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1 ΕΙΣΑΓΩΓΗ 

  
 

Η υδατική χηµεία (aqueous chemistry) εξετάζει τη χηµική συµπεριφορά των φυσικών νερών. Τα νερά 

αυτά αποτελούν αραιά συνήθως υδατικά διαλύµατα που περιέχουν διάφορα χηµικά είδη (chemical 

species) (άτοµα, ιόντα, ρίζες, µόρια), όπως και αδιάλυτα σωµατίδια. Το νερό αποτελεί τον "παγκόσµιο 

διαλύτη" (universal solvent) στον πλανήτη µας και γι’ αυτό το απόλυτα καθαρό νερό µετά την 

παραγωγή του έχει την τάση να διαλύει αέριες, υγρές και στερεές ουσίες από το περιβάλλον του. 

 

Σχετικά καθαρό νερό παράγεται κατά την εξάτµιση µε ηλιακή θερµότητα στην επιφάνεια της γης, 

συµπυκνώνεται σε υγρή φάση και απορροφά (διαλύει) ατµοσφαιρικά συστατικά. Επαφή µε άλλες 

ουσίες στην ατµόσφαιρα είναι περιορισµένη και γι΄ αυτό το ατµοσφαιρικό νερό περιέχει µικρό αριθµό 

και ποσό διαλυµένων και αδιάλυτων ουσιών που ενσωµατώνονται στη µάζα του νερού. Μετά την 

υδατόπτωση το νερό έρχεται σε επαφή µε την επιφάνεια της γης και διεισδύει στο βάθος της. Επαφή 

µε συστατικά του εδάφους έχει σαν αποτέλεσµα την αύξηση του ποσού των διαλυµένων και 

αδιάλυτων ουσιών που ενσωµατώνονται στη µάζα του νερού. Ο υδρολογικός κύκλος ολοκληρώνεται 

µε την επιστροφή του νερού στη θάλασσα η οποία περιέχει σχετικά µεγάλο ποσοστό διαλυµένων 

χηµικών ειδών. 

 

Από περιβαλλοντικής σκοπιάς είναι απαραίτητο να γνωρίζουµε πως µεταβάλλεται η χηµική σύσταση 

των νερών της φύσης όχι µόνο για να καθορίζουµε την ποιότητα τους για κάποια χρήση αλλά και για 

να κατανοούµε πολλές φυσικές και τεχνητές διεργασίες που εµπλέκουν την υδατική φάση. Πολλά 

ποιοτικά κριτήρια (quality criteria) του νερού αφορούν διαλυµένα χηµικά είδη. Είναι λοιπόν 

απαραίτητο να εξετάσουµε τους µηχανισµούς ενσωµάτωσης των χηµικών ειδών στη µάζα του νερού. 

Πρόσθετα, µας ενδιαφέρει να υπολογίζουµε την αναµενόµενη σύσταση όταν γνωρίζουµε τις ουσίες µε 

τις οποίες έρχεται σε επαφή το νερό. 

 

Η υδατική χηµεία ξεκινά µε βασικές γνώσεις που αφορούν το καθαρό νερό, όπως οι διάφορες 

καταστάσεις του (αέριο, υγρό, στερεό) και οι ιδιότητες του. Ακόµη, εξετάζονται από χηµικής πλευράς 

διάφοροι τύποι νερών που απαντώνται στη φύση. Η έµφαση δίνεται, βέβαια, στην υγρή κατάσταση 

του νερού που αποτελεί την πλέον χρησιµοποιούµενη και συνήθη µορφή του καθώς και στα υδατικά 

διαλύµατα που προκύπτουν µετά την επαφή του νερού µε διάφορες άλλες ουσίες. 
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1.1   ∆ΟΜΗ  ΚΑΙ  Ι∆ΙΟΤΗΤΕΣ  ΤΟΥ  ΝΕΡΟΥ 

 

Το καθαρό νερό (pure water) σε πίεση µιας ατµόσφαιρας και θερµοκρασία 25°C είναι ένα διαυγές, 

άχρωµο, άοσµο και άγευστο υγρό απαραίτητο στους φυτικούς και ζωικούς οργανισµούς. Το σηµείο 

πήξης του νερού είναι 0°C, το σηµείο βρασµού 100°C και η πυκνότητα του (στους 4°C) 1,0000 Kg/l. 

 

Το νερό στην αέρια κατάσταση (ατµός) είναι µια χηµική ένωση δυο ατόµων υδρογόνου µε ένα άτοµο 

οξυγόνου, Η2Ο. Τα περισσότερα µόρια του νερού έχουν µοριακό βάρος ίσο µε 18. Παρόλα αυτά, 

επειδή το υδρογόνο και το οξυγόνο έχουν το καθένα από 3 ισότοπα, υπάρχουν 18 πιθανά µοριακά 

βάρη για το νερό. Στο µόριο του νερού και τα δυο άτοµα υδρογόνου είναι τοποθετηµένα στην ίδια 

πλευρά του ατόµου οξυγόνου. Οι δεσµοί τους µε το άτοµο οξυγόνου σχηµατίζουν γωνία 105°. 

 

Παρόλο που ο ίδιος µοριακός τύπος χρησιµοποιείται για όλες τις καταστάσεις του νερού, οι 

συµπυκνωµένες του µορφές (υγρό, πάγος) δεν αποτελούν µια απλή συνάθροιση µορίων. Τα άτοµα 

υδρογόνου είναι θετικά φορτισµένα και το άτοµο οξυγόνου είναι αρνητικά φορτισµένο. Λόγω αυτής 

της κατανοµής φορτίου το µόριο Η2Ο είναι ισχυρά διπολικό και έτσι δηµιουργούνται ισχυρές έλξεις 

µεταξύ των µορίων του νερού που είναι γνωστές σαν δεσµοί υδρογόνου (hydrogen bonds) (Σχήµα 

1.1). Έχει βρεθεί ότι αυτά τα σύνολα διπολικών µορίων του νερού, σε θερµοκρασία δωµατίου, 

µπορούν να περιέχουν 100 ή και περισσότερα µόρια Η2Ο. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Σχήµα  1.1: Παραστατική  απεικόνιση  του  υγρού  νερού 
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Οι δεσµοί υδρογόνου είναι υπεύθυνοι για πολλές από τις ασυνήθιστες ιδιότητες του νερού. Το νερό 

είναι το διυδρογονίδιο του οξυγόνου. Αν το συγκρίνουµε µε τα διυδρογονίδια άλλων στοιχείων της 

ίδιας οµάδας του περιοδικού πίνακα µε αυτή του οξυγόνου, όπως είναι το υδρόθειο, Η2S, το 

υδροσελήνιο, Η2Se, και το υδροτελούριο, Η2Τe, βρίσκουµε ότι πολλές από τις φυσικές του ιδιότητες 

παρουσιάζουν κάποιες ανωµαλίες. Σε συνήθεις συνθήκες, πίεση µιας ατµόσφαιρας και θερµοκρασία 

25°C τα βαρύτερα µόρια, όπως Η2S (ΜΒ=34), Η2Se (ΜΒ=81) και Η2Τe (ΜΒ=130), είναι όλα αέρια. 

 

Το νερό είναι υγρό το οποίο γίνεται αέριο µόνο όταν η θερµοκρασία είναι 100οC ή παραπάνω. Είναι 

αρκετά πυκνότερο από όλα τα σχετικά µε αυτό είδη και έχει τη µέγιστη πυκνότητα του σε 

θερµοκρασία 4°C. Η επιφανειακή τάση και η διηλεκτρική του σταθερά είναι αρκετά ψηλότερες απ’ 

ότι θα αναµενόταν από τις ιδιότητες των άλλων διυδρογονιδίων. Το σηµείο πήξης του είναι πιο 

χαµηλό από αυτό που θα περιµέναµε και στερεοποιείται σχηµατίζοντας πάγο, µια ουσία µε ανοικτή 

δοµή που είναι λιγότερο πυκνή από το υγρό νερό. 

 

Αυτές οι ιδιότητες και πολλές άλλες είναι αποτέλεσµα των δεσµών υδρογόνου που ενώνουν τα µόρια 

Η2O. Η τελευταία ιδιότητα, ότι δηλαδή παγώνοντας σχηµατίζει στερεό µικρότερης πυκνότητας από 

αυτό το ίδιο έχει σηµαντικές για τη ζωή προεκτάσεις. Αν ο πάγος ήταν πυκνότερος από το νερό τότε 

θα άρχιζε να σχηµατίζεται από το βάθος προς την κορυφή των υδάτινων µαζών, και όχι από την 

κορυφή προς το βάθος όπως πραγµατικά συµβαίνει σήµερα. Έτσι οι λίµνες θα πάγωναν από το 

κατώτερο σηµείο τους και πάνω και ακολούθως η ζωή στην τωρινή της µορφή δεν θα µπορούσε να 

υπάρξει γιατί τα φυσικά νερά θα πάγωναν σε όλη τους τη µάζα αν η θερµοκρασία έπεφτε κάτω από το 

σηµείο πήξης του νερού. 

 

Η πολικότητα του νερού είναι σπουδαίος παράγοντας στον καθορισµό της διηλεκτρικής του 

ικανότητας. Τα ορυκτά που βρίσκονται στον ανώτερο φλοιό της γης είναι στην πλειοψηφία τους 

ανόργανες ουσίες στις οποίες τα θετικά και αρνητικά φορτισµένα ιόντα αποτελούν ένα κρυσταλλικό 

πλέγµα ελκώµενα µεταξύ τους µε ηλεκτροστατικούς δεσµούς. 

 

Το νερό µε το διπολικό χαρακτήρα του, έχει την ικανότητα να περιβάλλει ένα θετικά φορτισµένο ιόν 

µε το αρνητικά φορτισµένο µέρος του µορίου του (ή αντίστροφα να περιβάλλει αρνητικά φορτισµένα 

ιόντα κρυστάλλων µε το θετικά φορτισµένο µέρος του µορίου του) και έτσι αποµονώνει τα ιόντα και 

εξουδετερώνει τις δυνάµεις έλξης που διατηρούν την ακεραιότητα των κρυστάλλων. Το ιόν 

περιβαλλόµενο από τα µόρια του νερού µπορεί να φύγει από το κρυσταλλικό πλέγµα και να κινηθεί 

µέσα στο διάλυµα. Έτσι γίνεται ένα ελεύθερο διαλυµένο ιόν. 

