηγητή μου 
Cleve, που τόσο εκτιμούσα (στο 
πανεπιστήμιο της Ουψάλας) και του 
ανακοίνωσα με ενθουσιασμό την 
ανάπτυξη μιας θεωρίας που είχα 
διαμορφώσει για την ερμηνεία της 
ηλεκτρολυτικής αγωγιμότητας των 
ηλεκτρολυτών.
''Χάρηκα πολύ και για σας!!!'' μου 
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απάντησε κοφτά. Πολύ αργότερα 
μου εκμυστηρεύτηκε πόσο ανόητες 
του φάνηκαν, τότε, οι σκέψεις μου 
...». Οι αντιλήψεις του Arrhenius 
πολύ δύσκολα μπορούσαν να γίνουν 
αντιληπτές την εποχή που διατυπώ-
θηκαν, αφού  ακόμα η παρουσία του 
ηλεκτρονίου ήταν αμφισβητήσιμη.

Όμως, υπάρχουν και άλλες θεωρίες 
σχετικά με τα οξέα και τις βάσεις, 
πιο γενικές, χωρίς τον περιορισμό 
που βάζει η θεωρία του Arrhenius, 
δηλαδή το νερό να είναι διαλυτικό 
μέσο. Οι σημαντικότερες είναι των: 
α. Brönsted - Lowry 
β. Lewis
Απ’ αυτές ιδιαίτερα «βολική» για τη 
μελέτη των ιοντικών διαλυμάτων 
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είναι των Brönsted - Lowry. Σύμ-
φωνα με τις απόψεις των Brönsted 
-Lowry, τα οξέα και οι βάσεις ορίζο-
νται:

 

Θεωρία
Brönsted 
- Lowry

Οξύ είναι η ουσία 
που μπορεί να δώσει 
ένα ή περισσότερα 
πρωτόνια.
Βάση είναι η ουσία 
που μπορεί να δεχτεί 
ένα ή περισσότερα 
πρωτόνια.
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ΣΧΗΜΑ 5.4 Διαγραμματική απει-
κόνιση του ορισμού οξέος - βάσης 
κατά Brönsted - Lowry.

H+

Bάση

Οξύ

Στο παράδειγμα ιοντισμού του HF: 
HF + Η2Ο    Η3O+ + F-

το HF είναι οξύ, ως δότης πρωτο-
νίων, και το Η2O βάση, ως δέκτης 
πρωτονίων. Για την προς τα αριστε-
ρά αντίδραση, οξύ είναι το οξώνιο 
Η3Ο+ και βάση το ιόν F -.
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Με την ίδια σκέψη ο ιοντισμός της 
ΝΗ3 έχει τη μορφή:

ΝΗ3 + Η2Ο   ΝΗ4
+ + ΟΗ -

βάση οξύ         οξύ     βάση

Σύμφωνα με τον ορισμό που έδω-
σαν οι Brönsted - Lowry για τα οξέα 
και τις βάσεις, παρατηρούμε ότι:

• Δεν μπορεί να εκδηλωθεί ο 
όξινος χαρακτήρας χωρίς την 
παρουσία βάσης, και αντίστοιχα, 
δεν μπορεί να εκδηλωθεί ο βασικός 
χαρακτήρας χωρίς την παρουσία 
οξέος.
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Johanes Brönsted 
(1879 - 1947). 
Δανός χημικός και χημι-
κός μηχανικός. Καθηγη-
τής στο πανεπιστήμιο της 
Κοπεγχάγης. Διακρίθηκε 

για τις αντιναζιστικές του αντιλή-
ψεις στη διάρκεια του Β´ παγκοσμί-
ου πολέμου. Εξελέγη βουλευτής το 
1947, όμως δεν πρόλαβε να χαρεί 
τη νίκη του, λίγους μήνες αργότερα 
πέθανε.

Thomas Lowry 
(1874-1936). 
Άγγλος χημικός, καθη-
γητής στο πανεπιστήμιο 
του Λονδίνου. Οι Brönsted 

και Lowry, εργαζόμενοι ανεξάρτητα 
ο ένας από τον άλλο, διατύπωσαν 
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Με άλλα λόγια, για να δράσει ένα 
σώμα ως οξύ πρέπει να υπάρχει 
μια ουσία που να μπορεί να δεχτεί 
πρωτόνια (βάση), και αντίστοιχα, 
για να δράσει ένα σώμα ως βάση 
πρέπει να υπάρχει μια ουσία που 
μπορεί να δώσει πρωτόνια (οξύ). 
Για παράδειγμα το καθαρό αέριο 
ξηρό HCl δεν εκδηλώνει όξινο χαρα-
κτήρα. Οι όξινες ιδιότητες του HCl 

την ομώνυμη θεωρία περί οξέων και 
βάσεων. Αξίζει να παρατηρήσουμε 
ότι την αντίληψη αυτή περί οξέων 
(ότι είναι δηλαδή δότες πρωτονίων) 
πρώτος διατύπωσε ο καθηγητής 
στο πανεπιστήμιο του Manchester 
Lapworth (1872- 1941), του οποίου 
μαθητής ήταν ο Lowry.
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εκδηλώνονται, όταν αυτό διαλυθεί 
στο νερό (το νερό παίζει το ρόλο 
της βάσης). Με ανάλογο σκεπτικό 
στην οξειδοαναγωγή, δεν εκδηλώ-
νεται ο οξειδωτικός χαρακτήρας 
χωρίς την παρουσία μιας αναγω-
γικής ουσίας, και αντίστροφα.

• Ένα οξύ αποβάλλει πρωτόνιο 
και μετατρέπεται σε βάση, τη 
συζυγή του βάση. Επίσης μια βάση 
δέχεται πρωτόνιο και μετατρέ-
πεται σε οξύ, το συζυγές της οξύ.

Όσο μάλιστα ισχυρότερο είναι το 
οξύ (όσο δηλαδή μεγαλύτερη τάση 
έχει να αποβάλει πρωτόνιο), τόσο 
πιο ασθενής είναι η συζυγής του 
βάση (τόσο δηλαδή μικρότερη 
τάση έχει να προσλάβει πρωτόνιο). 
Και αντίστοιχα, όσο πιο ισχυρή 
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είναι μια βάση, τόσο πιο ασθενές 
είναι το συζυγές της οξύ. Αν συμβο-
λίσουμε ένα οξύ ΗΑ, μπορούμε να 
γράψουμε:

	 ΗΑ    	 Η+	 +	 Α- 
	 οξύ		  πρωτόνιο		  βάση

Η βάση Α- λέγεται συζυγής του οξέ-
ος ΗΑ και το οξύ ΗΑ λέγεται συζυ-

γές της βάσης Α-. Το δε ζεύγος ΗΑ 

και Α- λέγεται συζυγές ζεύγος. Αν 
συμβολίσουμε μια βάση με Β, μπο-
ρούμε να γράψουμε:	
	                                                                

	 Β	 +	 Η
+		ΗΒ

+

	βάση			   οξύ
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Το οξύ ΗΒ+ λέγεται συζυγές της 
βάσης Β και η βάση Β λέγεται 
συζυγής του οξέος ΗΒ+. Το ζεύγος 
ΗΒ+ και Β λέγεται συζυγές ζεύγος.
Παρατηρούμε, δηλαδή, ότι ένα 
οξύ διαφέρει από τη συζυγή του 
βάση κατά ένα πρωτόνιο (δηλαδή 
κατά έναν πυρήνα ατόμου Η). Στον 
παρακάτω πίνακα δίνονται χαρα-
κτηριστικά παραδείγματα συζυγών 
ζευγών.
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ΠΙΝΑΚΑΣ 5.1 Χαρακτηριστικά
παραδείγματα συζυγών οξέων - 

βάσεων
Παραδείγματα συζυγών - ζευγών

ΟΞΥ ΒΑΣΗ

HCl Cl-

HF F-

H2S HS-

HS- S2-

Η2O ΟΗ-

H3O+ Η2O

ΝΗ4
+ NH3

NH3 NH2
-

Το Η2Ο στην μεν ισορροπία 

HF + Η2O  Η3Ο+ + F -  παίζει το 
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ρόλο της βάσης, στη δε ισορροπία 
ΝΗ3 + Η2O  ΝΗ4

+ + ΟΗ - παίζει το 
ρόλο του οξέος.

• Ουσίες, όπως το νερό, που άλλοτε 
δρουν ως οξέα και άλλοτε ως βάσεις, 
ανάλογα με την ουσία με την οποία 
αντιδρούν, ονομάζονται αμφιπρω-
τικές ή αμφολύτες.

Lewis (1875-1946). 
Σύμφωνα με τις αντιλή-
ψεις του Lewis: Οξύ είναι ο 
δέκτης ζεύγους ηλεκτρο-

νίων, π.χ. AICI3 , και βάση ο δότης 
ζεύγους ηλεκτρονίων, π.χ. ΝΗ3.
• H ονομασία πρωτόνιο χρησιμοποι-
είται ως συνώνυμη του Η+, καθώς 
η απώλεια ενός ηλεκτρονίου από 
το άτομο του Η αφήνει μόνο τον 
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πυρήνα του ατόμου, δηλαδή ένα 
πρωτόνιο. Ωστόσο, τα πρωτόνια 
είναι τόσο δραστικά, ώστε σχημα-
τίζουν πάντοτε δεσμούς με άλλες 
ενώσεις, π.χ. παρουσία νερού 
σχηματίζουν Η3Ο+.

• Τα οξέα και οι βάσεις δεν είναι 
απαραίτητο να είναι μόρια, αλλά 
μπορεί να είναι και ιόντα, όπως 
φαίνεται στον πίνακα 5.1.

• Η θεωρία των Brönsted - Lowry 
είναι πολύ γενικότερη εκείνης του 
Arrhenius και επεκτείνεται εύκολα 
σε οποιονδήποτε διαλύτη, ερμη-
νεύοντας όλες τις αντιδράσεις με-
ταφοράς πρωτονίων.
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[5.2]
Ιοντισμός οξέων - βάσεων

Εξισώσεις διάστασης ή ιοντισμού 
οξέων και βάσεων
Η διάσταση ή ιοντισμός των ηλε-
κτρολυτών σε ιόντα δε γίνεται πά-
ντα στο ίδιο ποσοστό. Υπάρχουν 
ηλεκτρολύτες που κατά τη διάλυσή 
τους στο νερό διίστανται (ή ιοντίζο-
νται) πλήρως, δηλαδή 100%. Στην 
κατηγορία αυτή ανήκουν, όπως 
αναφέραμε, οι ιοντικές (ετεροπολι-
κές) ενώσεις, π.χ. τα άλατα και τα 
υδροξείδια των μετάλλων. Δεν ισχύ-
ει όμως το ίδιο για τους ομοιοπολι-
κούς ηλεκτρολύτες, όπως είναι τα 
οξέα και η ΝΗ3. Σ’ αυτές η διάσταση, 
ή ακριβέστερα ο ιοντισμός για να 
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διακρίνεται από την ηλεκτρολυτι-
κή διάσταση των ιοντικών ενώσε-
ων, μπορεί να είναι πλήρης ή μερι-
κός. Ο ιοντισμός μιας ομοιοπολικής 
ένωσης στο νερό είναι στην ουσία 
αντίδραση οξέος - βάσης, κατά τις 
απόψεις των Brönsted - Lowry. Αν 
η αντίδραση ιοντισμού είναι σχε-
δόν πλήρης, τότε ο ηλεκτρολύτης 
χαρακτηρίζεται ισχυρός, ενώ αν ο 
ιοντισμός είναι μερικός, τότε ο ηλε-
κτρολύτης χαρακτηρίζεται ασθενής. 
Η ισχύς των ηλεκτρολυτών είναι μια 
γενική έκφραση της ικανότητας που 
έχουν αυτοί να διίστανται ή ιοντίζο-
νται πλήρως ή μερικώς. Ένα πρώ-
το μέτρο έκφρασης της ισχύος των 
ηλεκτρολυτών, κάτω από ορισμένες 
συνθήκες, είναι ο βαθμός ιοντισμού 
(α).
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• Γενικά ο μηχανισμός ηλεκτρολυ-
τικής διάστασης των ηλεκτρολυτών 
αναφέρεται απλά ως διάσταση.