Το νερό διαλύει µερικές (µικρές ή µεγάλες) ποσότητες κάθε στερεού ή υγρού µε το οποίο έρχεται σε 

επαφή. Κατά τον υδρολογικό κύκλο, το νερό έρχεται σε επαφή µε αέρια (συµπεριλαµβανοµένων 
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αέριων ρύπων και εκπεµπόµενων σωµατιδίων από ηφαιστειακές εκρήξεις) καθώς και µε τα ορυκτά 

που βρίσκονται στον ανώτερο φλοιό της Γης. Σε µικρότερη κλίµακα το νερό κυκλοφορεί σε 

ανθρωπογενή συστήµατα (αγωγοί και σωλήνες κατασκευασµένοι από συνθετικά υλικά, οπλισµένο 

σκυρόδεµα και µέταλλα όπως σίδηρος και χαλκός). Η διαλυτική ικανότητα του νερού ασκείται σε 

αυτά τα συστήµατα δηµιουργώντας φαινόµενα όπως  η διάβρωση και η απόθεση αλάτων. 

 

 

 

1.2   ΣΥΣΤΑΣΗ  ∆ΙΑΦΟΡΩΝ  ΤΥΠΩΝ  ΝΕΡΟΥ 

 

Η γενική σύσταση των διαφόρων τύπων του νερού στην υδρόσφαιρα µπορεί να συζητηθεί σε 

συνδυασµό µε τον υδρολογικό κύκλο (Σχήµα 1.2). 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Σχήµα  1.2: Υδρολογικός  κύκλος 
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Από την συνολική µάζα του νερού στον πλανήτη, οι ωκεανοί και οι θάλασσες αποτελούν το 97,13%, 

οι πολικοί πάγοι και οι παγετώνες το 2,24%, τα υπόγεια νερά το 0,61% και οι ποταµοί, οι λίµνες και οι 

χείµαρροι µόνο το 0,02%. 

 

Το νερό των ωκεανών και θαλασσών είναι προσεγγιστικά διάλυµα 1,1Μ ανιόντων και κατιόντων. Η 

µέση σύσταση δίνεται στον Πίνακα 1.1. Τα διαλυµένα άλατα των θαλασσινών νερών (τα συνολικά 

διαλυµένα στερεά, µε προσέγγιση, είναι περίπου 34.500 mg/l) είναι αρκετά για να ανυψώσουν την 

πυκνότητα στην τιµή των 1,0243 Kg/l (20οC) που είναι σηµαντικά µεγαλύτερη από αυτή του καθαρού 

νερού. 

 

Από τους ωκεανούς και τις θάλασσες το νερό εξατµίζεται και µεταφέρεται πάνω από τη γη όπου 

µπορεί κατόπιν να εναποτεθεί σαν υδατόπτωση (βροχή, χιόνι, χαλάζι). Κατά τη διάρκεια της 

µεταφοράς του από τους ωκεανούς στις γήινες εκτάσεις, το νερό έρχεται σε επαφή µε το χαµηλότερο 

στρώµα της ατµόσφαιρας. Έτσι, το νερό τείνει να ισορροπήσει µε τα διάφορα αέρια της ατµόσφαιρας. 

Η κύρια σύσταση του κατώτερου στρώµατος της ατµόσφαιρας φαίνεται στον Πίνακα 1.2. Πρέπει να 

τονιστεί ότι η κύρια σύσταση του χαµηλότερου στρώµατος της ατµόσφαιρας είναι δυνατό να 

παρουσιάζει σηµαντικές διαφορές, ειδικά στα επίπεδα των δευτερευόντων συστατικών όπως CO2, CO, 

SO2, NOX κ.α. τα οποία παράγονται από διεργασίες καύσης και είναι συνδεδεµένα µε την 

ατµοσφαιρική ρύπανση που συνοδεύει αστικές και βιοµηχανικές περιοχές. 

 

Τα κύρια ατµοσφαιρικά συστατικά, N2  και  O2, είναι και τα δυο δυσδιάλυτα στο νερό (17,5 και 39,3 

mg/Kg, αντίστοιχα, στους 25°C) ενώ άλλα συστατικά, για παράδειγµα CO2 και SO2, είναι πολύ 

διαλυτά (1.450 και 94.100 mg/Kg, αντίστοιχα, στους 25°C). 
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Πίνακας  1.1: Κύρια  Συστατικά  του  Θαλασσινού  Νερού   
 

Συστατικό Συγκέντρωση  (mg / l ) Κύριες µορφές στις οποίες συναντάται 

Cl 19000 Cl-

Na 10500 Na+ 
SO4 2700 SO4

-2 
Mg 1350 Mg+2,  MgSO4(aq) 
Ca 400 Ca+2, CaSO4(aq) 
K 380 K+ 

HCO3 142 a HCO3
-, H2CO3(aq), CO3

-2 
Br 65 Br- 
Sr 8 Sr+2, SrSO4(aq) 

SiO2 6,4 H4SiO4(aq), H3SiO4
- 

B 4,6 H3BO3(aq), H2BO3
- 

F 1,3 F- 
N 0,5 b NO3

-, NO2
-, NH4

+ 
Li 0,17 Li+ 
Rb 0,12 Rb+ 
P 0,07 HPO4

-2, H2PO4
-, PO-3, H3PO4(aq) 

I 0,06 IO3
-, I- 

Ba 0,03 Ba+2, BaSO4(aq) 
Al 0,01 c 
Fe 0,01 Fe(OH)3 
Mo 0,01 MoO4

-2 
Zn 0,01 Zn+2, ZnSO4(aq) 
Se 0,004 SeO4

-2 
As 0,003 HAsO4

-2, H2AsO4
-, H3AsO4(aq), H3AsO3(aq) 

Cu 0,003 Cu+2, CuSO4(aq) 
Sn 0,003  
U 0,003 UO2(CO3)3

-4 
Mn 0,002 Mn+2, MnSO4(aq) 
Ni 0,002 Ni+2, NiSO4(aq) 
V 0,002 VO2(OH)3

-2 
Ti 0,001  
Co 0,0005 Co+2, CoSO4(aq) 
Cs 0,0005 Cs+ 
Sb 0,0005  
Ce 0,0004  
Ag 0,0003 AgCl2

-, AgCl3
-2 

La 0,0003  
Y 0,0003  
Cd 0,00011 Cd+2, CdSO4(aq) 
W 0,0001 WO4

-2 
Ge 0,00007 Ge(OH)4(aq), H3GeO4

- 
Cr 0,00005  
Th 0,00005  
Sc 0,00004  
Ga 0,00003  
Hg 0,00003 HgCl3

-, HgCl4
-2 

Pb 0,00003 Pb+2, PbSO4(aq) 
Bi 0,00002  
Nb 0,00001  
Au 0,000004 AuCl4

- 
Be 0,0000006  
Pa 2 X 10- 9  
Ra 1 X 10- 10 Ra+2, RaSO4(aq) 

a   To HCO3  περιλαµβάνει επιπλέον και άνθρακα που υπάρχει σε οργανικά συστατικά. 
b   Στο συνολικό  N  ακόµα περιλαµβάνεται το διαλυµένο αέριο άζωτο. 

c   Πιθανόν εµφανίζεται σαν Al(OH)4
-, AlF+2  and  AlF2

+   ( Hem, 1968 ).                                     ( Hem, 1970) 



Χαλβαδάκης  Κ. Π., ″Υδατική  Χηµεία″, Ιανουάριος 2004  
 
 

 9 
 
 

Πίνακας  1.2: Μέση  Σύσταση  της  Ατµόσφαιρας 

Αέριο % κ.ο. Μερική Πίεση  (atm) 

 
N2 78,1 0,781 
O2 20,9 0,209 
Ar 0,93 0,0093 

H2O 0,1 - 2,8 0,028 
CO2 0,03 0,0003 
Ne 1,8 X 10-3 1,8 X 10-5 
He 5,2 X 10-4 5,2 X 10-6 

CH4 1,5 X 10-4 1,5 X 10-6 
Kr 1,1 X 10-4 1,1 X 10-6 
CO (0,06 - 1) X 10-4 (0,6 - 1) X 10-6 
SO2 1 X 10-4 1 X 10-6 
N2O 5 X 10-5 5 X 10-7 
H2 5 X 10-5 5 X 10-7 
O3 (0,1 - 1,0) X 10-5 (0,1 - 1,0) X 10-7 
Xe 8,7 X 10-6 8,7 X 10-8 

NO2 (0,05 - 2) X 10-5 (0,05 - 2) X 10-8 
Rn 6 X 10-18 6 X 10-20 

Πηγή: B. A. Mirtov  ‘’Gaseous  composition  of  the  atmosphere  and  its  analysis’’  
Akad.  Nauk.  SSSR, Inst. Prikl.  Geofiz  Moskva  (traslated  by  the  Israel  Program  
for  Scientific  Translations, published  in  Washington, U.S.  Dept. Of  Commerce, 
Office  of  Technical  Services, 1961, 209 pp.).          (Snoeyink  and  Jenkins,  1980) 

 

 

Η σύσταση των υδατοπτώσεων είναι ποικίλη και επηρεάζεται αρκετά από τα ατµοσφαιρικά 

συστατικά. Κοντά στους ωκεανούς οι υδατοπτώσεις περιέχουν περισσότερα ιόντα, όπως  SO4
-2, Cl-, 

Na+ και Mg+2 από όταν πέφτουν πάνω σε µεγάλες εκτάσεις γης. Υδατοπτώσεις που δηµιουργούνται σε 

ατµόσφαιρα που περιέχει υψηλές συγκεντρώσεις σε SO2, το οποίο προέρχεται από διεργασίες καύσης, 

είναι πολύ όξινα. Έτσι, στον Πίνακα 1.3 φαίνεται ότι το νερό της βροχής είναι πραγµατικά ένα αρκετά 

αραιό διάλυµα διαλυµένων αλάτων, δείχνοντας έτσι την αξιοσηµείωτη αποδοτικότητα της απόσταξης, 

τα αποτελέσµατα της οποίας είναι η παραγωγή πόσιµου νερού από το νερό της θάλασσας. 

 

Εδώ πρέπει να σηµειωθεί ότι το pH του µη ρυπασµένου νερού της βροχής (5,5 ως 6,5) είναι 

σηµαντικά χαµηλότερο από το pH του θαλασσινού νερού από το οποίο προέρχεται. Αυτό δείχνει την 

ισορροπία που υπάρχει µεταξύ θαλασσινού νερού και ατµοσφαιρικού CO2. Το νερό της βροχής έχει 

µικρή ρυθµιστική ικανότητα έτσι ώστε δεν µπορεί να διατηρήσει το ουδέτερο pH του µε την 

παρουσία έστω και αυτών των µικρών ποσοτήτων των διαλυµένων όξινων αερίων. 
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   Πίνακας  1.3: Σύσταση  Βροχής  και  Χιονιού  (mg / l)        

Συστατικό 1 2 3 4 5 

 
SiO2 0,0  1,2 0,3  
Al  (III) 0,01     
Ca2+ 0,0 0,65 1,2 0,8 3,3 
Mg2+ 0,2 0,14 0,7 1,2 0,36 
Na+ 0,6 0,56 0,0 9,4 0,97 
K+ 0,6 0,11 0,0 0,0 0,23 
NH4

+ 0,0    0,42 
HCO3

- 3  7 4 0,0 
SO4

2- 1,6 2,18 0,7 7,6 6,1 
Cl- 0,2 0,57 0,8 17 2,0 
NO2

- 0,02  0,0 0,02  
NO3

- 0,1 0,62 0,2 0,0 2,2 
Total  dissolved  4,8  8,2 38  
PH 5,6  6,4 5,5 4,4 

1.  Snow, Spooner  Summit, U.S. Highway  50, Nevada  (east  of  Lake  Tahoe)  altitude  7100  ft,  
Nov.  20, 1958.  J. H.  Feth,  S. M.  Rogers, and  C. E.  Roberson, Chemical  composition  of  Snow  
in  the  Northern  Sierra  Nevada  and  Other  Areas, U.S.  Geological  Survey  Water  Supply  Paper  
1535J, 1964, 39 pp. 
2.  Average  composition  of  rain  from  August  1962  to  July  1963  at  27  points  in  North  
Carolina  and  Virginia.  A. W.  Gambell  and  D. W.  Fisher, Chemical  Composition  of  Rainfall, 
Eastern  N.  Carolina  and  Southeastern  Virginia:  U.S.  Geological  Survey  Water  Supply  Paper  
1535K, 1964, 41 pp. 
3-4.  Rain  Menlo  Park, Calif., 7:00 P.M.  Jan. 9  to  8:00 A.M.  Jan. 10, 1958.  Whitehead, and  J. H.  
Feth, Chemical  Composition  of  Rain, Dry  Fallout, and  Bulk  Precipitation  at  Menlo  Park.  Calif., 
1957-1959.  I.  Geophvs.  Res., 69:3319-3333(1964). 
5. Station 526U, Belgium, European Atmospheric Chemistry Network Average of 180 samples. L. 
Cranat, on the Relation Between pH and the Chemical Composition in Atmospheric Precipitation, 
Tellus, 24, 550-556 (1972). 
                                                                                                             (Snoeyink  and  Jenkins,  1980) 

 

Κατά τη βροχόπτωση, το νερό πέφτει πάνω στο έδαφος και έρχεται σε επαφή µε πετρώµατα, ιλύς, 

χώµα και ζωικούς και φυτικούς οργανισµούς που υπάρχουν στο έδαφος. Κατά την επαφή αυτή 

γίνονται διάφορες χηµικές αντιδράσεις οι οποίες µεταβάλλουν ακόµα περισσότερο τη σύσταση του 

νερού. Όλες αυτές οι αντιδράσεις µπορούν να ειδωθούν σαν µια γιγαντιαία εξουδετέρωση οξέος-

βάσης στην οποία τα οξέα του βροχόνερου (CO2, SO2 και NOX) εξουδετερώνουν τις βάσεις του 

εδάφους. Από τη στιγµή που η σύσταση του εδάφους και ο βαθµός της βιολογικής δραστηριότητας 

(συµπεριλαµβανοµένης και της ανθρώπινης δραστηριότητας) διαφέρει από τον έναν τόπο στον άλλο, 

αναµένουµε µια ποικιλία διαφορετικών συστατικών νερού σαν αποτέλεσµα αυτών των αντιδράσεων. 

Ο χρόνος και η έκταση επαφής µεταξύ νερού και εδάφους επηρεάζει επίσης τη σύσταση του 

διαλύµατος.   
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Η σύσταση του νερού µετά την επαφή του µε το έδαφος εξαρτάται από τη σύσταση των εδαφών. 

Γενικά,  η γη αποτελείται  από έναν πυρήνα (core) πλούσιο σε σίδηρο και νικέλιο πάχους 3.740 Km 

που περιβάλλεται από τον µανδύα (mantle) µε υψηλή περιεκτικότητα σε πυριτικά άλατα µαγνησίου 

και σιδήρου και ένα εξωτερικό στρώµα, το φλοιό (crust) µέσου πάχους 30 Km που αποτελείται κύρια 

από ορυκτά πυριτικών αλάτων. Αυτό το λεπτό εξωτερικό στρώµα της γης, όπου δεν καλύπτεται από 

θάλασσες και ωκεανούς, είναι το µοναδικό τµήµα του φλοιού της γης που επιδρά στον καθορισµό της 

σύστασης των φυσικών επιφανειακών και υπόγειων νερών. Η επίδραση αυτή δεν επεκτείνεται 

περισσότερο από µερικά χιλιόµετρα από την επιφάνεια του εδάφους. 

 

Ο Πίνακας 1.4 παρουσιάζει τιµές για τη µέση σύσταση ορισµένων πετρωµάτων. Πρέπει να τονιστεί 

ότι η µεγάλη ποικιλία πετρωµάτων δεν είναι δυνατόν να παρουσιαστεί µε µια σειρά τιµών όπως αυτές 

του πίνακα, και για το λόγο αυτό τέτοιες τιµές πρέπει να αντιµετωπίζονται µε επιφύλαξη. Σε γενικές 

γραµµές, ο φλοιός της γης σε βάθος µέχρι 16 Km αποτελείται κατά 95% από ηφαιστιογενή 

πετρώµατα. Για την εξέταση των φυσικών νερών τα πετρώµατα αυτά δεν παίζουν σηµαντικό ρόλο 

αφού τα περισσότερα ανακτήσιµα υπόγεια νερά βρίσκονται σε βάθη το πολύ 2 Km από την επιφάνεια. 

Σε αυτό το πολύ λεπτό στρώµα τα κύρια πετρώµατα είναι ιζηµατογενούς φύσης. Πρόσθετα, τα 

ηφαιστιογενή πετρώµατα θεωρούνται πτωχοί υδροφορείς και δεν αποτελούν αξιόλογες επιφάνειες 

επαφής µε τα νερά, ενώ η παρουσία τους στην επιφάνεια του εδάφους είναι περιορισµένη. Για τους 

λόγους αυτούς, τα ιζηµατογενή πετρώµατα και το χώµα του εδάφους θεωρούνται σαν οι κύριοι 

παράγοντες καθορισµού της χηµικής σύστασης των νερών µε τα οποία έρχονται σε επαφή. 

 

Επιφανειακά νερά που δηµιουργούνται σε γρανιτικά πετρώµατα περιέχουν πολύ µικρές ποσότητες 

διαλυµένων ορυκτών, προσεγγιστικά όχι περισσότερα από 30 mg/l. Ένας δεύτερος τύπος 

επιφανειακών νερών προέρχονται από εδάφη διαφορετικά από τα προηγούµενα που περιείχαν 

γρανίτη. Τα νερά αυτά χαρακτηρίζονται από µέτρια σκληρότητα (ασβέστιο και µαγνήσιο), 

αλκαλικότητα (HCO3
-) και ολική περιεκτικότητα σε ανόργανα συστατικά. Αυτός ο τύπος του νερού 

χρησιµοποιείται ευρύτατα σαν πόσιµο νερό για την ύδρευση των πόλεων. 
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Πίνακας  1.4: Μέση  Σύσταση  Ορισµένων  Πετρωµάτων  (ppm)    
  Ιζηµατογενή πετρώµατα 

Στοιχείο Ηφαιστιογενή 
πετρώµατα 

Ψαµµιτικά Σχιστολιθικά Ασβεστολιθικά 

Si 285 000 359 000 260 000 34 
Al 79 500 32 100 80 100 8 970 
Fe 42 200 18 600 38 800 8 190 
Ca 36 200 22 400 22 500 272 000 
Na 28 100 3 870 4 850 393 
K 25 700 13 200 24 900 2 390 

Mg 17 600 8 100 16 400 45 300 
Ti 4 830 1 950 4 440 377 
P 1 100 539 733 281 

Mn 937 392 575 842 
F 715 220 560 112 

Ba 595 193 250 30 
S 410 945 1 850 4 550 
Sr 368 28 290 617 
C 320 13 800 15 300 113 500 
Cl 305 15 170 305 
Cr 198 120 423 7,1 
Rb 166 197 243 46 
Zr 160 204 142 18 
V 149 20 101 13 
Ce 130 55 45 11 
Cu 97 15 45 4,4 
Ni 94 2,6 29 13 
Zn 80 16 130 16 
Nd 56 24 18 8 
La 48 19 28 9,4 
N 46 --- 600 --- 
Y 41 16 20 15 
Li 32 15 46 5,2 
Co 23 0,33 8,1 0,12 
Nb 20 0,096 20 0,44 
Ga 18 5,9 23 2,7 
Pr 17 7 5,5 1,3 
Pb 16 14 80 16 
Sm 16 6,6 5 1,1 
Sc 15 0,73 10 0,68 
Th 11 3,9 13 0,2 
Gd 9,9 4,4 4,1 0,77 
Dy 9,8 3,1 4,2 0,53 
B 7,5 90 194 16 

Yb 4,8 1,6 1,6 0,2 
Cs 4,3 2,2 6,2 0,77 
Hf 3,9 3 3,1 0,23 
Be 3,6 0,26 2,1 0,18 
Er 3,6 0,88 1,8 0,45 
U 2,8 1 4,5 2,2 
Sn 2,5 0,12 4,1 0,17 
Ho 2,4 1,1 0,82 0,18 
Br 2,4 1 4,3 6,6 
Eu 2,3 0,94 1,1 0,19 
Ta 2,0 0,1 3,5 0,1 
Tb 1,8 0,74 0,54 0,14 
As 1,8 1 9 1,8 
W 1,4 1,6 1,9 0,56 
Ge 1,4 0,88 1,3 0,036 
Mo 1,2 0,5 4,2 0,75 
Lu 1,1 0,3 0,28 0,11 
Tl 1,1 1,5 1,6 0,065 
Tm 0,94 0,3 0,29 0,075 
Sb 0,51 0,014 0,81 0,2 
I 0,45 4,4 3,8 1,6 

Hg 0,33 0,057 0,27 0,046 
Cd 0,19 0,02 0,18 0,048 
In 0,19 0,13 0,22 0,068 
Ag 0,15 0,12 0,27 0,19 
Se 0,050 0,52 0,6 0,32 
Au 0,0036 0,0046 0,0034 0,0018 

                                                                                                                        (Hem, 1970)
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Τα υπόγεια νερά έχουν γενικά µεγαλύτερες συγκεντρώσεις σε διαλυµένα ανόργανα συστατικά από ότι 

τα επιφανειακά νερά (Πίνακας 1.5). Αυτό συµβαίνει εξαιτίας της εκτενούς επαφής µεταξύ νερών µε 

ψηλή περιεκτικότητα σε CO2, πετρωµάτων και χώµατος στο έδαφος και στη χρονική διάρκεια επαφής 

που απαιτούνται για τη διάλυση συστατικών από το νερό. Επίσης, το CO2 µπορεί να προστεθεί στο 

νερό από τις δραστηριότητες των µικροοργανισµών του εδάφους. Τα υπόγεια νερά απαιτούν συνήθως 

επεξεργασία για να γίνουν λιγότερο σκληρά και ακολούθως κατάλληλα για οικιακή και βιοµηχανική 

χρήση. 