•  Ο βαθμός ιοντισμού ενός 
ηλεκτρολύτη (α) ορίζεται ως το 
πηλίκο του αριθμού των mol που 
ιοντίζονται προς το συνολικό 
αριθμό των mol του ηλεκτρο-
λύτη και εκφράζει την απόδοση 
της αντίδρασης ιοντισμού του 
ηλεκτρολύτη στο διαλύτη (νερό).

Λέμε ένα πρώτο μέτρο έκφρασης 
της ισχύος των ηλεκτρολυτών, 
γιατί η τιμή του α εξαρτάται από τη 
φύση του ηλεκτρολύτη, τη φύση του 
διαλύτη, τη θερμοκρασία, τη συγκέ-
ντρωση και την παρουσία κοινών 
ιόντων στο διάλυμα. Για το λόγο 
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αυτό η ισχύς ενός ηλεκτρολύτη 
εκφράζεται συνήθως με βάση τη 
σταθερά ιοντισμού (που θα δούμε 
αργότερα) της οποίας η τιμή σε 
αραιά διαλύματα είναι ανεξάρτητη 
της συγκέντρωσης του ηλεκτρολύτη 
και της επίδρασης κοινού ιόντος.
Τα οξέα που ιοντίζονται πλήρως 
στο νερό ονομάζονται ισχυρά. Η 
αντίδραση ιοντισμού ενός ισχυρού 
οξέος, π.χ. HCl, είναι μονόδρομη: 

HCl + Η2O  Η3O+ + Cl-

Στην περίπτωση αυτή ο βαθμός 
ιοντισμού είναι α = 1.

Ισχυρά οξέα είναι τα: HCI, HBr, HI, 

ΗΝO3, HCIO4 και H2SO4 (στην πρώτη 

βαθμίδα ιοντισμού του).
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• Ο βαθμός ιοντισμού (α) εξαρτά-
ται από τη:
1. φύση του ηλεκτρολύτη. (βλέ-
πε σχέση ισχύος και μοριακής δο-
μής ηλεκτρολύτη).
2. φύση του διαλύτη. Για παρά-
δειγμα το CH3COOH σε υδατικό 
διάλυμα είναι ασθενές οξύ, ενώ σε 
υγρή αμμωνία συμπεριφέρεται ως 
ισχυρό οξύ.
3. θερμοκρασία. Όσο αυξάνεται 
η θερμοκρασία, τόσο η τιμή του α 
αυξάνεται. Αυτό συμβαίνει, επειδή 
η αντίδραση ιοντισμού είναι ενδό-
θερμη αντίδραση.
4. συγκέντρωση του ηλεκτρολύ-
τη. Όσο αυξάνεται η συγκέντρω-
ση, τόσο η τιμή του α μειώνεται.
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• Ο βαθμός ιοντισμού αποτελεί το 
μέτρο της ισχύος των ηλεκτρο-
λυτών, με την προϋπόθεση ότι 
η σύγκριση των ηλεκτρολυτών 
γίνεται κάτω από τις ίδιες συνθήκες 
θερμοκρασίας και συγκέντρωσης, 
στον ίδιο διαλύτη, χωρίς να υπάρχει 
παρουσία κοινού ιόντος.
• Τα ισχυρά οξέα στην πραγματικό-
τητα δεν ιοντίζονται 100%, αλλά 
θεωρούμε ότι ιοντίζονται πλήρως.

43 / 142

5. παρουσία κοινού ιόντος. Στην 
περίπτωση αυτή η τιμή του α μειώ-
νεται.
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Τα οξέα που ιοντίζονται μερικώς 
στο νερό ονομάζονται ασθενή. 
Ο ιοντισμός ενός ασθενούς οξέος, 
π.χ. του HF, στο νερό συμβολίζεται 
ως εξής: 

HF + Η2Ο  H3O+ + F -

Άλλα συνήθη ασθενή οξέα είναι: 
HCN, HCIO, HCOOH, CH3COOH.
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οξύ  3. ασθενές οξύ  4. πολύ 
ασθενές οξύ  5. πλήρης ιοντισμός   
6. μερικός ιοντισμός  7. μηδε-
νικός ιοντισμός  8. συγκεντρώσεις 
ισορροπίας

ΣΧΗΜΑ 5.5 Διαγραμματική απει-
κόνιση του ιοντισμού ισχυρού και 
ασθενούς οξέος.

Διπρωτικά ονομάζονται τα οξέα 
που ιοντίζονται σε δύο βήματα, π.χ. 
το H2S ιοντίζεται σύμφωνα με το 
σχήμα:

H2S + H2Ο  H3Ο+ + HS- και  
HS - + Η2Ο  H3Ο+ + S2-

Με ανάλογο σκεπτικό τα τριπρω-
τικά οξέα, όπως είναι το Η3ΡΟ4 , 
ιοντίζονται σε τρία στάδια.
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Οι βάσεις που δεν ιοντίζονται 
πλήρως στο Η2Ο ονομάζονται ασθε-
νείς. Για παράδειγμα φέρνουμε την 
αμμωνία ΝΗ3.

ΝΗ3 + Η2Ο  NH4
+ +ΟΗ-

Όπως αναφέραμε, βάση μπορεί 
να είναι και ένα ιόν, π.χ. το F-, του 
οποίου ο ιοντισμός στο νερό είναι: 
F- + Η2Ο  HF + ΟΗ-

Ισχύς οξέων - βάσεων και μοριακή 
δομή
Η ισχύς ενός οξέος καθορίζεται 
κυρίως από το είδος του ατόμου 
που συγκρατεί το υδρογόνο, και 
ιδιαίτερα από την ηλεκτραρνητι-
κότητα και το μέγεθος αυτού. Έτσι:
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• Για μια δεδομένη σειρά (περίοδο) 
του περιοδικού πίνακα, η ισχύς των 
οξέων αυξάνεται από αριστερά 
προς τα δεξιά, καθώς αυξάνεται η 
ηλεκτραρνητικότητα του στοιχείου 
X που ενώνεται με το Η.

Γι’ αυτό η ισχύς των οξέων αυξά-
νεται κατά τη σειρά:
H-CH3 < Η-ΝΗ2 < Η-ΟΗ < H-F 

Δηλαδή, όσο πιο ηλεκτραρνη-
τικό είναι το άτομο X, τόσο πιο 
ισχυρά έλκει προς το μέρος του τα 
ηλεκτρόνια του δεσμού Η-Χ, διευ-
κολύνοντας έτσι την απόσπαση του 
Η+. Επίσης:

• Σε μια δεδομένη ομάδα του περι-
οδικού πίνακα, η ισχύς των οξέων 
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αυξάνεται από πάνω προς τα κάτω, 
κατά την ίδια σειρά που αυξάνεται 
η ατομική ακτίνα στοιχείου X που 
ενώνεται με το Η.

Για παράδειγμα η ισχύς των υδρα-
λογόνων ακολουθεί την σειρά:

HF < HCl < HBr < HI
Αυτό δικαιολογείται με το σκεπτικό 
ότι, καθώς μεγαλώνει η ατομική 
ακτίνα του X, ο δεσμός Η-Χ εξασθε-
νίζει, με αποτέλεσμα ευκολότερα να 
αποσπάται το Η+.
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• Ισχυροί ηλεκτρολύτες κατά 
Arrhenius 
Οξέα: HCI, HBr, HI, ΗΝΟ3 , HCIO4 
και H2SO4 (στην πρώτη βαθμίδα 
ιοντισμού του). 
Βάσεις: Τα υδροξείδια των 
μετάλλων της ΙΑ και ΙΙΑ ομάδας 
του περιοδικού πίνακα, που είναι 
διαλυτά στο νερό. 
Άλατα: όλα τα διαλυτά στο νερό 
άλατα.

• Το ιόν του οξωνίου H3O+ ενώνεται 
με δεσμούς υδρογόνου με άλλα 
μόρια νερού, σχηματίζοντας διάφο-
ρους τύπους ιόντων, π.χ. Η5Ο2

+ ή 
Η9Ο4

+, όπως φαίνεται στο παρα-
κάτω σχήμα.
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• Γενικά όξινος χαρακτήρας των 
υδρογονούχων ενώσεων ενός στοι-
χείου X αυξάνεται από αριστερά 
προς τα δεξιά και από πάνω προς 
τα κάτω στον περιοδικό πίνακα. 
Σε γενικές γραμμές η ισχύς των 
βάσεων ακολουθεί τον αντί-
θετο δρόμο αυτού της ισχύος 
των οξέων, δηλαδή ο βασικός 
χαρακτήρας των υδρογονούχων 
ενώσεων ενός στοιχείου ψ αυξά-
νεται από δεξιά προς τα αριστερά 
και από κάτω προς τα πάνω.

Σημαντικό ρόλο στη συσχέτιση μο-
ριακής δομής και ισχύος ηλεκτρο-
λύτη αποτελεί το επαγωγικό φαι-
νόμενο. Επαγωγικό φαινόμενο 
ονομάζεται η μετατόπιση των ηλε-
κτρονίων (πόλωση) ενός δεσμού, 
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λόγω της παρουσίας γειτονικών 
ομάδων ή ατόμων.
Οι υποκαταστάτες (άτομα ή ομά-
δες ατόμων) που έλκουν ηλεκτρό-
νια, π.χ. αλογόνα, προκαλούν το 
-I επαγωγικό φαινόμενο. Η σειρά 
αύξησης του -I επαγωγικού φαινο-
μένου για μια σειρά υποκαταστατών 
είναι: 
C6H5- < -ΝΗ2 < -OH < -I < -Br < -Cl <

< -F < -CN < -ΝΟ2

• To -I επαγωγικό φαινόμενο πολώνει 
εντονότερα το δεσμό Η-Χ, με αποτέ-
λεσμα να αποσπάται ευκολότερα το 
Η+, δηλαδή ευνοεί την ισχύ του οξέ-
ος.
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Με ανάλογους κανόνες καθορίζε-
ται ο βασικός χαρακτήρας των ηλε-
κτρολυτών. Έτσι,

• Ο βασικός χαρακτήρας των υδρο-
γονούχων ενώσεων αυξάνεται από 
δεξιά προς τα αριστερά και από κάτω 
προς τα πάνω στον περιοδικό πίνα-
κα.

Έτσι για παράδειγμα, η ισχύς των 
βάσεων σε υδατικό διάλυμα ακο-
λουθεί τη σειρά:  
ΝΗ3 > ΡΗ3 > AsH3 > SbH3 > BiH3, κα-
θώς με αυτή τη σειρά μειώνεται η 
ατομική ακτίνα του στοιχείου X που 
ενώνεται με το Η.
Οι υποκαταστάτες που απωθούν τα 
ηλεκτρόνια, π.χ. μέταλλα, προκα-
λούν το +Ι επαγωγικό φαινόμενο. 
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Η σειρά αύξησης του +Ι επαγωγικού 
φαινομένου για μια σειρά υποκατα-
στατών είναι:
Η- < CH3- < C2H5- < -(CH3)2CH- <

< (CH3)3C- < COO- < Ο-

• Η παρουσία ενός υποκαταστάτη, 
π.χ. CΗ3- , που προκαλεί +Ι επαγωγικό 
φαινόμενο, προσδίδει στη βάση μεγα-
λύτερη ικανότητα να έλκει Η+, οπότε 
η ισχύς της βάσης αυξάνεται.