 

 

Πίνακας  1.5: Τυπική  Σύσταση  Επιφανειακών  και  Υπόγειων  Νερών    

Constituent, mg / liter A B C 

 
SiO2 9,5 1,2 10 

Fe  (III) 0,07 0,02 0,09 
Ca2+ 4,0 36 92 
Mg2+ 1,1 8,1 34 
Na+ 2,6 6,5 8,2 
K+ 0,6 1,2 1,4 

HCO3
- 18,3 119 339 

SO4
2- 1,6 22 84 

Cl- 2,0 13 9,6 
NO3

- 0,41 0,1 13 
Total  dissolved  solids 34 165 434 

Total  hardness  as  CaCO3 14,6 123 369 
A.  Pardee  Reservoir, East  Bay  Municipal  Utility  District,    Oakland, 
Calif. Average  data  for  1976 
B.  Niagara  River, Niagara  Falls, N.Y. 
C.  Well  Water, Dayton, Ohio. 

                                                                 (Snoeyink  and  Jenkins, 1980) 

 

 

Σε έναν πλανήτη ακατοίκητο από ζώντες οργανισµούς τα φυσικά νερά που σχηµατίζονται µε τις 

αλληλεπιδράσεις νερού - αέρα - εδάφους θα επέστρεφαν στις θάλασσες και στους ωκεανούς 

µεταφέροντας τα διάφορα διαλυµένα συστατικά τους και αιωρούµενα σωµατίδια αργιλίου και άµµου. 

Για την ώρα ας υποθέσουµε ότι έχουµε έναν αποστειρωµένο πλανήτη. Στην επιφάνεια του εδάφους τα 

οξέα της ατµόσφαιρας "ενώνονται" µε βάσεις των πετρωµάτων για να παράγουν νερό που περιέχει 

διαλυµένα ανόργανα συστατικά. Η διάλυση ορυκτών συστατικών των πετρωµάτων του εδάφους 

προκαλεί την αποσάθρωση τους και τον τελικό σχηµατισµό αργιλικών ορυκτών. Κατιόντα όπως τα 

K+, Na+, Ca+2 και Mg+2 αφαιρούνται από τα πετρώµατα του εδάφους µαζί µε άµµο (SiO2) αφήνοντας 

πίσω αργιλικά ορυκτά όπως καολινίτη, ιλλίτη ή µοντµοριλλονίτη που είναι πλούσια σε πυρίτιο από 
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ότι το "µητρικό"  έδαφος. Τα σωµατίδια των αργιλικών ορυκτών µαζί µε τα διαλυµένα άλατα 

µεταφέρονται µε ποτάµια καταλήγοντας τελικά στις θάλασσες και τους ωκεανούς. 

Έχει προταθεί ότι µέσα στους ωκεανούς γίνεται το αντίστροφο της αντίδρασης που αποσαθρώνει τα 

πετρώµατα του εδάφους. Κατιόντα, δισανθρακικά ιόντα, διαλυµένο πυρίτιο και αργιλικά ορυκτά 

αντιδρούν για να δηµιουργήσουν νέα πετρώµατα στον πυθµένα των θαλασσών και των ωκεανών. Αν 

και υπάρχουν διαφωνίες για αυτή τη θεωρία, πιστεύεται ότι η σταθερότητα των SiO2, K+ και HCO3
- 

στους ωκεανούς αποδίδεται σε αυτήν την αντίδραση. Λέγεται ότι αυτή η αντίδραση ρυθµίζει το pH 

των ωκεανών περίπου στο 8,0. Η αντίδραση επίσης βοηθά για να ρυθµιστεί το CO2 που περιέχεται 

στην ατµόσφαιρα. Το σχήµα 1.3 παρουσιάζει το παγκόσµιο αυτό χηµικό σύστηµα σαν µια σειρά 

χηµικο-µηχανικών διεργασιών. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

                                                                         (Snoeyink  and  Jenkins, 1980) 

Σχήµα  1.3: Χηµικοµηχανική  Προσοµοίωση  του  Γεωχηµικού  Κύκλου   
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Η αλληλένδετη φύση αυτών των αντιδράσεων σε µια µεγάλη κλίµακα έχει σηµαντικές συνέπειες για 

τη σύσταση των φυσικών νερών. Για παράδειγµα οι συγκεντρώσεις κύριων διαλυµένων συστατικών 

(Ca+2, Mg+2, Na+, Cl-, SO4
-2, HCO3

-, SiO2(aq)) στα επιφανειακά νερά κυµαίνεται σε µια σχετικά µικρή 

περιοχή τιµών λόγω της ρυθµιστικής δράσης αυτών των αντιδράσεων (Σχήµα 1.4). Για τον ίδιο λόγο η 

σύσταση των ωκεανών είναι τελείως σταθερή για τα περισσότερα από τα παραπάνω αναφερόµενα 

διαλυµένα συστατικά. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

                                                                              ( Snoeyink  and  Jenkins, 1980) 

Σχήµα  1.4: Αθροιστική  Κατανοµή  Συστατικών  σε  Επιφανειακά  Νερά   

 

 

 

Τώρα ας κατοικήσουµε τον πλανήτη µε ζώα και φυτά. Οι δραστηριότητες τους είναι σπουδαίες   στη 

µεταβολή της σύστασης των φυσικών νερών σε όλα τα στάδια του υδρολογικού κύκλου. Έχουµε είδη 

δει ότι οι ανθρωπογενείς βιοµηχανικές δραστηριότητες αυξάνουν την οξύτητα της ατµόσφαιρας και 

του νερού που έρχεται σε επαφή µαζί της κατά τις υδατοπτώσεις. Αυτή η αυξανόµενη δραστηριότητα 

µπορεί να διαλύσει περισσότερα συστατικά στη βροχή από ότι θα ήταν δυνατό αν ο αέρας δεν ήταν 

ρυπασµένος. Αυτό έχει σαν αποτέλεσµα τη µείωση της τιµής του pH και την αύξηση των ανόργανων 

συστατικών που περιέχονταν σε λίµνες µε µικρή ρυθµιστική ικανότητα, όπως στις Σκανδιναβικές 

χώρες (ρυπασµένος αέρας από τη βιοµηχανική ζώνη της νότιας Ευρώπης που ταξίδευσε µέσω των 

ρευµάτων στην Σκανδιναβία) και της Νέας Αγγλίας και του ανατολικού Καναδά (ρυπασµένος αέρας 

από τις βιοµηχανικές περιοχές των ΗΠΑ που ταξίδευσε µέσω των ρευµάτων στην Νέα Αγγλία και τον 

ανατολικό Καναδά). 
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Οι ανθρώπινες δραστηριότητες επηρεάζουν την ποιότητα του νερού µε µια ποικιλία τρόπων 

συµπεριλαµβανοµένου της εκβολής των αστικών, βιοµηχανικών και αγροτικών αποβλήτων στα 

επιφανειακά και υπόγεια νερά. Τυπικά µία συνηθισµένη αστική χρήση του νερού θα συνεισφέρει 

περίπου 300 mg/l ολικών διαλυµένων ανόργανων συστατικών στο νερό αυτό. Ο Πίνακας 1.6 δείχνει 

ότι οι αυξήσεις στα  Cl-, Na+, NH4
+ και NO3

- είναι δυσανάλογα µεγαλύτερες από τις αυξήσεις των 

Ca+2, Mg+2 και SO4
-2. Η αύξηση αυτών των διαλυµένων αλάτων µετά από αστική χρήση του νερού 

επηρεάζει σηµαντικά το βαθµό αναβάθµισης και ανακύκλωσης για νέα χρήση των υδατικών 

αποβλήτων (λυµάτων). 

 

 

Πίνακας  1.6: Προστιθέµενη  Ποσότητα  Συστατικών  στο  Νερό  µετά  από  Αστική  Χρήση   

(mg / l) 

 Added Increment  (mg / liter) 

Constituent Average Minimum Maximum 

 

Cations 

   

Na+ 66 8 101 
K+ 10 7 15 
NH4

+ 15 0 36 
Ca2+ 18 1 50 
Mg2+ 6 Trace 15 
 

Anions 

   

Cl- 74 6 200 
NO3

- 10 -4,7 25,9 
NO2

- 1 0,1 2 
HCO3

- 100 -44 265 
SO4

2- 28 12 57 
PO4

3-  (total) 24 7 50 
PO4

3-  (ortho) 25 7,5 40 
 

Others 

   

SiO2 15 9 22 
Hardness  (as  CaCO3) 79 6 261 
Alkalinity  (as  81 -36 217 
Total  solids 320 128 541 
pH  (in  pH  units) -0,6 -1,7 0 

Source: J. H.  Neal, ''Advanced Waste Treatment by Distillation'', AWTR-7, 
U.S. Public Health Service Report 999-WP-9, 1964. 
                                                                                       (Snoeyink  and  Jenkins, 1980) 
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Σηµαντική συµβολή σε διαλυµένα άλατα έχουν οι αρδευτικές καλλιέργειες. Οι ποσότητες και οι 

συγκεντρώσεις των διαλυµένων συστατικών είναι διαφορετικές από  ότι θα αναµενόταν µε τη διάλυση 

των πετρωµάτων. Ένα εξαιρετικό παράδειγµα της εντυπωσιακής επιρροής που υφίσταται το νερό που 

επιστρέφει από αρδευτικές καλλιέργειες, πάνω στην ποιότητα του, φαίνεται στον Πίνακα 1.7, που 

δείχνει την ποιότητα του νερού του ποταµού Colorado όπως αυτό εξελίχθηκε από τις πηγές του 

ποταµού στο δυτικό Colorado µέχρι τις εκβολές του µέσω των πολιτειών Utah και Arizona. Η υψηλή 

αλατότητα (TDS = ολικά διαλυµένα στερεά) έχει οδηγήσει σε διαπολιτειακές και διεθνείς διαµάχες 

(µεταξύ Μεξικού και ΗΠΑ), αφού τα φορτία αλάτων που παράγονται από αρδεύσεις στις καλλιέργειες 

και φυσικές απορροές κάνουν το νερό ακατάλληλο για πολλές χρήσεις στις περιοχές που βρίσκονται 

κοντά στις εκβολές του ποταµού. 

 

 

Πίνακας  1.7: Σύσταση  Νερού  του  Ποταµού  Colorado  (mg / l)    

 

Station Location 
Average 

Flow, 
cfs 

 

Ca2+

 

Mg2+

 

Na+ 

 

K+ 

 

HCO3
-

 

SO4
2- 

 

Cl- 

 

TDS 

 

Boron 

Hot Sulfu  Springs,Col. 244 16 3,1 5,9 1,6 72 6 1,3 91 0
Near  Dorsero,  Col. 2399 48 9,8 40 2,2 120 77 54 334 0 
Near  Camero,  Col. 4138 56 12 62 3,4 142 93 84 400 0,04 
Near  Asco,  Utah 7639 70 25 79 3,6 178 281 11 660 0,08 
Hite,  Utah 14167 73 26 79 3,5 182 230 53 658 0,12 
Lees  Ferry,  Ariz. 17550 76 25 74 4 184 235 48 580 0,11 
Source :  Data  largely  from  W.  V.  Iorns,  C.  H.  Hembree,  and  G.  L.  Oakland,  ‘’Water  
Resources  of  the  Upper  Colorado  River  Basin’’  U.S.  Geological  Survey  Professional  Paper  
441,  Washington,  D.C., 1965. 

(Snoeyink  and  Jenkins, 1980) 

 

 

Υδατικά απόβλητα από βιοµηχανίες, αστικές περιοχές και γεωργο -κτηνοτροφικές εγκαταστάσεις 

περιέχουν ποικιλία οργανικών ενώσεων (Πίνακες 1.8 και 1.9). Τυπικά αστικά λύµατα περιέχουν 

περίπου 100-300 mg/l οργανικού άνθρακα, 10-30 mg/l οργανικό άζωτο και 1-2 mg/l φωσφόρου 

ενωµένο σε οργανικές ενώσεις. Συγκριτικά, στα φυσικά επιφανειακά νερά οι συγκεντρώσεις 

οργανικού άνθρακα, αζώτου και φωσφόρου είναι περίπου 1-5, <1 και <0,5 mg/l αντίστοιχα. Οι 

επιπτώσεις που έχουν αυτές οι οργανικές ουσίες των λυµάτων στην ποιότητα των φυσικών νερών 

ποικίλει. Βιοαποδοµήσιµες οργανικές ενώσεις µπορούν να αποµακρυνθούν σε µονάδες επεξεργασίας 

λυµάτων ή να αποδοµηθούν από την υπάρχουσα στα φυσικά νερά χλωρίδα και πανίδα.  
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Πίνακας  1.8: Σύσταση  Αστικών  Λυµάτων    

Constituent Miligrams  as   
Carbon  per  Liter 

Fatty  acids 71,0
Fatty  acid  esters 28,2
Proteins 31,0
Amino  acids 5,0
Carbohydrates 55,0
Soluble  acids 21,0
Amides 1,5
Anionic  surface-active  agents 14,0
Creatinine 3,5
Amino  sugars 1,8
Muramic  acids 0,2
Total  identified 232
Total  organic  carbon 311
Proportion  identified 75 %

Source :  H. A.  Painter, M.  Viney, and  A.  Bywaters, ‘’Composition  
of  Sewage  and  Sewage  Effluents’’  J. Inst.  Sewage  Purif., 4:302  
(1961).  Copyright    Institute  of  Water  Pollution  Control, 
reprinted  by  permition.                   
                                                   (Snoeyink  and  Jenkins, 1980) 

 

 

Πίνακας  1.9: Οργανικές  Ενώσεις  Βιοµηχανικής  Προέλευσης  σε  Φυσικά  Νερά 

acetophenone isopropylbenzene
a-camphanone o-methoxy  phenol
dicyclopentadiene nitrobenzene
1,2-dimethoxybenzene toluene
2,3-dimethylnaphthalene o-cresol
2,3-dimethyloctane phenyl  cyclohexane 
n-dodecane 1,3,5-trichlorophenol 
4-ethyl  pyridine vinyl  benzene
ethylbenzene xylene

Source :  ‘’Industrial  Pollution  of  the  Lower  Mississippi  River  In  
Louisiana’’, Report  of  the  U.S.  Environmental  Protection  Agency, 
Region  VI, Dallas, Tex., April  1972. 
                                                      (Snoeyink  and  Jenkins, 1980) 

 

 

Στην τελευταία περίπτωση, η αραίωση των λυµάτων µε τα φυσικά νερά παίζει σηµαντικό ρόλο γιατί 

οι συγκεντρώσεις των βιοαποδοµήσιµων οργανικών ουσιών στα µη αραιωµένα απαιτούν πολύ 

περισσότερο οξυγόνο για την αερόβια αποδόµιση τους από αυτό που υπάρχει σε κορεσµένα µε 

οξυγόνο φυσικά νερά που βρίσκονται σε επαφή µε την ατµόσφαιρα. Αν δεν επιτευχθεί επαρκής 

αραίωση, η αποδόµιση αυτής της οργανικής ύλης µπορεί να καταναλώσει όλο το υπάρχον διαλυµένο 

οξυγόνο και να δηµιουργήσει αναερόβιες συνθήκες στα φυσικά νερά. Οι µεταβολές αυτού του είδους 

έχουν σηµαντικές συνέπειες για τη χηµική συµπεριφορά πολλών χηµικών ειδών όπως θα δούµε. 
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Η παρουσία µη βιοαποδοµίσιµων οργανικών ενώσεων στα λύµατα έχει επιπτώσεις στα φυσικά νερά 

που εξαρτώνται από τη φύση της οργανικής ένωσης. Για παράδειγµα τα προϊόντα µικροβιακής 

αποδόµισης (χουµικές ουσίες) µπορούν να προσδώσουν στα φυσικά νερά ένα καφέ χρώµα και να 

επηρεάσουν τη συµπεριφορά των µεταλλοκατιόντων. Τοξικά χηµικά είδη (οργανικά και ανόργανα) 

µπορούν να µεταβάλλουν ή να εµποδίσουν βιολογικές διεργασίες που λαµβάνουν χώρα στα φυσικά 

νερά. Οργανικές ουσίες βιοµηχανικής προέλευσης µπορούν να προκαλέσουν δυσάρεστες οσµές και 

γεύση ή, ακόµα, να έχουν ανεπιθύµητα αποτελέσµατα από πλευράς υγείας αν δεν αποµακρυνθούν 

κατά την επεξεργασία πόσιµου νερού. Οργανικά χηµικά είδη διαφόρων τύπων είναι δυνατόν να 

αντιδράσουν µε τα χηµικά που χρησιµοποιούνται στην επεξεργασία νερού και να παραχθούν νέα 

οργανικά χηµικά είδη µε δυσµενείς επιπτώσεις. 

 

Τα φυσικά νερά από µόνα τους δεν είναι ποτέ ελεύθερα ζώντων οργανισµών. Ακόµα και το νερό που 

έχει απολυµανθεί για χρήση σαν πόσιµο περιέχει µικροοργανισµούς. Η σπουδαιότητα των 

οργανισµών στα φυσικά νερά σχετίζεται µε τους χηµικούς µετασχηµατισµούς που οι οργανισµοί αυτοί 

καταλύουν. Μπορούµε να διαχωρίσουµε αυτές τις διεργασίες των οργανισµών σε δυο τύπους: αυτές 

που παρέχουν χρησιµοποιήσιµη ενέργεια στον οργανισµό (καταβολισµό) και αυτές στις οποίες ο 

οργανισµός καταναλώνει ενέργεια (αναβολισµός). Επειδή οι µεµονωµένες αναβολικές και 

καταβολικές αντιδράσεις που επιτελούν οι µικροοργανισµοί είναι πάρα πολλές για να τις εξετάσουµε 

ξεχωριστά, θα δώσουµε µερικά παραδείγµατα για να επιδείξουµε πως επηρεάζουν την ποιότητα των 

φυσικών νερών. 

 

Η φωτοσύνθεση είναι η αντίδραση κατά την οποία οργανισµοί χρησιµοποιούν ηλιακή ενέργεια για να 

επιτελέσουν µια αντίδραση οξειδοαναγωγής κατά την οποία το διοξείδιο του άνθρακα ανάγεται σε 

οργανική ύλη µε το νερό και παράγεται οξυγόνο. Η αντίδραση αυτή είναι θεµελιώδους σηµασία στα 

φυσικά νερά γιατί επιβάλλει την προσοµοίωση των υδατικών συστηµάτων σαν ανοικτά συστήµατα. Η 

φωτοσύνθεση χρησιµοποιεί µια εξωτερική (δηλαδή µη χηµική) πηγή ενέργειας για να κινήσει µια 

αντίδραση που ενεργειακά είναι αδύνατη σε κλειστό σύστηµα. Η ύπαρξη του φαινοµένου της 

φωτοσύνθεσης στα φυσικά συστήµατα σηµαίνει ότι δεν µπορούµε να θεωρήσουµε ότι τα συστήµατα 

αυτά βρίσκονται σε ισορροπία. Πρέπει να βρούµε τη σταθερή κατάσταση που προκύπτει από το 

συνδυασµό της φωτοσυνθετικής αντίδρασης µη ισορροπίας και των αντιδράσεων χηµικής ισορροπίας. 