Γι’ αυτό η CH3NH2 είναι ισχυρότερη 
βάση της ΝΗ3.

Παράδειγμα 5.1
Με βάση τη μοριακή δομή ποιο 
προβλέπεται να είναι ισχυρότερο 
οξύ, το H2SΟ3 ή το H2SΟ4 και γιατί;
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ΑΠΑΝΤΗΣΗ
Η παρουσία ενός επιπλέον ατόμου 
Ο στο μόριο του H2SO4 αυξάνει, 
λόγω του -I επαγωγικού φαινομέ-
νου, την ισχύ του H2SO4 έναντι του 
Η2SO3.

Παράδειγμα 5.2
Πώς με βάση την ηλεκτρονιακή 
δομή των μορίων μπορούμε να ερ-
μηνεύσουμε τη σχετική σειρά ισχύ-
ος των οξέων σε υδατικά διαλύματα
CCl3COOH > CHCl2COOH > 

> CH2ClCOOH > CH3COOH;

ΑΠΑΝΤΗΣΗ
Η ερμηνεία δίνεται με βάση το -I 
επαγωγικό φαινόμενο, που προ-
καλούν τα άτομα Cl, όπως φαίνεται 
στο σχήμα 5.6.
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[5.3]
Ιοντισμός οξέων, 
βάσεων και νερού - pH 

Ιοντισμός του νερού - pH
Το καθαρό νερό δεν αποτελείται 
αποκλειστικά και μόνο από μόρια 
νερού. Μετρήσεις μεγάλης ακρί-
βειας της αγωγιμότητας του νερού 
έδειξαν ότι στο καθαρό νερό υπάρ-
χουν ιόντα Η3O+ (οξωνίου) και ΟΗ- 

(υδροξειδίου). Τα ιόντα αυτά προκύ-
πτουν λόγω του ιοντισμού του 
νερού, σύμφωνα με το σχήμα:
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Η αμφίδρομη αντίδραση ιοντισμού 
του νερού:

Η2Ο + Η2Ο  Η3Ο+ + ΟΗ-

έχει μια σταθερά χημικής ισορρο-
πίας, η οποία ονομάζεται σταθερά 
ιοντισμού ή γινόμενο ιόντων του 
νερού, συμβολίζεται με Kw και 
δίνεται από τη σχέση:

Κw = [Η3Ο
+
] [ΟΗ

-
]
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Το γινόμενο των συγκεντρώσεων 
ιόντων Η3Ο+ και ΟΗ- παραμένει 
σταθερό. Δηλαδή, όσο μεγαλώνει η 
τιμή του ενός, τόσο πέφτει η τιμή 
του άλλου.

Η3Ο+
OH-
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Στη σχέση αυτή δεν αναγράφεται 
η συγκέντρωση του νερού, όπως 
γενικώς συμβαίνει σε όλους τους 
νόμους χημικής ισορροπίας αραιών 
υδατικών ηλεκτρολυτικών διαλυ-
μάτων. Η συγκέντρωση του νερού 
θεωρείται σταθερή και ίση με:

[H2O] =
g

L

mol

L

1000
1000
18 55,5 M,=ή

κάνοντας την παραδοχή ότι σε 1 L 
νερού περιέχονται 1000 g νερού, 
δηλαδή ότι το διάλυμα είναι πολύ 
αραιό και ότι η πυκνότητα του 
νερού είναι ρ = 1 g mL-1 (25 °C).

Η Kw, όπως γενικώς συμβαίνει 
στις σταθερές ισορροπίας αραιών 
υδατικών διαλυμάτων, μεταβάλλεται 
μόνο με τη θερμοκρασία. Μάλιστα 
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αυξάνεται με την αύξηση της θερμο-
κρασίας, καθώς οι αντιδράσεις ιο-
ντισμού είναι ενδόθερμες. Στους  
25 °C ισχύει:

Kw = 10-14 (25 °C)

Επίσης οι μονάδες του Kw (mol2/
L2) χάριν ευκολίας παραλείπονται, 
όπως συνήθως γίνεται και στις 
άλλες σταθερές ισορροπίας.

Εδώ θα πρέπει να επισημά-
νουμε ότι η ισορροπία ιοντισμού 
του νερού γίνεται σε όλα τα υδατικά 
διαλύματα, ως εκ τούτου σε κάθε 
υδατικό διάλυμα ισχύει η σχέση:  
[Η3Ο+] [ΟΗ-] = 10-14 (στους 25 °C).
Στο καθαρό νερό: αν θέσουμε 
[Η3Ο+] = [OH-] = x Μ, τότε x2 = 10 -14 

ή x = 10 -7 Μ. Δηλαδή:
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• �Στο καθαρό νερό στους 25 °C 
έχουμε:  
[Η3Ο+] = [ΟΗ - ] =10 -7 Μ

• �Σε ένα υδατικό διάλυμα στους 
25 °C που περιέχει οξύ έχουμε: 

[Η3Ο+] >10-7 Μ 

και [ΟΗ - ]  < 10 -7 Μ

Π.χ. αν [Η3Ο+ ] = 10-5 M, τότε από 

τη σχέση [Η3Ο+ ] [ΟΗ - ] = 10 -14 

προκύπτει ότι [ΟΗ - ] = 10 - 9 Μ. Πα-

ρατηρούμε, δηλαδή, ότι στα όξινα 
υδατικά διαλύματα υπάρχουν και ιό-
ντα ΟΗ- που προκύπτουν από τον 
αυτοϊοντισμό του νερού. Αντίστοι-
χα:
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• �Σε ένα βασικό υδατικό διάλυμα 
στους 25 °C έχουμε:  

[ΟΗ - ] > 10 -7 Μ  

και [Η3Ο + ] < 10 -7 Μ

Συνοπτικά καταλήγουμε στον ακό-
λουθο πίνακα:
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Σε όλα τα υδα-
τικά διαλύμα-
τα / 25 °C:

[Η3Ο+] [ΟΗ -] = 

= Kw = 10-14

Σε ουδέτερα 
διαλύματα και 
στο νερό / 
25 °C

[Η3Ο+] = 

= 10 -7 Μ = [ΟΗ -]

Σε όξινα δια-
λύματα / 25 °C

[Η3Ο+] > 10 -7 M > 

> [OH -]

Σε βασικά (αλ-
καλικά) διαλύ-
ματα / 25 °C

[Η3Ο+] < 10 -7 M < 

< [OH -]
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Ο ιοντισμός του νερού γίνεται σε 
πάρα πολύ μικρό ποσοστό. Δηλαδή, 
σε διακόσια περίπου εκατομμύρια 
μόρια νερού, ένα μόνο μόριο έχει 
ιοντιστεί. Στο καθαρό νερό, στους 
25 οC ισχύει:

[Η3Ο+] = [ΟΗ - ] = 10 -7 Μ

Η3Ο+

ΟΗ-
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S.P.L. Sörensen (1868 
-1939). Δανός χημικός. 
Διετέλεσε διευθυντής στα 
εργαστήρια της ζυθοποιί-
ας Carlsberg. Το 1909 ει-

σήγαγε την κλίμακα pH (πε-χα) για 
το χαρακτηρισμό της οξύτητας 
ενός διαλύματος. Το επιστημονικό 
του έργο συμπεριλαμβάνει επίσης 
την ανάπτυξη αναλυτικών τεχνικών, 
τη σύνθεση αμινοξέων και τη μελέ-
τη της ζύμωσης.

• Επεκτείνοντας την έννοια του pH 
ορίζουμε: 
pKw = -logKw 
pΚa = -logKa 
pKb = -logKb
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Πολλά φυσικοχημικά φαινόμενα 
εξαρτώνται από την οξύτητα, δηλα-
δή τη συγκέντρωση των Η3Ο+ του 
διαλύματος. Για τη διευκόλυνση των 
υπολογισμών της συγκέντρωσης 
Η3Ο+ ο Sörensen εισήγαγε το 1909 
την έννοια του pH:

• To pH (πε-χά) ορίζεται ως ο 
αρνητικός δεκαδικός λογάριθμος 
της αριθμητικής τιμής της συγκέ-
ντρωσης των ιόντων H3O+ σε ένα 
υδατικό διάλυμα.

pH = - log[Η3Ο+]

δηλαδή, αν [Η3Ο+]= 10 -3 Μ, τότε 

pH = - log10 -3 = 3.
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Ομοίως ορίστηκε το pΟΗ (πε-οχά):

pΟΗ = -log[OH-]

και γενικά pΧ = -logX.
Με βάση τα παραπάνω καταλή-
γουμε στον πίνακα:

Σε όλα τα υδατικά 
διαλύματα / 25 °C:

pH + pOH = 14

Σε ουδέτερα διαλύ-
ματα και στο νερό / 
25 °C

pH = 7 = pOH

Σε όξινα διαλύματα 
/ 25 °C

pH < 7 < pOH

Σε βασικά (αλκαλι-
κά) διαλύματα /  
25 °C

pH > 7 > pOH
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Δηλαδή, σε όλα τα υδατικά διαλύ-
ματα υπάρχουν Η3Ο+ και ΟΗ -. Αν σε 
μια άσκηση μας ζητάνε να υπολογί-
σουμε τις τιμές των: [Η3Ο+], [ΟΗ -], 
pH και pΟΗ, είναι προφανές ότι, αν 
βρούμε την τιμή ενός εξ αυτών, εύ-
κολα μπορούμε να βρούμε τις τιμές 
των υπολοίπων. Π.χ., αν γνωρίζου-
με ότι [OH -] = 10 -3 Μ, εύκολα υπο-
λογίζουμε την τιμή [Η3O+] = 10-11 
Μ και στη συνέχεια των pH = 11 και 
pΟΗ = 3.
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1.  Χυμός λεμονιού  2. Μήλο  3. Χυ-
μός ντομάτας  4. Σάλιο 5,7-7,1  
5. Μαγειρική σόδα  6. Υγρά μπαταρί-
ας  7. Ξύδι  8. Βροχή  9. Γάλα  
10. Αίμα  11. Θαλασσινό νερό  
12. Γάλα μαγνησίας 13. Αμμωνία

 ΣΧΗΜΑ 5.8 Τιμές pH ορισμένων
γνωστών διαλυμάτων.

1

1  2  3  4  5  6 7 8  9 10
  11 

 12  1
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Η γνώση της τιμής του pH είναι 
πρωταρχικής σημασίας στη βιομη-
χανία, αναλυτική χημεία, βιοχη-
μεία, ιατρική κ.λπ. Για παράδειγμα 
τα διάφορα υγρά στον οργανισμό 
μας, όπως το αίμα, το γαστρικό 
υγρό κ.λπ., θα πρέπει να έχουν 
περίπου σταθερό pH ή να μεταβάλ-
λονται σε αυστηρά καθορισμένα 
όρια pH. Επίσης στη βιομηχανία 
πολλές χημικές - βιοχημικές διεργα-
σίες γίνονται σε καθορισμένο pH και 
τα παραγόμενα προϊόντα πολλές 
φορές ελέγχονται με βάση την τιμή 
του pH. Ο προσδιορισμός του pH 
γίνεται σε πρώτη προσέγγιση με τη 
βοήθεια των δεικτών, που θα εξετά-
σουμε παρακάτω, ή ακριβέστερα 
με τη βοήθεια ενός οργάνου που 
λέγεται πεχάμετρο. Το πεχάμετρο 
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είναι από τα πλέον δημοφιλή και 
απαραίτητα όργανα σε κάθε χημικό 
εργαστήριο.
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ΣΧΗΜΑ 5.9 Προσδιορισμός της 
τιμής pH με πεχάμετρο σε: α. γάλα 
της μαγνησίας - διάλυμα Mg(OH)2 
β. ξύδι - διάλυμα CH3COOH. 

10.52 2.38
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Διαλύματα ισχυρών οξέων -  
ισχυρών βάσεων
Στην ενότητα αυτή θα μελετήσουμε 
διαλύματα ουσιών, οι οποίες ιοντί-
ζονται πλήρως στο νερό, όπως εί-
ναι τα διαλύματα ισχυρών οξέων ή 
ισχυρών βάσεων. Χαρακτηριστικά 
παραδείγματα ισχυρών οξέων είναι, 
όπως ήδη έχουμε αναφέρει:

• HCI, HBr, HI, ΗΝΟ3 , HCIO4 και 
το H2SΟ4 (στην πρώτη βαθμίδα 
ιοντισμού του).

Στην πραγματικότητα όλα αυτά τα 
οξέα δεν ιοντίζονται κατά 100%, 
αλλά ιονίζονται σε τέτοιο μεγάλο 
βαθμό, ώστε να μπορούμε να δε-
χθούμε ότι στα αραιά υδατικά τους 
διαλύματα έχουμε πλήρη ιοντισμό. 
Ο πλήρης ιονισμός των οξέων αυ-
τών γράφεται για παράδειγμα:
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HBr + Η2Ο  Η3Ο+ + Βr- 
ή χάριν ευκολίας: 

HBr  Η+ + Br-

Ισχυρές βάσεις κατά Brönsted - 
Lowry είναι π.χ. το ιόν ΝΗ2

-, το ιόν 
Ο2-, το ιόν CH3O-, οι οποίες δεν 
είναι τόσο οικείες στους περισσότε-
ρους από μας. Με τον όρο ισχυρές 
βάσεις εννοούμε συνήθως τα διαλύ-
ματα ιοντικών ενώσεων που διίστα-
νται πλήρως και δίνουν ιόντα ΟΗ - 
(βάσεις κατά Arrhenius), όπως π.χ. 
διαλύματα NaOH ή ΚΟΗ ή Ca(OH)2 
κ.λπ.
Και γράφουμε π.χ.:

NaOH  Na+ + OH - 

Ca(OH)2  Ca2+ + 2OH -
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Στα διαλύματα ισχυρών οξέων 
έχουμε μεγάλη συγκέντρωση ιό-
ντων οξωνίου (Η3Ο+). Η δομή ενός 
οξωνίου με την κατανομή ηλεκτρο-
νίων στην επιφάνειά του εικονίζεται 
στο παραπάνω προσομοίωμα (μο-
ντέλο).
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Παράδειγμα 5.3
Να βρεθεί το pH διαλύματος που 
έχει όγκο 10 L και περιέχει 0,1 mol 
HCl.

ΛΥΣΗ
Κατ’ αρχάς βρίσκουμε την αρχική 
συγκέντρωση του ηλεκτρολύτη σε 
mol/L  

c
n
V

= = =
0 1

10
0 001

,
,

mol
L

Μ

To HCl ιοντίζεται πλήρως, όπως 
φαίνεται στον παρακάτω πίνακα:
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ιοντισμός
HCl + H2O  

 H3O+ + Cl -

αρχικά / mol L-1 
ιοντίζονται -  
παράγονται

0,01
0,01   0,01   0,01

Βέβαια το διάλυμα εκτός από το HCl 
(διαλυμένη ουσία) περιέχει και το δι-
αλύτη, δηλαδή το Η2O. Το Η2O ιοντί-
ζεται μερικώς και έστω ότι δίνει x Μ 
Η3O+ και x Μ ΟΗ-

H2O + H2O  H3O+ + OH -

                        χ Μ      x Μ

Στο διάλυμα δηλαδή, συνεπώς: 
[Η3O+] = (10-2 + x) Μ και [ΟΗ -] = x Μ. 
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Το διάλυμα είναι όξινο και 

[ΟΗ -] = x < 10 -7 Μ.

Άρα μπορούμε να δεχθούμε ότι:

[Η3O+] = 10 -2 + x ≈10 -2 Μ και 

pH = - log[Η3O+] = 2.

Για την καλύτερη κατανόηση του θέ-
ματος τονίζουμε ότι:
Τα Η3O+ προκύπτουν τόσο από τον 
ιοντισμό του HCl όσο και από τον 
ιοντισμό του Η2Ο. Επειδή όμως η 
ποσότητα των Η3O+ που προέρχο-
νται από το Η2O είναι πολύ μικρό-
τερη αυτής του HCl, υπολογίζουμε 
τη συγκέντρωση Η3O+ βασιζόμενοι 
αποκλειστικά και μόνο στον ιοντι-
σμό του HCl.
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Εφαρμογή
Ποιο είναι το pH διαλύματος HBr 
περιεκτικότητας 8,1 g/L;

(pH = 1)

Παράδειγμα 5.4
Ποια είναι η συγκέντρωση Η3O+ σε 

διάλυμα HCl 10-7 Μ;

ΛΥΣΗ
Γράφουμε τις εξισώσεις ιοντισμού 
του HCl και Η2O.

       HCl + H2O  Η3O+ + Cl-

 	 τα 10 -7 Μ	 δίνουν	10 -7 Μ	10 -7 Μ

       H2O + H2O    Η3O+ + ΟΗ-

	 σχηματίζονται	 x M	 x M
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Στο διάλυμα έχουμε: 

[Η3O+] = 10 -7 + x Μ και [ΟΗ -] = x Μ. 

Αφού το διάλυμα είναι όξινο το 

x < 10 -7 Μ. Δεν μπορούμε όμως να 
θεωρήσουμε  ότι 10-7 + x ≈ 10 -7 Μ, 
καθώς το x δεν είναι πολύ μικρότε-
ρο του 10-7. Για τον υπολογισμό του 
x χρησιμοποιούμε τη σταθερά Kw:

Kw = [Η3O+] [OH -] = 10 -14   ή   

x (10 -7 + x) = 10 -14    

ή   x = 0,62  10 -7   και 

[Η3O+] = 10-7 + 0,62  10 -7 = 

= 1,62  10-7 Μ.
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Εφαρμογή

Ποια είναι η συγκέντρωση ΟΗ - σε 
διαλύματα:  

α. ΚΟΗ 10 -3 Μ και β. ΚΟΗ 10 -7 Μ;

(α. 10 -3 Μ    β. 0,62 10 -7 Μ)

• Κατά τη μελέτη ιοντικών διαλυ-
μάτων θα γράφουμε την αντί-
δραση ιοντισμού του νερού, μόνο 
στην περίπτωση όπου έχουμε 
[Η3O+]  από το οξύ μικρότερη από 

10 -6 Μ. Σε διαλύματα βάσεων θα 
γράφουμε την αντίδραση ιοντι-
σμού του νερού, μόνο στην περί-
πτωση όπου έχουμε [ΟΗ - ] από τη 
βάση μικρότερη από 10 -6 Μ.
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Παράδειγμα 5.5
Σε 2 L διαλύματος ΗΝO3 που έχει 
pH = 1 προσθέτουμε 198 L Η2Ο. 
Ποιο είναι το pH του αραιωμένου 
διαλύματος;

ΛΥΣΗ
Το τελικό διάλυμα έχει όγκο 200 L και 
περιέχει τόσο ΗΝΟ3, όσο περιέχεται 
στα 2 L του αρχικού διαλύματος.
Στο αρχικό διάλυμα:
pH = 1, άρα [Η3O+] = 10 -1 Μ και 
επειδή το ΗΝΟ3 είναι ισχυρό οξύ, η 
συγκέντρωση του αρχικού διαλύμα-
τος είναι 0,1 Μ.
Δηλαδή, στα 2 L του αρχικού διαλύ-
ματος περιέχονται 0,2 mol ΗΝO3 τα 
οποία περιέχονται και στα 200 L του 
αραιωμένου διαλύματος.
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Άρα: cA
n
V

= = = ‟0 2

200
10-3 M,

, mol

L

συνεπώς pH = 3.

Εφαρμογή.
Σε 10 L διαλύματος NaOH με 
pH = 13 προσθέτουμε 90 L Η2Ο. 
Ποιο είναι το pH του αραιωμένου 
διαλύματος;

(pH = 12)

• Συμπερασματικά, αν σε ένα όξινο 
διάλυμα προσθέσουμε Η2O, τότε προ-
κύπτει διάλυμα με pH μεγαλύτερο 
του αρχικού.
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Παράδειγμα 5.6
Σε 1 L διαλύματος ΗΝΟ3 με pH = 2 
προσθέτουμε 0,09 mol ΗΝΟ3. Ποιο 
είναι το pH του τελικού διαλύματος;

ΛΥΣΗ
Από το pH του αρχικού διαλύματος 
προκύπτει ότι η συγκέντρωση του 
διαλύματος είναι 10-2 mol/L. Το 1 L 
του αρχικού διαλύματος περιέχει 
0,01 mol ΗΝΟ3. Άρα το τελικό διάλυ-
μα θα περιέχει:
(0,01 + 0,09) mol = 0,1 mol ΗΝΟ3 και

cA
n
V

= = =
0 1

1L
0,1M,

, mol
συνεπώς 

pH = 1.
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Εφαρμογή
Σε 4 L διαλύματος ΚΟΗ με pH = 12 
προσθέτουμε 0,36 mol ΚΟΗ και 
παίρνουμε 4 L διαλύματος Α. Ποιο 
είναι το pH του Α;

(pΗ = 13)

• Συμπερασματικά, αν σε ένα όξινο 
διάλυμα προσθέτουμε καθαρό οξύ και 
ο όγκος του διαλύματος παραμένει 
σταθερός, τότε η συγκέντρωση του 
Η3O+ αυξάνεται, άρα το pH ελαττώ-
νεται.

Διαλύματα ασθενών οξέων - ασθε-
νών βάσεων
Τα οξέα ως γνωστό διαφέρουν ως 
προς την ικανότητά τους να προ-
σφέρουν πρωτόνια. Τα ισχυρά οξέα 
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αντιδρούν σχεδόν ποσοτικά με το 
νερό, ενώ τα ασθενή αντιδρούν 
πολύ λιγότερο. Η ισχύς ενός οξέος 
σε υδατικό διάλυμα περιγράφεται 
από τη σταθερά ισορροπίας ιοντι-
σμού του οξέος. Σε ένα αραιό υδα-
τικό διάλυμα ασθενούς μονοπρωτι-
κού οξέος ΗΑ, έχουμε την ισορρο-
πία:

ΗΑ + Η2O  Η3O+ + Α-
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1. HA  2. H3O+  3. A-

Στα ασθενή οξέα ένα μικρό μόνο 
ποσοστό των οξέων ιοντίζεται, 
όπως φαίνεται στο σχήμα.

• Η σταθερά ιοντισμού οξέος συμ-
βολίζεται Ka από το αρχικό της αγ-
γλικής λέξης acid που σημαίνει οξύ.

1

1
1

2

3
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Ονομάζουμε σταθερά ιοντισμού 
ασθενούς οξέος ΗΑ την τιμή του 
κλάσματος στην ισορροπία:

Ka=
[H3O+][A-]

[HA]

Στην παραπάνω  σχέση δεν ανα-
γράφεται η συγκέντρωση του Η2Ο, 
καθώς όπως συμβαίνει σ’ όλα τα 
αραιά υδατικά διαλύματα , η συγκέ-
ντρωση του νερού θεωρείται στα-
θερή και ίση με 55,5 Μ. Η σταθερά 
ιοντισμού ενός οξέος (Ka) στην 
περίπτωση αραιών υδατικών δια-
λυμάτων εξαρτάται μόνο από τη 
θερμοκρασία. Επειδή μάλιστα η 
αντίδραση του ιοντισμού είναι ενδό-
θερμη, η τιμή της Ka αυξάνει με την 
αύξηση της θερμοκρασίας.
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• Η τιμή της Κa είναι ένα μέτρο της 
ισχύος του οξέος, για μια ορισμένη 
θερμοκρασία, δηλαδή όσο μεγα-
λύτερη είναι η τιμή της σταθεράς 
ιοντισμού του οξέος τόσο ισχυρό-
τερο είναι το οξύ.