Η φωτοσύνθεση είναι τελικά η διεργασία στην οποία οφείλεται η ύπαρξη οργανικής ύλης στη γη και 

τα φυσικά νερά της. Όπως σε πολλές άλλες βιολογικές αντιδράσεις, η φωτοσύνθεση επηρεάζει την 

ποιότητα των φυσικών νερών. Επειδή οι φωτοσυνθετικοί οργανισµοί καταναλώνουν ανόργανο 

άνθρακα (CO2, HCO3
- και CO3

-2) από το υδατικό διάλυµα, µειώνουν την αλκαλικότητα και αυξάνουν 

το pH των νερών µέσα στα οποία διαβιώνουν. Ουσίες των οποίων η διαλυτότητα είναι αντιστρόφως 

ανάλογη του pH (π.χ. Mg(OH)2(s) και CaCO3(s)) µπορεί να καθιζάνουν σε ένα φυσικό νερό µε έντονη 
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φωτοσυνθετική δραστηριότητα. Η φωτοσύνθεση παράγει οξυγόνο και, γι’ αυτό, αναµένουµε αερόβιες 

συνθήκες σε νερά που περιέχουν ενεργούς φωτοσυνθετικούς οργανισµούς. 

 

Άλλες ενεργο-παραγωγές αντιδράσεις των οργανισµών εµπλέκουν την αναγωγή του οξυγόνου σε 

νερό, την αναγωγή νιτρικών σε αµµωνία και αέριο άζωτο, την αναγωγή των θειικών σε θειούχα και 

την αναγωγή του διοξειδίου του άνθρακα σε µεθάνιο. Όλες αυτές οι αντιδράσεις έχουν σηµαντικές 

επιπτώσεις στην ποιότητα των φυσικών νερών ιδιαίτερα αν ληφθεί υπόψη ότι τα επηρεαζόµενα 

χηµικά είδη εµπλέκονται, πρόσθετα, σε πολλές άλλες χηµικές αντιδράσεις. Για παράδειγµα, τα 

θειούχα ιόντα σχηµατίζουν καθιζάνοντα στερεά µε πολλά βαρέα µέταλλα. Η µικροβιακή αναγωγή 

θειικών σε θειούχα µπορεί να συνοδεύεται από τη µείωση της συγκέντρωσης διαλυµένων 

µεταλλοϊόντων σε κάποιο φυσικό νερό. 

 

Οι αναβολικές διεργασίες των υδατικών οργανισµών επηρεάζουν και αυτές την ποιότητα των 

φυσικών νερών. Φωτοσυνθετικοί µικροοργανισµοί ανακτούν ανόργανο άνθρακα από το υδατικό 

διάλυµα για να συνθέσουν οργανικές ενώσεις που χρειάζονται. Μη φωτοσυνθετικοί οργανισµοί 

συνθέτουν την κυτταρική τους µάζα από οργανικές ενώσεις µετατρέποντας έτσι τις συγκεντρώσεις 

των οργανικών ενώσεων στα νερά. Αφού η δηµιουργία κυτταρόµαζας απαιτεί τη χρησιµοποίηση 

στοιχείων, όπως το άζωτο, το φωσφόρο και το κάλιο, εκτός του άνθρακα, υδρογόνου και οξυγόνου, η 

ανάπτυξη οργανισµών στα φυσικά νερά θα επηρεάσει τις συγκεντρώσεις όλων αυτών των θρεπτικών 

στοιχείων. 

 

Η ανάπτυξη µικροφυκών (algae) σε ένα παραγωγικό φυσικό νερό µπορεί να έχει σαν αποτέλεσµα τη 

σχεδόν πλήρη µείωση των συγκεντρώσεων αζώτου και φωσφόρου. Πράγµατι, το ποσό και ο ρυθµός 

ανάπτυξης των υδατικών φωτοσυνθετικών οργανισµών ελέγχεται από τις συγκεντρώσεις θρεπτικών 

χηµικών ειδών του αζώτου (NH4
+, NO3

-) και του φωσφόρου (PO4
-3). 

 

Συµπερασµατικά, οι χηµικές αντιδράσεις µεταξύ του νερού και των συστατικών της ατµόσφαιρας και 

του εδάφους έχουν σαν αποτέλεσµα τον σχηµατισµό αραιών υδατικών διαλυµάτων που καλούµε 

επιφανειακά και υπόγεια νερά. Τα νερά αυτά µαζί µε τα αποσαθρωµένα πετρώµατα που παράγονται 

από τη δράση του νερού καταλήγουν στις θάλασσες και τους ωκεανούς, όπου λαµβάνουν χώρα 

αντιδράσεις αντίστροφες από αυτές κατά τη δηµιουργία των επιφανειακών και υπόγειων νερών. Οι 

δραστηριότητες του ανθρώπου και άλλων ζώντων οργανισµών που διαβιούν µέσα και γύρω από 

φυσικά νερά µεταβάλουν σηµαντικά τη σύσταση αυτών των αραιών υδατικών διαλυµάτων. 
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1.3   Υ∆ΑΤΙΚΑ  ΧΗΜΙΚΑ  ΣΥΣΤΗΜΑΤΑ 

 

Σαν χηµικό σύστηµα (chemical system) εννοούµε ένα µέρος του σύµπαντος που διαχωρίζεται µε 

καθορισµένα όρια για λόγους χηµικής εξέτασης π.χ. ο Πλανήτης Γη, η Βιόσφαιρα, ο Υδρολογικός 

Κύκλος, ένα Ποτάµι, µια Λίµνη, µια Θάλασσα, ένα ποτήρι νερό κ.α. Τα υδατικά χηµικά συστήµατα 

(aqueous chemical systems) αφορούν τµήµα φυσικών νερών που διαχωρίζουµε για περαιτέρω 

εξέταση. 

 

Τα όρια (boundaries) των συστηµάτων είναι νοητά και καθορίζονται έτσι ώστε να είναι σαφή τα 

χαρακτηριστικά της νοητής διεπιφάνειας που διαχωρίζει το εξεταζόµενο σύστηµα από ότι το 

περιβάλλει, δηλαδή το περιβάλλον του. Η τέχνη στην ανάλυση συστηµάτων (systems analysis) 

βρίσκεται στον καθορισµό των ορίων. 

 

Γενικά υπάρχουν τρεις τύποι συστηµάτων ανάλογα µε τι συµβαίνει µεταξύ συστήµατος και του 

περιβάλλοντος του. Έτσι έχουµε αποµονωµένα συστήµατα (isolated systems) στα οποία δεν υπάρχει 

καµία µεταφορά µάζας ή ενέργειας δια µέσου των ορίων, κλειστά συστήµατα (closed systems) στα 

οποία υπάρχει µεταφορά ενέργειας αλλά όχι µάζας και ανοιχτά συστήµατα (open systems) στα 

οποία υπάρχει µεταφορά ενέργειας και µάζας. Ένα ανοιχτό σύστηµα εν κινήσει καλείται συνεχές ή 

ρέον σύστηµα (continuous or flow system). Τέτοια συστήµατα είναι τα υδατικά συστήµατα του 

πλανήτη µας. Ένα συνεχές σύστηµα στο οποίο δεν υπάρχει παραγωγή ή συσσώρευση µάζας λέγεται 

ότι βρίσκεται σε σταθερή κατάσταση (steady state). 

 

Οι συναρτήσεις ή παράµετροι συστήµατος (system functions) είναι µετρήσιµες και µεταβλητές 

ιδιότητες του συστήµατος που καθορίζουν τη λειτουργία του π.χ. πίεση, θερµότητα, όγκος, σύσταση 

κ.τ.λ. 

 

Η κατάσταση του συστήµατος (system state) ορίζεται όταν είναι δεδοµένες οι τιµές των παραµέτρων 

του µε τρόπο ώστε όλα τα µεταβλητά χαρακτηριστικά του συστήµατος να είναι καθορισµένα. 

 

Τα χηµικά συστήµατα είναι δυναµικά και αλλάζουν από µια κατάσταση σε άλλη. Αυτή η δυναµική 

αλλαγή καλείται διεργασία (process). Μια διεργασία χαρακτηρίζεται από τα ακόλουθα: (α) Την αιτία 

της αλλαγής, (β) Την κατεύθυνση της αλλαγής και (γ) Το ρυθµό της αλλαγής. 

 

Η αιτία και η κατεύθυνση αλλαγής σε διεργασίες που αφορούν χηµικά συστήµατα καθορίζονται µε τις 

αρχές και τη θεωρία της χηµικής θερµοδυναµικής (chemical thermodynamics). Ο ρυθµός της αλλαγής 

µελετάται µε τη χηµική κινητική (chemical kinetics). Μια χηµική διεργασία µπορεί να είναι 
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θερµοδυναµικά εφικτή αλλά κινητικά αργή. Σε τέτοιες περιπτώσεις, και για πρακτικές εφαρµογές, η 

διεργασία µπορεί να θεωρηθεί σαν µη λαµβάνουσα χώρα. Σαν παράδειγµα δίνεται η αντίδραση 

υδρογόνου και οξυγόνου για τη δηµιουργία νερού: Η2 (g) + ½ O2 (g)  Η2O (g).  Κατά τη διεργασία αυτή 

παρατηρούµε ότι η αντίδραση του υδρογόνου και οξυγόνου παρά του ότι είναι θερµοδυναµικά εφικτή, 

η κινητική της σταθερά είναι τόσο µικρή που η αντίδραση δεν πρόκειται "ποτέ" να γίνει. Εάν όµως 

ένα κοµµάτι λευκόχρυσου (Pt) προστεθεί σαν καταλύτης η αντίδραση θα γίνει και µάλιστα µε έκρηξη. 

 

Ένα σύστηµα λέµε πως έχει φτάσει σε κατάσταση ισορροπίας (equilibrium state) όταν δεν 

παρουσιάζει τάσεις αλλαγής µέσα στο χρόνο, δηλαδή δεν παρατηρούνται διαχρονικές αλλαγές των 

παραµέτρων του. Γενικά διακρίνουµε δυο µορφές ισορροπίας στα συστήµατα: τη στατική (static) και 

τη δυναµική (dynamic). 

 

Γενικά, µια στατική ισορροπία διακρίνεται από το γεγονός ότι τουλάχιστον µακροσκοπικά δεν 

παρατηρείται καµιά αλλαγή. Σε αντίθεση, σε µια δυναµική ισορροπία συµβαίνουν αλλαγές που το 

συνολικό τους αποτέλεσµα δεν µεταβάλει το όλο σύστηµα. Οι ισορροπίες που παρατηρούνται στα 

υδατικά χηµικά συστήµατα είναι δυναµικές. 