Με την ίδια λογική, σε αραιό υδα-
τικό διάλυμα ασθενούς βάσης Β 
έχουμε:

B + H2O  HB+ + OH-

Ονομάζουμε σταθερά ιοντισμού 
της ασθενούς βάσης Β την τιμή του 
κλάσματος στην ισορροπία:

Kb=
[HB

+][OH-]

[B]
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• Η τιμή της Kb αποτελεί το 
μέτρο ισχύος μιας βάσης για μια 
ορισμένη θερμοκρασία. Δηλαδή, 
όσο μεγαλύτερη είναι η τιμή της 
Kb τόσο ισχυρότερη είναι η βάση.

Συνοψίζοντας, στα ισχυρά οξέα και 
τις ισχυρές βάσεις οι ισορροπίες ιο-
ντισμού είναι μετατοπισμένες προς 
τα δεξιά και οι σταθερές ιοντισμού 
έχουν υψηλές τιμές (π.χ. 102 – 109). 
Αντίθετα, στα ασθενή οξέα και βά-
σεις οι ισορροπίες ιοντισμού είναι 
μετατοπισμένες προς τα αριστερά 
και οι σταθερές ιοντισμού έχουν χα-
μηλές τιμές (π.χ. 10 -4 – 10 -15). Πί-
νακας με τις τιμές των Κa διαφόρων 
χαρακτηριστικών οξέων στους 25 
°C και των Kb των συζυγών τους βά-
σεων δίνεται μετά τα παραδείγματα.
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1. B  2. HB+  3. OH -

Στις ασθενείς βάσεις ένα μικρό πο-
σοστών των μορίων τους δέχονται 
H+ από τα μόρια νερού.

• Η σταθερά ιοντισμού βάσης συμ-
βολίζεται Kb από το αρχικό της 
αγγλικής λέξης base που σημαίνει 
βάση.

1

1 1

2

3
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• Οι Ka και Κb έχουν μονάδες 
(mol/L), οι οποίες συνήθως παρα-
λείπονται χάριν ευκολίας. Όμως, σε 
κάθε περίπτωση οι συγκεντρώσεις 
των αντιδρώντων και προϊόντων θα 
πρέπει να εκφράζονται σε mol/L.

Παράδειγμα 5.7
Διάλυμα ασθενούς μονοπρωτικού 
οξέος ΗΑ συγκέντρωσης 0,01 Μ 
έχει βαθμό ιοντισμού α = 0,01. Να 
βρεθεί η Κa του οξέος και το pH του 
διαλύματος.

ΛΥΣΗ
Ως γνωστό βαθμός ιοντισμού του 
ασθενούς οξέος ορίζεται το κλάσμα:
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Ka= =
[H3O+][A-]

[HA]
10-4  10-4

0,01  0,99

Θεωρούμε ότι 0,99 ≈ 1, οπότε 
προκύπτει Κa = 10-6.

Επίσης, [Η3O+] = 10-4 Μ. Συνεπώς, 
pH = 4.

Εφαρμογή
Διάλυμα ΝΗ3, 0,1 Μ έχει Kb = 10-5. 
Να βρεθεί ο βαθμός ιοντισμού της 
ΝΗ3 στο διάλυμα αυτό και το pH του 
διαλύματος.

(α = 10-2, pH = 11)

Παράδειγμα 5.8
Διάλυμα μονοπρωτικού οξέος ΗΑ 
συγκέντρωσης c Μ έχει βαθμό ιοντι-
σμού α. Να βρεθεί η τιμή της Ka σε 
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συνάρτηση με τα c και α.
ΛΥΣΗ

ιοντισμός
ΗΑ + Η2O    

 Η3Ο+ + Α-

αρχικά / Μ

ιοντίζονται - 
παράγονται / 
Μ

c

αc               αc       αc

ισορροπία / 
Μ

c(1 - α)        αc       αc

Ka = =
[H3O+][A-]

[HA]
αc  αc
c (1 - α)

=
α2c
1 - α

Αν το α είναι πολύ μικρότερο από 
το 1, μπορούμε με ανεκτό σφάλμα 
να θεωρήσουμε 1 - a ≈ 1 και έχουμε:

102 / 152
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 Ka= α2c ή  =
Κaα
c  

  (1)

Εφαρμογή
Δίνεται διάλυμα βάσης Β συγκέ-
ντρωσης c Μ και βαθμού ιοντισμού 
α. Να βρεθεί η Kb της βάσης.

Νόμος αραιώσεως του Ostwald
Οι σχέσεις

Ka =
α2c

(1 - α)           
Kb =

α2c
(1 - α) 	   

αποτελούν μαθηματικές εκφράσεις 
του νόμου αραιώσεως του Ostwald. 
Ο νόμος αυτός συσχετίζει το βαθμό 
ιοντισμού, τη σταθερά ιονισμού και 
τη συγκέντρωση ενός ασθενούς μο-
νοβασικού οξέος ή μιας ασθενούς 
μονόξινης βάσης.
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Από την απλοποιημένη μορφή του

νόμου  Ka = α2c       Kb = α2c

βγάζουμε το συμπέρασμα ότι για 
σταθερή τιμή θερμοκρασίας (Κ στα-
θερό) όσο αραιώνουμε ένα διάλυμα 
ασθενούς ηλεκτρολύτη τόσο η τιμή 
του α αυξάνει.

104 / 152
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W. Ostwald (1853-1932).
Γερμανός χημικός. Σε συ-
νεργασία με τον Arrhenius 
και van’t Hoff έθεσε τα θε-

μέλια της φυσικοχημείας. Το 1902 
ανέπτυξε μέθοδο για την παραγωγή 
του HNO3 , η οποία εξακολουθεί και 
σήμερα να έχει τεράστιο βιομηχανι-
κό ενδιαφέρον. Η συμβολή του στη 
μελέτη της κατάλυσης και χημικής 
ισορροπίας τoυ απέδωσε το βρα-
βείο Νόμπελ χημείας το 1909. Αξί-
ζει να σημειώσουμε ότι ο Ostwald 
είναι πιθανόν ο τελευταίος μεγάλος 
χημικός που αρνήθηκε την αντίλη-
ψη περί ατόμων. Πίστευε πως όλα 
μπορούν να  ερμηνευθούν με τη βο-
ήθεια των ενεργειακών μεταβολών 
που συνοδεύουν τις φυσικοχημικές 
μεταβολές.
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Απλοποιήσεις
Για την απλούστευση των υπολο-
γισμών μπορούμε να κάνουμε τις 
εξής προσεγγίσεις:

• �Αν α  ≤ 0,1, τότε 1 - α ≈ 1  
 και c - x ≈ c

(όπου η x συγκέντρωση του 
οξέος ή βάσης που ιοντίζεται). 
Αν πάλι δίνεται η τιμή των Ka 
και c και ζητείται ο βαθμός ιοντι-
σμού α, μπορούμε να κάνουμε την 
προσέγγιση:

• �Αν Κa /c ≤ 0,01, τότε 1 - α ≈ 1 
και c - x ≈ c
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• Η αντίστροφη σχέση που υπάρχει 
ανάμεσα στην ισχύ του οξέος και 
της συζυγούς της βάσης μπορεί να 
γίνει κατανοητή αν σκεφτούμε ότι 
το ισχυρό οξύ αποβάλλει εύκολα το 
πρωτόνιό του, πράγμα που σημαίνει 
ότι η συζυγής του βάση έχει μικρή 
«συμπάθεια» προς το πρωτόνιο και 
συνεπώς είναι μια ασθενής βάση.

Σχέση που συνδέει την Κa οξέος 
και την Kb της συζυγούς βάσης
Σε ένα διάλυμα ασθενούς οξέος ΗΑ 
έχουμε:

ΗΑ + Η2Ο  Η3O+ + A-	 (1)

Το ιόν Α-, όπως έχουμε αναφέρει, 

είναι η συζυγής βάση του οξέος ΗΑ.
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Το Α- αντιδρά με το νερό

Α- + Η2O  ΗΑ + ΟΗ-	 (2)

Η σταθερά ισορροπίας της (1) είναι 
η Κa του ΗΑ.
Η σταθερά ισορροπίας της (2) είναι 
η Kb της βάσης A-.
Αν γράψουμε αυτές τις δύο Κ και 
πολλαπλασιάσουμε κατά μέλη προ-
κύπτει:

⇒
Ka HA

Ka HA 
Kb A- 

=
= [H3O+][OH-] = Kw

[H3O+][A-]

[HA]

Kb A- =
[HA][OH-]

[A-]

⎫

⎬

⎪
⎪

⎭

⎪
⎪

⇒
Ka HA

Ka HA 
Kb A- 

=
= [H3O+][OH-] = Kw

[H3O+][A-]

[HA]

Kb A- =
[HA][OH-]

[A-]

⎫

⎬

⎪
⎪

⎭

⎪
⎪

22-0231_l_c_chemistry_bm__135-164__28b.indd   108 1/16/17   1:47:04 PM



109 / 153

δηλαδή: 

Ka HA 
 Kb A- = Kw 

Η σχέση αυτή επαληθεύεται στον 
παρακάτω πίνακα:
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Με βάση τον παραπάνω πίνακα, 
που δίνει τις σχετικές δραστικότη-
τες των οξέων - βάσεων, μπορούμε 
να προβλέψουμε την κατεύθυνση 
που έχει μια αντίδραση ενός οξέ-
ος- βάσης κατά Brönsted - Lowry. 
Οι αντιδράσεις αυτές, ως γνωστό, 
έχουν τη γενική μορφή:
οξύ + βάση  συζυγής βάση + 

+ συζυγές οξύ
Στις ισορροπίες αυτές ευνοείται η 
κατεύθυνση εκείνη που οδηγεί σε 
μεταφορά πρωτονίων από το ισχυ-
ρότερο οξύ προς την ισχυρότερη 
βάση.

• Συμπερασματικά, στις αντιδρά-
σεις οξέος - βάσης η ισορροπία με-
τατοπίζεται προς το ασθενέστερο 
οξύ και την ασθενέστερη βάση. Με 
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άλλα λόγια, τα προϊόντα θα πρέ-
πει να είναι πιο σταθερά (λιγότερo 
δραστικά ή πιο ασθενή ) από τα 
αντιδρώντα.

Παράδειγμα 5.9
Με βάση τον πίνακα 5.2 να προβλέ-
ψετε προς πια κατεύθυνση γίνεται η 
παρακάτω αντίδραση.

CH3COOH + CΟ3
2 -  
 CH3COO- + HCO3

- 

ΑΠΑΝΤΗΣΗ
Η ισορροπία είναι μετατοπισμένη 
προς τα δεξιά, καθώς μ’ αυτό τον 
τρόπο ευνοείται ο σχηματισμός του 
ασθενέστερου οξέος (το HCO3

- είναι 
ασθενέστερο του CH3COOH) και της 
ασθενέστερης βάσης (το CH3COO- 
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είναι ασθενέστερο του CO3
2 - ).

Εφαρμογή
Να απαντήσετε με βάση τα δεδομέ-
να του πίνακα 5.2 προς ποια κατεύ-
θυνση είναι μετατοπισμένη η ισορ-
ροπία: 
ΗΝΟ3 + F-  ΝΟ3

- + HF.

Παρατήρηση
Με το παραπάνω σκεπτικό ουσίες 
όπως η CH3OH (μεθυλική αλκοόλη), 
με τιμή Κa μικρότερη από 10-14 δεν 
αντιδρούν με το Η2Ο. Επίσης ιόντα 
όπως το I-, το Cl- και το ΝO3

-, με 
τιμή Κb μικρότερη από το 10-14 δεν 
αντιδρούν με το Η2Ο.
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Παράδειγμα 5.10
Να βρεθεί το pH διαλύματος NaCl 
0,2 Μ.

ΛΥΣΗ
Κατά τη διάλυσή του στο Η2O το 
NaCl άλας διίσταται πλήρως, ως ιο-
ντική ένωση, σύμφωνα με το σχήμα:
NaCl       Na+    +    Cl -

0,2 Μ	 0,2 Μ	 0,2 Μ
To Na+, το οποίο στο διάλυμα βρί-
σκεται υπό τη μορφή του εφυδατω-
μένου ιόντος Na+ (H2O)x, είναι συ-
ζυγές οξύ της ισχυρής βάσης NaOH 
και δεν αντιδρά με το Η2O. Επίσης 
το Cl - όπως εξηγήσαμε, επειδή εί-
ναι συζυγής βάση του HCl, που εί-
ναι ισχυρότατο οξύ, δεν αντιδρά με 
το Η2Ο. Δηλαδή τα δύο αυτά ιόντα 
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Na+ και Cl - κυκλοφορούν «ελεύθε-
ρα» μέσα στο Η2O, χωρίς να αντι-
δρούν μαζί του. Οπότε, το διάλυμα 
του NaCl όπως και το καθαρό Η2O 
έχει: [Η+] = [OH-] = 10-7 Μ και 
pH = 7.

Εφαρμογή
Να βρεθεί το pH διαλύματος 
ΚΒr 0,2 Μ.
(pΗ = 7)

Παράδειγμα 5.11
Να βρεθεί το pH διαλύματος NH4Cl 

0,1 Μ αν Kb NH3 = 10 -5  και 

Kw = 10 -14.
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ΛΥΣΗ
To NH4Cl ως ιοντική ένωση διίστα-

ται πλήρως 

NH4Cl               ΝΗ4
+      +     Cl -       

0,1 Μ   δίνουν	 0,1 Μ	 0,1 Μ

Στο διάλυμα εμφανίζονται δύο ιό-

ντα, εκ των οποίων το ιόν Cl -, όπως 

εξηγήσαμε, δεν αντιδρά με το Η2O. 

Το άλλο ιόν, δηλαδή το ΝΗ4
+, είναι 

συζυγές οξύ της ΝΗ3 και αντιδρά με 

το Η2Ο. 

Η Κa του ΝΗ4
+ βρίσκεται εύκολα 

από τη σχέση:
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K
w

10-9

K
NH3

K
NH3

 KNH4
+ = Kw 

ή KNH4
+ = =

    
    

Συμπληρώνουμε το σχετικό πίνακα:

αντίδραση
ΝΗ4

+ + Η2Ο   

  ΝΗ3 + Η3Ο
+

αρχικά / Μ

ιοντίζονται - 

παράγονται 
/ Μ

0,1

x                 x        x

ισορροπία / 
Μ

(0,1 - x)       x        x
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Συμπληρώνουμε το σχετικό πίνακα:

αντίδραση
ΝΗ4

+ + Η2Ο   

  ΝΗ3 + Η3Ο
+

αρχικά / Μ

ιοντίζονται - 

παράγονται 
/ Μ

0,1

x                 x        x

ισορροπία / 
Μ

(0,1 - x)       x        x

119 / 155

KwK
NH4

+ 10-9

K
NH3

==
   

ή
 

x  x
10-9

0,1 - x
=

Θεωρούμε ότι 0,1 - x ≈ 0,1 και βρί-
σκουμε 

x = 10-5 = [Η3O+] και pH = 5.

Εφαρμογή
Να βρεθεί το pH διαλύματος KF 1 Μ 

αν Κa HF = 10-4 και Κw = 10-14. 

(pH = 9)

22-0231_l_c_chemistry_bm__135-164__28b.indd   119 1/16/17   1:47:06 PM



120 / 155

• Το διάλυμα NH4F c Μ περιέχει το 
οξύ NH4

+ c Μ και τη βάση F - c Μ 
σε ίσες συγκεντρώσεις. Και τα δύο 
αυτά ιόντα αντιδρούν με το νερό. 
Γι’ αυτό και ο υπολογισμός του 
pH ενός τέτοιου διαλύματος είναι 
αρκετά πολύπλοκος. Εύκολα όμως, 
μπορούμε να προβλέψουμε αν το 
διάλυμα είναι όξινο, βασικό ή ουδέ-
τερο, συγκρίνοντας τις τιμές των 
Ka και Kb. Δηλαδή, το διάλυμα του 
NH4F είναι όξινο, γιατί 
Ka NH4

+  > Kb F
-
   

(βλέπε πίνακα 5.2).
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[5.4]
Επίδραση κοινού ιόντος

• Επίδραση κοινού ιόντος έχουμε 
όταν σε διάλυμα ασθενούς ηλε-
κτρολύτη προσθέσουμε άλλο ηλε-
κτρολύτη (συνήθως ισχυρό) που να 
έχει κοινό ιόν με τον ασθενή ηλε-
κτρολύτη. Στην περίπτωση αυτή ο 
βαθμός ιοντισμού μειώνεται, λόγω 
μετατόπισης της ισορροπίας ιοντι-
σμού του ασθενούς ηλεκτρολύτη 
προς τα αριστερά, σύμφωνα με 
την αρχή Le Chatelier.

Δηλαδή η ισορροπία ιοντισμού του 
ασθενούς οξέος ΗΑ:

ΗΑ + Η2Ο  Η3Ο+ + Α-

μετατοπίζεται προς τα αριστερά, αν 
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στο διάλυμα του οξέος ΗΑ προσθέ-
σουμε Η3Ο+ (προσθήκη ισχυρού 
οξέος) ή Α- (προσθήκη άλατος που 
περιέχει ιόντα Α-). Για παράδειγμα 
ο βαθμός ιοντισμού του ασθενούς 
οξέος HF ελαττώνεται με προσθήκη 
ισχυρού οξέος, π.χ. HCl (με κοινό 
ιόν Η3O+), ή φθοριούχου άλατος, 
π.χ. NaF (κοινό ιόν το F -), αλλά όχι 
με προσθήκη NaCl που δεν έχει 
κοινό ιόν με το HF. Η μελέτη των 
ιοντικών υδατικών διαλυμάτων στις 
περιπτώσεις αυτές στηρίζεται στην 
παρακάτω παρατήρηση:

• Αν σε ένα διάλυμα υπάρχουν δύο 
ή περισσότερες ουσίες που δίνουν 
ένα κοινό ιόν, π.χ. το Α-, τότε η συ-
γκέντρωση ισορροπίας του Α-, που 
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ικανοποιεί όλες τις ισορροπίες, εί-
ναι μία και μόνο. Η συγκέντρωση 
αυτή του Α- προκύπτει, αν προσθέ-
σουμε όλες τις συγκεντρώσεις των 
Α- στο διάλυμα, από όπου και αν 
αυτές προέρχονται.

Παράδειγμα 5.11
Ποιος είναι ο βαθμός ιοντισμού του 
HF:
α) Σε διάλυμα HF 1 Μ;
β) �Σε διάλυμα που περιέχει HF 1 Μ 

και NaF 1 Μ; 
γ) �Να βρεθεί το pH των δύο προη-

γούμενων διαλυμάτων.

Δίνεται: Κa ΗF = 10-4.

ΛΥΣΗ
α) �Για το πρώτο διάλυμα έχουμε: 

α1 = 10-2 και [Η3Ο+] = 10 -2 Μ
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β) �Στο δεύτερο διάλυμα, το NaF ως 
ιοντική ένωση διίσταται πλήρως:

     NaF           Na+ + F -

     �1 Μ δίνουν 1 Μ   1 Μ 
Στη συνέχεια γράφουμε τον 
ιοντισμό του HF παρουσία του 
κοινού ιόντος F-.

ιοντισμός
HF + Η2Ο  

 Η3Ο+  + F -

αρχικά / Μ   

ιοντίζονται - 
�παράγονται 
/ Μ	              

   1                       1

   x	  	    x          x                      

ισορροπία / 
Μ

   1 - x	    x	   1 + x
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KaHF =
[H3O+][F-]

[HF]
= = 10-4x(1+x)

(1-x)

Θεωρούμε 1 - x ≈ 1 και 1 + x ≈ 1

και από την x  1
1

= 10-4 ή x = 10-4 

x
1

άρα α
2 
= = 104 και [Η

3
Ο+] = 10-4 Μ.

x
1

άρα α
2 
= = 104 και [Η

3
Ο+] = 10-4 Μ.

Παρατηρούμε ότι η συγκέντρωση 
F- που αναγράφεται στην κατά-
σταση ισορροπίας είναι η συνολι-
κή συγκέντρωση, που προκύπτει 
από τη διάσταση ή ιοντισμό όλων 
των ηλεκτρολυτών. Επίσης παρα-
τηρούμε ότι ο βαθμός ιοντισμού 
του HF ελαττώθηκε από 10 -2 σε 
10 -4, λόγω του κοινού ιόντος F-.
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γ. �To pH του πρώτου διαλύματος 
είναι 2 και του δευτέρου 4.

Εφαρμογή

Ποια είναι η συγκέντρωση ΟΗ- 

διαλύματος ΝΗ3 0,1 Μ και NH4Cl 

0,02 Μ, αν δίνεται Kb nh3 = 2  10 -5;
(pH =10)

Παράδειγμα 5.12
Να δείξετε ότι σε διάλυμα που περι-

έχει ασθενές οξύ ΗΑ με συγκέντρω-

ση coξ Μ και τη συζυγή βάση αυτού 

Α- με συγκέντρωση cβασ Μ η συγκέ-

ντρωση των Η3Ο+ δίνεται από τον 

τύπο:

[H3O+] = Ka

c
οξ

c
βασ
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Ka= =
[H3O+][A-]

[HA]

x(c
βασ

+x)

c
οξ

-x

Θεωρούμε
 
c

οξ - x 
≈ c

οξ
 και c

βασ + x 
≈ c

βασ
 

c
οξ - x 

≈ c
οξ

 και c
βασ + x 

≈ c
βασ

 
και καταλήγουμε: 

[H3O+] = Ka

c
οξ

c
βασ

Εφαρμογή
Να αποδειχθεί ότι σε διάλυμα που 
περιέχει ασθενή βάση Β συγκέ-
ντρωσης cβασ Μ και το συζυγές του 
οξύ ΒΗ+ cοξ Μ, η συγκέντρωση των 
ΟΗ- δίνεται από τη σχέση: 

[OH-] = Kb

c
βασ

c
οξ
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με την προϋπόθεση ότι ισχύει 

[ΟΗ-] << cβασ και [OH-] << cοξ.

• Θυμηθείτε τις προσεγγίσεις: 
αν α ≤ 0,1 ⇒ 1 - α ≈ 1 και c - x ≈ c 
επίσης αν Ka /c ≤  0,01 ⇒ 1 - α ≈ 1 
και c - x ≈ c

Παράδειγμα 5.13
Σε 4 L διαλύματος NaOH 0,2 Μ προ-
σθέτουμε 1 L διαλύματος HCl 0,3 Μ 
και παίρνουμε 5 L διαλύματος. Ποιο 
είναι το pH του διαλύματος;

ΛΥΣΗ
Κατά την ανάμιξη γίνεται η μονό-
δρομη αντίδραση:
HCl + NaOH  NaCl + Η2O
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To NaCl που σχηματίζεται, όπως 
όλα τα άλατα που προκύπτουν 
από εξουδετέρωση ισχυρού οξέος 
με ισχυρή βάση, δεν επηρεάζει τις 

[Η3O+].