 

 

 

1.4   ΠΡΟΣΟΜΟΙΩΣΕΙΣ  Υ∆ΑΤΙΚΩΝ  ΧΗΜΙΚΩΝ  ΣΥΣΤΗΜΑΤΩΝ 

 

Η προσοµοίωση ή µοντέλο (simulation or model) συστήµατος είναι µια νοητή αναπαράσταση του 

βασισµένη σε απλές υποθέσεις που υποβοηθάει στην κατανόηση της λειτουργίας του. Η προσοµοίωση 

γίνεται αφού το σύστηµα έχει µελετηθεί και οι κύριες λειτουργίες του έχουν γίνει απόλυτα 

κατανοητές. Απαιτείται µεγάλη προσοχή για να εξασφαλισθεί η αξιοπιστία της προσοµοίωσης και 

πρέπει πάντα να υπάρχει κάποιος µηχανισµός ανατροφοδότησης που θα ελέγχει πόσο πλησιάζει η 

προσοµοίωση την πραγµατική λειτουργία του συστήµατος. 

 

Το Σχήµα 1.5 παρουσιάζει µια γενική προσοµοίωση ενός υδατικού χηµικού συστήµατος. Αν η πίεση, 

η θερµοκρασία και η σύσταση του συστήµατος καθοριστούν, είναι δυνατόν να επεξεργαστούµε το 

σύστηµα θερµοδυναµικά. Με αυτόν τον τρόπο µπορούµε να εξετάσουµε αν το σύστηµα βρίσκεται σε 

δυναµική ισορροπία ή, ακόµα, τι είδους αλλαγές θα πρέπει να αναµένονται. 
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Pi Pj Pk Μερικές Πιέσεις 

[I] [j] [k] Συγκεντρώσεις 

 

ΑΕΡΙΑ ΦΑΣΗ 

 

∆ιεπιφάνεια Α-Υ 

Υ∆ΑΤΙΚΗ ΦΑΣΗ 

 

∆ιεπιφάνεια Υ-Σ 

ΣΤΕΡΕΑ ΦΑΣΗ 

 

α 

Χi 

β 

Χj 

γ 

Χk 

Γραµµοµοριακά 

Κλάσµατα  

Σηµείωση :  Τα  i, j  και  k  υποδηλώνουν  ξεχωριστά  χηµικά  είδη  που  µπορούν  να 
βρίσκονται  και  στις  τρεις  φάσεις. 
 

Σχήµα  1.5: Προσοµοίωση  Υδατικού  Χηµικού  Συστήµατος 

 

 

Η γενική αυτή προσοµοίωση είναι µια απλούστευση κατά την οποία ορισµένα συστατικά µπορεί να 

είναι άγνωστα ή κάποιες αντιδράσεις µπορούν να αγνοηθούν λόγω του ότι είναι αργές. 

 

Το παραπάνω σύστηµα είναι δυνατό να χωριστεί σε πιο απλά υποσυστήµατα που αποτελούν 

οµογενείς ή ετερογενείς προσοµοιώσεις του αρχικού συστήµατος. Ένα οµογενές σύστηµα 

(homogeneous system) αποτελείται από µία µόνο φάση (π.χ. την υδατική φάση), ενώ ένα ετερογενές 

σύστηµα (heterogeneous system) αποτελείται από δύο ή περισσότερες φάσεις (π.χ. υδατική και 

στερεά, υδατική και αέρια κ.α.). Τα υδατικά χηµικά συστήµατα που απαντώνται στη φύση (π.χ. ένας 

ποταµός, µια λίµνη κλπ.) είναι ετερογενή συστήµατα τριών φάσεων (αέρια, υδατική και στερεά). Την 

αέρια φάση αποτελεί η ατµόσφαιρα, την υγρή το νερό και την στερεά όλες οι στερεές ουσίες µε τις 

οποίες έρχεται σε επαφή το νερό. 

 

Τα όρια τέτοιων συστηµάτων δεν είναι βέβαια απόλυτα και ούτε µπορούν να καθοριστούν µε 

ακρίβεια. Με άλλα λόγια, τα όρια δεν είναι παρά χηµικές προσεγγίσεις της πραγµατικότητας. Η 

σπουδαιότητα των ορίων και της διεπιφάνειας που αντιπροσωπεύουν πρέπει να τονιστεί γιατί πολλές 

χρήσιµες διεργασίες από άποψη πρακτικής εφαρµογής λαµβάνουν χώρα ακριβώς σε αυτές τις 

διεπιφάνειες. 

Με βάση τις παραπάνω κατηγορίες συστηµάτων θα εξετάσουµε εδώ καταστάσεις χηµικής ισορροπίας 

σε οµογενή και ετερογενή συστήµατα. Η ισορροπία µπορεί να αφορά το ίδιο χηµικό είδος µεταξύ δυο 

ξεχωριστών φάσεων ή την ισορροπία διαφορετικών χηµικών ειδών που εµπλέκονται στην ίδια χηµική 
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αντίδραση. Στην πρώτη περίπτωση πρόκειται για ετερογενή συστήµατα, ενώ στη δεύτερη για οµογενή 

συστήµατα. 

 

Η περιγραφή και µελέτη της χηµείας υδατικών συστηµάτων γίνεται µε τη χρήση προσοµοιώσεων 

χηµικής ισορροπίας. Ένα υδατικό σύστηµα της φύσης δεν είναι βέβαια ποτέ σε µια κατάσταση 

απόλυτης ισορροπίας, αλλά η υπόθεση ότι βρίσκεται σε ισορροπία είναι µια καλή προσέγγιση που 

επιτρέπει την εξέταση του σε συνδυασµό µε πραγµατικές µετρήσεις πεδίου. 

 

Η χηµική ισορροπία είναι δυναµική. Σε τέτοια χηµικά συστήµατα µας ενδιαφέρει να απαντήσουµε σε 

ορισµένες ερωτήσεις όπως: 

1. Το σύστηµα είναι σε ισορροπία 

     (α) Ποια είναι η αναµενόµενη σύσταση του ; 

2.  Η σύσταση είναι γνωστή 

     (α) Είναι το σύστηµα σε ισορροπία ; 

     (β) Προς τα που πάει το σύστηµα ; 

3.  Το σύστηµα είναι σε ισορροπία και η σύσταση γνωστή       

 (α) Πως θα επηρεαστεί το σύστηµα µε την προσθήκη χηµικών ή σε µια     

      αλλαγή των παραµέτρων του ; 

 

Τα παραπάνω ερωτήµατα µπορούν να απαντηθούν χρησιµοποιώντας αρχές χηµικής ισορροπίας στα 

υδατικά συστήµατα της φύσης. Η χηµική ισορροπία περιγράφεται είτε µε µια πειραµατική κινητική 

µέθοδο, είτε µε µια θεωρητική θερµοδυναµική µέθοδο. Και οι δύο µέθοδοι καταλήγουν στα ίδια 

αποτελέσµατα. Για λόγους απλούστευσης, η χηµική ισορροπία αντιπροσωπεύεται από µεµονωµένες 

χηµικές αντιδράσεις στην παρακάτω θεώρηση. 

 

 

 

1.4.1    Κινητική  Μέθοδος 

 

Έστω µια απλή, στοιχειώδης και αµφίδροµη αντίδραση που γίνεται σε υδατικό διάλυµα υπό σταθερή 

πίεση και θερµοκρασία. 

 

a A  +  b B   =   c C  +  d D 

 

Το σύµβολο ‘’=‘’ υποδηλώνει το αµφίδροµο της αντίδρασης και τα µικρά γράµµατα τη 

στοιχειοµετρία της. 



Χαλβαδάκης  Κ. Π., ″Υδατική  Χηµεία″, Ιανουάριος 2004  
 
 

 25 
 
 

Πειραµατικά µπορούµε να καθορίσουµε τις ταχύτητες της αντίδρασης προς τα δεξιά και προς τα 

αριστερά: 

          Vr = kr [A]a [B]b 

και     Vl = kl [C]c [D]d 

 

όπου   V = ταχύτητα αντίδρασης 

           k = σταθερά ταχύτητας 

          [ ] = γραµµοµοριακές συγκεντρώσεις (moles/liter) 

 

Εξ’ ορισµού, η αντίδραση είναι σε ισορροπία όταν ισχύει η παρακάτω σχέση : 

 

Vr = Vl 

ή     kr [A]a [B]b  = kl [C]c [D]d 

 

ή     [C]c [D]d /  [A]a [B]b  =  kr  / kl  =  Κ 

 

όπου  K = σταθερά ισορροπίας  ( Κ = f (T,P) ) 

 

Το πηλίκο ([C]c [D]d / [A]a [B]b) καλείται πηλίκο αντίδρασης και συµβολίζεται µε το γράµµα Q. 

 

Όταν η αντίδραση δεν είναι σε ισορροπία τότε η προς τα δεξιά ταχύτητα Vr δεν είναι ίση µε την προς 

τα αριστερά ταχύτητα Vl και τότε ισχύει η παρακάτω σχέση: 

[ ] [ ]
[ ] [ ] Q

K
Qk

k
DCk
BAk

V
V

l

r
dc

l

b
r

l

r ===
1α

 

Αν οι τιµές των Q και Κ είναι γνωστές µπορούµε να καθορίσουµε αν η αντίδραση βρίσκεται σε 

ισορροπία ή όχι ως εξής: 

• Αν Κ=Q τότε Vr=Vl  και  aA + bB  = cC + dD : υπάρχει ισορροπία 

• Αν Κ>Q τότε Vr>Vl  και  aA + bB   cC + dD : δεν υπάρχει ισορροπία 

• Αν Κ<Q τότε Vr<Vl  και  aA + bB   cC + dD : δεν υπάρχει ισορροπία 

Η κινητική µέθοδος προϋποθέτει ότι γνωρίζουµε τους ρυθµούς της αντίδρασης και άρα το µηχανισµό 

της. Οι µηχανισµοί όµως των αντιδράσεων δεν είναι συνήθως γνωστοί ή απλοί και αυτό περιορίζει τη 

χρησιµότητα της κινητικής µεθόδου για την περιγραφή της χηµικής ισορροπίας. Παρ’ όλα αυτά, η 

κινητική µέθοδος δείχνει την εξάρτηση της χηµικής συγγένειας από τις συγκεντρώσεις των χηµικών 

ειδών και τα ειδικά χαρακτηριστικά του συστήµατος που αντιπροσωπεύονται από τις σταθερές της 

ταχύτητας της αντίδρασης. Η χηµική συγγένεια είναι ένα µέτρο της αντιδραστικότητας ορισµένων 
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χηµικών ειδών. Τέλος, αν οι σταθερές ισορροπίας Κ είναι γνωστές µπορούµε να ελέγξουµε αν 

υφίσταται ισορροπία συγκρίνοντας το πηλίκο της αντίδρασης Q που υπολογίζεται µε βάση 

πειραµατικές µετρήσεις των συγκεντρώσεων αντιδρώντων και προϊόντων µε τις σταθερές ισορροπίας 

Κ. Οι σταθερές Κ υπολογίζονται και θεωρητικά µε βάση θερµοδυναµικές αρχές όπως παρουσιάζεται 

παρακάτω: 

 

 

1.4.2    Θερµοδυναµική  Μέθοδος 

 

Μια πραγµατική εκτίµηση της χηµικής συγγένειας σε συνθήκες σταθερής θερµοκρασίας και πίεσης 

δίνεται από τη θερµοδυναµική συνάρτηση της ελεύθερης ενέργειας (free energy), G (Gibbs) που 

ορίζεται από την ακόλουθη σχέση: 

 

G = H - T S 

 

όπου    G = ελεύθερη ενέργεια, kcal/mole 

            H = ενθαλπία, kcal/mole 

            T = απόλυτη θερµοκρασία, °K 

            S = εντροπία, kcal/(mole*°K) 

 

Σε συνθήκες σταθερής θερµοκρασίας και πίεσης ένα σύστηµα βρίσκεται σε χηµική ισορροπία όταν η 

ελεύθερη ενέργεια του είναι στην ελάχιστη τιµή της. 