Στο τελικό διάλυμα έχουμε: 

cNaOH= = = 0,1 M
n
v

0,5 mol
5 L  

και

To NaOH διίσταται πλήρως:

NaOH          Na+   +    OH-

0,1 Μ δίνει 0,1 Μ       0,1 Μ

Συνεπώς, [ΟΗ-] = 0,1 Μ ή 

[Η3O+] = 10-13 Μ και pΗ = 13. 

Εφαρμογή
Σε 1 L διαλύματος ΗΝO3 0,1 Μ (διά-
λυμα Α) προσθέτουμε 0,5 L διαλύ-
ματος NaOH 0,1 Μ (διάλυμα Β) και 
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Μεθοδολογία για την επίλυση 
ασκήσεων με ανάμιξη διαλυμά-
των ή προσθήκη καθαρής ουσίας 
σε διάλυμα, όταν μεταξύ αυτών 
λαμβάνει χώρα αντίδραση:
Όταν αναμιγνύονται δύο ή περισσό-
τερα διαλύματα ή καθαρή ουσία με 

παίρνουμε 1,5 L διαλύματος. Να 
υπολογιστούν: 
α. To pH του διαλύματος Α. 
β. To pH του διαλύματος Β. 
γ. �Η συγκέντρωση των Η3O+ στο τε-

λικό διάλυμα.
Δίνεται Kw = 10-14.

(α. pH = 1

β. pΗ = 13

γ. [Η3O+] = 0,033 Μ)
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διάλυμα και μεταξύ αυτών λαμβάνει 
χώρα αντίδραση τότε για να υπολο-
γίσουμε τις συγκεντρώσεις στο τε-
λικό ιοντικό διάλυμα εργαζόμαστε 
ως εξής: 
α. Γράφουμε τις μονόδρομες αντι-
δράσεις (προσοχή! όχι τις διαστά-
σεις ή ιοντισμούς).
Ως μονόδρομες μεταθετικές αντι-
δράσεις θεωρούμε τις:
Ι. εξουδετερώσεις κατά  
Arrhenius, π.χ.
HCI + NaOH  NaCl + H2O
ΙΙ. αντιδράσεις διπλής αντικατά-
στασης που έχουν τη μορφή:
άλας ασθενούς οξέος + ισχυρό 
οξύ, π.χ.
NaF + HCI  NaCl + HF
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ΙΙΙ. αντιδράσεις διπλής αντικατά-
στασης που έχουν τη μορφή: 
άλας ασθενούς βάσης + ισχυρή 
βάση, π.χ. 
NH4CI + NaOH  

 NaCl + NH3 + Η2O 

β. Υπολογίζουμε τις ποσότητες 
των διαλυμένων ουσιών στα αρχικά 
διαλύματα. 
γ. Υπολογίζουμε στοιχειομετρικά 
τις ποσότητες των ουσιών που βρί-
σκονται στο τελικό διάλυμα.
δ. Bρίσκουμε τη μοριακή κατ’ όγκο 
συγκέντρωση (Molarity) των συστα-
τικών του τελικού διαλύματος και 
με βάση τα δεδομένα αυτά επιλύ-
ουμε το πρόβλημα.
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[5.5]
Ρυθμιστικά διαλύματα

Ορισμός - Υπολογισμός pH ρυθμι-
στικού διαλύματος

• Ρυθμιστικά διαλύματα ονομά-
ζονται διαλύματα των οποίων το 
pH παραμείνει πρακτικά σταθερό, 
όταν προστεθεί μικρή αλλά υπολο-
γίσιμη ποσότητα ισχυρών οξέων ή 
βάσεων. Επίσης μπορούν μέσα σε 
όρια να αραιωθούν, χωρίς να μετα-
βληθεί το pH τους. Τα διαλύματα 
αυτά περιέχουν ένα ασθενές οξύ 
και τη συζυγή του βάση (ΗΑ / Α-) 
ή μια ασθενή βάση και το συζυγές 
της οξύ (Β / ΒΗ+).
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Αναλογικά ισχύει:

[OH - ] = Kb

 
και pOH = pKb

 + log  
cοξέως

cβάσης

cβάσης

cοξέως

Παραδείγματα ρυθμιστικών διαλυ-
μάτων είναι: διάλυμα HF και NaF  
(HF / F-) ή διάλυμα NH4Cl και ΝΗ3 
(ΝΗ3 / ΝΗ4

+).
Σε κάθε ρυθμιστικό διάλυμα που περι-
έχει ένα συζυγιακό σύστημα οξέος 
- βάσης, όπως έχουμε δει, ισχύει η 
σχέση:

[H3O+] = Ka

c
οξέος

c
βάσης
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Η εξίσωση αυτή με λογαρίθμιση
οδηγεί:

 
pH = pKa+ log

c
βάσης

c
οξέος

Η σχέση αυτή είναι γνωστή ως 
εξίσωση των Henderson και 
Hasselbalch, και αποτελεί τη βάση 
για τον υπολογισμό του pH ενός 
ρυθμιστικού διαλύματος.
Η παραπάνω εξίσωση ισχύει υπό 
ορισμένες προϋποθέσεις, π.χ. για 
ένα ρυθμιστικό διάλυμα της μορφής 
ΗΑ / Α- θα πρέπει: 
α. �η συγκέντρωση του οξέος στην 

κατάσταση ισορροπίας να είναι 
περίπου ίση με την αρχική συ-
γκέντρωση του οξέος, δηλαδή  
cοξ = [ΗΑ]αρχικό 
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β. �η συγκέντρωση της συζυγούς βά-
σης στην κατάσταση ισορροπίας 
να είναι περίπου ίση με την αρχι-
κή συγκέντρωση της βάσης, δη-
λαδή  
cβάσης = [Α- ]αρχικό

Παράδειγμα 5.14
Να βρεθεί το pH ρυθμιστικού διαλύ-
ματος που περιέχει HCOOH 0,2 Μ 
και HCOONa 0,4 Μ, αν είναι γνωστό 
ότι Κa HCOOH = 2  10 -4.

ΛΥΣΗ
Το ρυθμιστικό διάλυμα περιέχει 
το συζυγές ζεύγος HCOOH 0,2 Μ / 
HCOO- 0,4 Μ και
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pH = pKa 
+ log = - log (2  10-4)+ log = 4

c
βάσης

c
οξέος

0,4
0,2

      
pH = pKa 

+ log = - log (2  10-4)+ log = 4
c
βάσης

c
οξέος

0,4
0,2

    
Συνεπώς, pH = 4.

Εφαρμογή
Να βρεθεί το pH διαλύματος 
CH3COOH 0,5 Μ και CH3COONa 0,9 
Μ, αν δίνεται Ka CH3COOH = 1,8  10-5.

(pΗ = 5)
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Παρασκευές ρυθμιστικών διαλυ-
μάτων
Μπορούμε να παρασκευάσουμε 
ρυθμιστικό διάλυμα της μορφής ΗΑ 
/ Α-, π.χ. HF / NaF, με τους εξής τρό-
πους:

Με ανάμιξη ασθενούς οξέος με 1.	
τη συζυγή του βάση  
Π.χ. προσθήκη διαλύματος HF σε 
διάλυμα NaF.
2. Με μερική εξουδετέρωση ασθε-
νούς οξέος από ισχυρή βάση
Π.χ. προσθήκη x mol NaOH σε διά-
λυμα που περιέχει y mol HF, όπου 
x < y. Στην περίπτωση αυτή x mol 
NaOH αντιδρούν με x mol HF και 
σχηματίζουν x mol NaF. Το τελικό 
διάλυμα είναι ρυθμιστικό και περιέ-
χει (y-x) mol HF και x mol NaF.
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Αντίστοιχα, μπορούμε να παρα-
σκευάσουμε ένα ρυθμιστικό διάλυ-
μα της μορφής Β / ΒΗ+, π.χ. 
ΝΗ3 / NH4Cl, με τους εξής τρόπους:
1. Με ανάμιξη ασθενούς βάσης με 
το συζυγές της οξύ 
Π.χ. προσθήκη διαλύματος ΝΗ3 με 
διάλυμα NH4Cl.
2. Με ανάμιξη περίσσειας ασθε-
νούς βάσης με ισχυρό οξύ 
Π.χ. προσθήκη x mol ΝΗ3 σε διάλυ-
μα y mol HCl, όπου y < x.
Θα πρέπει να παρατηρήσουμε ότι 
οι συγκεντρώσεις στο τελικό διάλυ-
μα θα πρέπει να είναι σχετικά υψη-
λές, ώστε το διάλυμα να έχει ικανο-
ποιητική ρυθμιστική ικανότητα. Με-
γάλη δηλαδή αντοχή στις μεταβολές 
του pH που προκαλούνται λόγω 
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προσθήκης οξέος, βάσης ή νερού.

Παράδειγμα 5.15
Πόσα λίτρα διαλύματος NaOH 0,4 Μ 
πρέπει να προσθέσουμε σε 2 L δια-
λύματος HF 0,2 Μ για να παρασκευ-
άσουμε ρυθμιστικό με pH = 4; Κατά 
την ανάμιξη θεωρούμε ότι δε μετα-
βάλλεται ο συνολικός όγκος. Δίνεται 
Ka HF = 10 -4.

ΛΥΣΗ
Προφανώς το τελικό διάλυμα, αφού 
είναι ρυθμιστικό, θα περιέχει NaF 
και HF που περισσεύει. Άρα το 
NaOH αντιδρά όλο. Αν είναι x L ο 
όγκος του διαλύματος NaOH 0,4 Μ, 
τότε αρχικά έχουμε: 0,4x mol NaOH 
και 2  0,2 mol = 0,4 mol HF.
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οπότε x = 5, άρα πρέπει να προσθέ-
σουμε 0,5 L διαλύματος NaOH 0,4 Μ.

Εφαρμογή
Ποιος όγκος διαλύματος HCl 0,2 Μ 
πρέπει να αναμιχθεί με 500 mL δια-
λύματος ΝΗ3 0,6 Μ για να πάρουμε 
ρυθμιστικό διάλυμα με pΗ = 9; 
Δίνονται Kb NH3 = 10-5 και Kw = 10-14.

(1 L)

Πώς δρουν τα ρυθμιστικά διαλύ-
ματα
Τα ρυθμιστικά διαλύματα, όπως 
έχουμε αναφέρει:
1. �Διατηρούν το pH τους πρακτικά 

σταθερό όταν προστίθενται σε 
αυτά μικρές αλλά υπολογίσιμες 
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ποσότητες ισχυρών οξέων ή βά-
σεων.

2. �Διατηρούν το pH τους πρακτικά 
σταθερό, κατά την αραίωσή τους 
σε ορισμένα όρια. Αν υπερβούμε 
αυτά τα όρια τότε η τιμή του pH 
αλλάζει σημαντικά.

Στο παρακάτω σχήμα συγκρίνεται η 
ρυθμιστική ικανότητα, η αντίσταση 
δηλαδή στη μεταβολή του pH, ενός 
ρυθμιστικού διαλύματος 1 Μ 
CH3COOH / 1Μ CH3COONa και του 
καθαρού νερού.
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14
13
12
11
10
9
8
7pH
6
5
4
3
2
1
0

1L
Ρυθµι-
στικού

1 L νερό

Προσθήκη
0,01 mol OH-

Προσθήκη
0,01 mol H

3
O+

ΣΧΗΜΑ 5.9 Μεταβολή pH κατά 
την προσθήκη 0,01 mol Η3O+ ή 
0,01 mol ΟΗ- 
α. σε 1 L καθαρού νερού και 
β. σε 1 L ρυθμιστικού διαλύματος 
1 M CH3COOH / 1Μ CH3COONa
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Προσθήκη ισχυρού οξέος ή βάσης 
σε ρυθμιστικό διάλυμα

• Ένα ρυθμιστικό διάλυμα περιέχει 
ένα συζυγές ζεύγος οξύ-βάση. Η 
όξινη μορφή αυτού του ζεύγους 
εξουδετερώνει τις προστιθέμενες 
βάσεις, ενώ η βασική μορφή τα 
οξέα.

Για να καταλάβουμε καλύτερα τη 
δράση των ρυθμιστικών διαλυμά-
των παίρνουμε δύο χαρακτηριστικά 
παραδείγματα:

�Ρυθμιστικό διάλυμα CH1)	 3COOH 
και CH3COONa

Στο διάλυμα περιέχεται το ασθενές 

οξύ CH3COOH και η συζυγής βάση 

CH3COO-, που προκύπτει από την 

πλήρη διάσταση του CH3COONa. 

22-0231_l_c_chemistry_bm__135-164__28b.indd   147 1/16/17   1:47:13 PM



148 / 162

α. �Αν στο διάλυμα προσθέσουμε 

ποσότητα ισχυρού οξέος, π.χ. 

HCl, τότε τα Η3O+ που προκύ-

πτουν από τον πλήρη ιοντισμό 

του HCl αντιδρούν πρακτικά πλή-

ρως με τη βάση CH3COO-, σύμ-

φωνα με την εξίσωση:  

CH3COO- + Η3O+  CH3COOH + 

H2O. Με άλλα λόγια τα ιόντα Η3O+ 

που προσθέσαμε δεσμεύονται 

σχεδόν πλήρως, έτσι ώστε το 

ρυθμιστικό διάλυμα να διατηρεί 

πρακτικά σταθερό το pΗ του. 

β. �Ανάλογα αν προσθέτουμε μια 

ισχυρή βάση, π.χ. NaOH, τα ΟΗ- 

που προκύπτουν από την πλή-

ρη διάσταση του NaOH δεσμεύ-

ονται πρακτικά πλήρως από το 
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CH3COOH, σύμφωνα με τη χημι-
κή εξίσωση: 
CH3COOH + ΟΗ -  

 Η2Ο + CH3COO-. 
Έτσι διατηρείται και πάλι πρακτι-
κά σταθερό το pΗ του διαλύματος.

Ωστόσο, η ποσότητα HCl ή NaOH 
που προσθέτουμε θα πρέπει να εί-
ναι σημαντικά μικρότερη από τις 
ποσότητες CH3COONa ή CH3COOH, 
ώστε να μη δεσμευθεί μεγάλη πο-
σότητα από κάποιο συστατικό του 
ρυθμιστικού και το διάλυμα χάσει τη 
ρυθμιστική του ικανότητα.
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�Ρυθμιστικό διάλυμα ΝΗ2)	 3 και 
NH4Cl

α. �Αν στο διάλυμα προσθέσουμε 

ένα ισχυρό οξύ, π.χ. HCl, τότε τα 

Η3O+ που προκύπτουν από τον 

πλήρη ιοντισμό του HCl αντι-

δρούν πρακτικά πλήρως με τη 

βάση ΝΗ3: Η3O+ + ΝΗ3  ΝΗ4
+ + 

+ Η2O. 

β. �Αναλογικά, αν προσθέσουμε 

μια ισχυρή βάση, π.χ. NaOH, τα 

ΟΗ- που προκύπτουν από την 

πλήρη διάσταση του NaOH αντι-

δρούν πρακτικά πλήρως με το 

ΝΗ4
+: ΝΗ4

+ + ΟΗ -  ΝΗ3 + Η2O.

Διαγραμματικά μπορούμε να δεί-

ξουμε την ικανότητα που έχει ένα 

ρυθμιστικό διάλυμα να διατηρεί 
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σταθερό το pΗ του με το παρακά-

τω σχήμα:
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Αραίωση ρυθμιστικού διαλύματος
Αν έχουμε ρυθμιστικό διάλυμα: 
ΗΑ c1 Μ και NaA c2 Μ, τότε ισχύει 

[H3O+] = Ka

c1

c2
.

Αν αραιώσουμε το διάλυμα 10 φο-
ρές με νερό, τότε το διάλυμα που θα 
προκύψει θα περιέχει: ΗΑ 0,1c1 Μ 
και NaA 0,1c2M, οπότε

[H3O+] = Ka = K
a

(0,1c1)

(0,1c2)

c1

c2
.

Παρατηρούμε δηλαδή ότι κατά την 
αραίωση το pH του ρυθμιστικού 
διαλύματος παραμένει σταθερό. 
Αυτό βέβαια με την προϋπόθεση ότι 
ισχύουν οι προσεγγίσεις που απαι-
τούνται για την εφαρμογή της σχέ-
σης:
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[H3O+] = Ka

c
οξέος

c
βάσης .

Όταν, με συνεχή αραίωση, φτάσου-
με στο σημείο να μην ισχύουν οι 
προϋποθέσεις για την εφαρμογή 
της παραπάνω σχέσης, τότε το διά-
λυμα χάνει τη ρυθμιστική του ικανό-
τητα.

Παράδειγμα 5.16
1. �Σε 100 ml Η2O προσθέτουμε 0,001 

mol HCl. Να υπολογιστεί η συ-
γκέντρωση των Η3O+ στο Η2Ο 
και στο διάλυμα και να γίνει η σύ-
γκριση μεταξύ τους.

2. �Σε 100 ml διαλύματος Α που 
περιέχει HF 1 Μ και NaF 0,5 Μ 
προσθέτουμε 0,001 mol HCl και 
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παίρνουμε διάλυμα Β. Να βρεθεί 
η συγκέντρωση Η3O+ στο Α και 
στο Β και να συγκριθούν μεταξύ 
τους. Δίνεται Ka HF = 10 -4.

ΛΥΣΗ
1. �Στο καθαρό Η2Ο και στους 25 °C 

γνωρίζουμε ότι [Η3Ο+] = 10 -7 Μ. 
Το διάλυμα HCl έχει

cHCI =
n
v

= = 10-2 M.
0,001 mol

0,1 L

	� To HCl ιοντίζεται πλήρως, άρα 
[Η3O+] = 10 -2 Μ. Δηλαδή, αυξήθη-
κε η [Η3O+] κατά την προσθήκη 
του HCl στο Η2O κατά 100.000 φο-
ρές.

2. �Το διάλυμα Α είναι ρυθμιστικό. Συ-
νεπώς έχουμε:
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του διαλύματος, και HF 0,101 mol 
και NaF 0,049 mol. Συνεπώς έχουμε:

cHF 
= M = 1,01 M και

0,101
0,1

cNaF 
= M = 0,49 M

0,049
0,1

cHF 
= M = 1,01 M και

0,101
0,1

cNaF 
= M = 0,49 M

0,049
0,1

Το διάλυμα Β είναι ρυθμιστικό, οπό-
τε έχουμε:

[H
3
O+] = Ka = 10-4 = 2,06  10-4 

c
οξέος

c
βάσης

1,01
0,49

[H
3
O+] = Ka = 10-4 = 2,06  10-4 

c
οξέος

c
βάσης

1,01
0,49

Παρατηρούμε ότι η ίδια ποσότητα 
HCl όταν προστίθεται σε 100 ml Η2O 
αυξάνει τη [Η3O+] κατά 100.000 φο-
ρές, ενώ όταν προστίθεται σε 100 ml 
ρυθμιστικού διαλύματος αυξάνει τη 
[Η3Ο+] μόνο κατά περίπου 3%.
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Εφαρμογή
Σε 1 L ρυθμιστικού διαλύματος Γ 
που περιέχει ΝΗ3 0,2 Μ και NΗ4Cl 
0,4 Μ προσθέτουμε 1 L διαλύματος 
HCl 0,05 Μ και παίρνουμε 2 L διαλύ-
ματος Δ. Να βρεθεί η [Η3O+] στο Γ 
και στο Δ.

Δίνονται: Kb NH3 = 2  10 -5 και 

Kw = 10 -14.

[Η3O+] = 10 -9 Μ, [Η3O+] = 1,5 10 -9 Μ

Χρησιμότητα ρυθμιστικών
Τα ρυθμιστικά διαλύματα βρίσκουν 
πολλές εφαρμογές, όπως:
1. �Στην αναλυτική χημεία για τη βαθ-

μονόμηση πεχαμέτρων, ποσοτι-
κή ανάλυση κ.λπ.
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2. �Στη βιομηχανία. Πολλές χημικές 
και βιοχημικές διεργασίες πρέπει 
να γίνονται σε καθορισμένη τιμή 
pH (βιολογικοί καθαρισμοί, επε-
ξεργασία δερμάτων, παραγωγή 
χρωμάτων, λιπασμάτων κ.λπ.). 
Αυτό διασφαλίζεται με τη χρησι-
μοποίηση ρυθμιστικών διαλυμά-
των.

3. �Στην ιατρική, βιολογία, φαρμα-
κευτική. Στον ενόργανο κόσμο τα 
περισσότερα υγρά των ζώων και 
φυτών είναι ρυθμιστικά διαλύμα-
τα, τα οποία ρυθμίζουν τις βιοχη-
μικές διεργασίες που λαμβάνουν 
χώρα. Για παράδειγμα το αίμα εί-
ναι ρυθμιστικό διάλυμα, γι’ αυτό 
και οι ενδοφλέβιες ενέσεις περιέ-
χουν ρυθμιστικό διάλυμα (βλέπε 
«γνωρίζεις ότι...» στο τέλος του 
κεφαλαίου).
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Φάσμα λευκού φωτός.

• Τα μόρια του δείκτη (ΗΔ) καθώς 
και τα ιόντα του (Δ-) απορροφούν 
ένα μέρος από την ακτινοβολία 
του ορατού φωτός, με αποτέλε-
σμα να βλέπουμε το συμπληρωμα-
τικό χρώμα της απορροφούμενης 
ακτινοβολίας.

22-0231_l_c_chemistry_bm__135-164__28b.indd   161 1/16/17   1:47:18 PM



162 / 164

Συμπληρωματικά είναι τα χρώματα 
που βρίσκονται διαμετρικά αντίθε-
τα στο παραπάνω σχήμα.
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Βάσει του ν. 3966/2011 τα διδακτικά 
βιβλία του Δημοτικού, του Γυμνασίου, 
του Λυκείου, των ΕΠΑ.Λ. και των 
ΕΠΑ.Σ. τυπώνονται από το ΙΤΥΕ - 
ΔΙΟΦΑΝΤΟΣ και διανέμονται δωρεάν 
στα Δημόσια Σχολεία. Τα βιβλία μπορεί 
να διατίθενται προς πώληση, όταν 
φέρουν στη δεξιά κάτω γωνία του 
εμπροσθόφυλλου ένδειξη «ΔIΑΤΙΘΕΤΑΙ 
ΜΕ ΤΙΜΗ ΠΩΛΗΣΗΣ». Κάθε αντίτυπο 
που διατίθεται προς πώληση και δεν 
φέρει την παραπάνω ένδειξη θεωρείται 
κλεψίτυπο και ο παραβάτης διώκεται 
σύμφωνα με τις διατάξεις του άρθρου 7 
του νόμου 1129 της 15/21 Μαρτίου 1946 
(ΦΕΚ 1946,108, Α').

Απαγορεύεται η αναπαραγωγή οποιου-
δήποτε τμήματος αυτού του βιβλί-
ου, που καλύπτεται από δικαιώματα  
(copyright), ή η χρήση του σε οποια-
δήποτε μορφή, χωρίς τη γραπτή άδεια 
του Υπουργείου Παιδείας, Έρευνας και 
Θρησκευμάτων / IΤΥΕ - ΔΙΟΦΑΝΤΟΣ.

22-0231_l_c_chemistry_bm__135-164__28b.indd   167 1/16/17   1:47:20 PM


	Blank Page
	Blank Page