  

Η ελεύθερη ενέργεια µιας ουσίας Α δίνεται από τον τύπο: 

 

GA = GA
o  +  R T ln{A} 

όπου: 

GA = ελεύθερη ενέργεια ουσίας Α σε θερµοκρασία Τ 

GA
o = κανονική ελεύθερη ενέργεια ουσίας Α (υποθετική κανονική κατάσταση σε µοναδιαία

ενεργότητα) 

R = σταθερά των αερίων,  1,987 cal/(mole*°K) 

T = απόλυτη θερµοκρασία, °K 

{A} = ενεργότητα ουσίας Α (έκφραση της ‘’ενεργής’’ συγκέντρωσης της ουσίας) 
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ΟΡΙΣΜΟΣ : Η κανονική ελεύθερη ενέργεια οποιασδήποτε ουσίας ορίζεται σαν την κανονική 

ελεύθερη ενέργεια της αντίδρασης που σχηµατίζει την ουσία από τα στοιχεία της ή από 

υδρογονοκατιόντα σε υδατικό διάλυµα, δηλ.:  

  

GA
o = ∆ GA

o (σχηµατισµού) 

 

Εξ’ ορισµού, έχουµε ακόµα : 

1. Η κανονική ελεύθερη ενέργεια των καθαρών στοιχείων είναι µηδέν. 

2. Η κανονική ελεύθερη ενέργεια σχηµατισµού υδρογονοκατιόντων σε υδατικό διάλυµα είναι µηδέν. 

 

Για µια δεδοµένη αντίδραση η µεταβολή της ελεύθερης ενέργειας υπολογίζεται από τις σταθερές 

ελεύθερες ενέργειες σχηµατισµού των αντιδρώντων και των προϊόντων της αντίδρασης (Αντιδρώντα 

 Προϊόντα) : 

 

∆Grxn = Gprod - Greact 

 

Έτσι για µια αντίδραση  aA + bB  = cC + dD έχουµε : 

∆Grxn   = c GC + d GD - a GA - b GB  

           = c GC
0 + cRT ln{C}  + d GD

0 + dRT ln{D}  -  a GA
0 - aRT ln{A}  - b GB

0 –    

              bRT ln{B}   

           = c GC
0 + d GD

0  -  a GA
0 - b GB

0  + cRT ln{C} + dRT ln{D} - aRT ln{A} –  

              bRT ln{B}  

           = ∆Grxn
o  + R T ln{C}c + R T ln{D}d - R T ln{A}a - R T ln{B}b  

           = ∆Grxn
o  + R T ln[ {C}c {D}d /  {A}a {B}b ] 

 ∆Grxn  = ∆Grxn
o  + R T lnQ 

 

  όπου     ∆Grxn
o  = c GC

0 + d GD
0  -  a GA

0 - b GB
0  

  και        Q = {C}c {D}d /  {A}a {B}b  

Με βάση τα παραπάνω ισχύουν τα ακόλουθα κριτήρια : 

1. Αν ∆Grxn < 0 τότε η αντίδραση λαµβάνει χώρα ως έχει 

2. Αν ∆Grxn > 0 τότε η αντίδραση λαµβάνει χώρα σε αντίθετη κατεύθυνση 

3. Αν ∆Grxn = 0 τότε η αντίδραση βρίσκεται σε ισορροπία 

 

Αν το κριτήριο της χηµικής ισορροπίας που αναφέρεται παραπάνω ληφθεί υπόψη, τότε σε συνθήκες 

χηµικής ισορροπίας έχουµε : 
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∆Grxn = 0  και  Q = K 

ή   ∆Grxn
o  + RTlnK = 0 

ή  )/( 0 RTGrxneK ∆−=  

και  στους  25 οC 

log K = - (∆Grxn
o  / 1,364 ) 

ή   pK = ∆Grxn
o  / 1,364 

 

ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑ 

 

Έστω η αντίδραση  HAc = H+ + Ac-  και ισχύουν οι παρακάτω τιµές της κανονικής ελεύθερης 

ενέργειας σε Kcal / mole : 

GH
o = 0  (εξ  ορισµού), GAc

o = -87,32   και   GHAc
o = -93,80 

 

Η κανονική ελεύθερη ενέργεια της αντίδρασης είναι : 

∆Grxn
o  = GH

o + GAc
o - GHAc

o  =  0 + ( -87,32 ) - ( -93,80 )  = 6,48  Kcal / mole 

και    pK =  6,48 / 1,364 = 4,75 

ή      Κ = 1,78 * 10-5 

 

 

 
 
1.5   Υ∆ΑΤΙΚΑ  ∆ΙΑΛΥΜΑΤΑ 

 

Ένα υδατικό διάλυµα αποτελείται από τον διαλύτη (solvent) που είναι το νερό και τις διαλυµένες 

ουσίες (solutes). Όπως αναφέραµε ήδη, το νερό καλείται παγκόσµιος διαλύτης γιατί έχει την τάση να 

διαλύει αέριες, υγρές και στερεές ουσίες µε τις οποίες έρχεται σε επαφή. Η µοριακή του δοµή του 

προσδίδει υψηλές τιµές διηλεκτρικής σταθεράς και επιφανειακής τάσης. Το απόλυτα ‘’καθαρό’’ νερό 

δηλ. νερό χωρίς διαλυµένες ουσίες δεν υπάρχει στη φύση και αποτελεί µάλλον µια εργαστηριακή 

περιέργεια. Μάλιστα η παραγωγή καθαρού νερού είναι µια αρκετά ενεργοβόρος διεργασία. 

 

Η µοριακή δοµή του νερού παρουσιάζει πολικότητα, δηλ. υπάρχει µια ανισοκατανοµή των θετικών 

και αρνητικών του φορτίων. Το γεγονός αυτό δηµιουργεί ειδικούς δεσµούς µεταξύ των µορίων του 

νερού που καλούνται δεσµοί υδρογόνου και που διίστανται σε πολύ µικρό βαθµό και κατά τρόπο που 

παρουσιάζεται στο σχήµα  1.6 
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                         Η                                                                                     Η 

                              \                                                                                       \ 

                               Ο  ---  Η              ----------- >          O-H-      +                    Ο ---  Η+          

                                /             \                                                                       / 

                            Η                Ο                                                                 Η 

                                              / 

                                           Η 

 

                    ή          2 Η2Ο                       =                     ΟΗ-         +           Η3Ο+  

 

                    ή            Η2Ο                        =                     ΟΗ-         +             Η+  

 

Σχήµα  1.6: ∆ιάσταση  των  Μορίων  του  Νερού 

 

 

Με βάση την αντίδραση διάστασης του νερού ( 2 Η2Ο = Η3Ο+ + ΟΗ- ) η σταθερά χηµικής ισορροπίας 

δίνεται µε την εξίσωση: 

 

K
H O OH

H O
=

+ −{ }{ }
{ }

3

2
2

 
 

Πειραµατικά έχει βρεθεί ότι το νερό διίσταται σε πάρα πολύ µικρό βαθµό σύµφωνα µε την παραπάνω 

αντίδραση. Με άλλα λόγια η ενεργότητα του νερού {Η2Ο} µεταβάλλεται ελάχιστα και για το λόγο 

αυτό συµπεριλαµβάνεται στη σταθερά ισορροπίας, δηλ. : 

{Η3Ο+}{ΟΗ-} = Κ {Η2Ο}2 = Κw 

ή     {Η+} {ΟΗ-} = Κw 

 

Το παραπάνω γινόµενο καλείται ιοντικό γινόµενο νερού (ion product of water), είναι σταθερό σε µια 

δεδοµένη θερµοκρασία και συµβολίζεται σαν Κw. 

 

Η αντίδραση διάσπασης του νερού δείχνει πως ένα γραµµοµόριο νερού όταν διίσταται παράγει ένα 

γραµµοµόριο υδρογονοκατιόντων (Η+) και ένα γραµµοµόριο ιόντων υδροξυλίου (ΟΗ-). 

 

Πρόσθετα, έχει πειραµατικά καθοριστεί ότι στους 25 οC η σταθερά Κw είναι   10-14. Έτσι έχουµε : 

{Η+} = {ΟΗ-} 

και     Κw = {Η+} {ΟΗ-} = {Η+}2 = {ΟΗ-}2 = 10-14 
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ή    {Η+} = {ΟΗ-} = 10-7 

ή    pΗ = pΟΗ  = 7     και    pΗ + pΟΗ = 14 

 

Σαν διαλυµένες ουσίες θεωρούµε στα πλαίσια αυτής της παρουσίασης τους καλούµενους 

ηλεκτρολύτες (electrolytes). Οι ηλεκτρολύτες είναι ουσίες που στην καθαρή τους κατάσταση 

αποτελούνται από ιόντα ή παράγουν ιόντα κατά τη διάλυση τους στο νερό. Υπάρχουν διάφοροι τύποι 

ηλεκτρολυτών όπως τα άλατα (salts), τα οξέα (acids) και οι βάσεις (bases). Σαν άλατα θεωρούµε 

ουσίες που αποτελούνται από σύνολα ιόντων (π.χ. Na+Cl-, Ca+2CO3
-2, Fe+2SO4

-2, Al+3PO4
-3 κ.α.). Σαν 

οξέα θεωρούνται ενώσεις που σε υδατικό διάλυµα δίνουν πρωτόνια (HCl, H2SO4, CH3COOH  κ.α.). 

Τέλος, σαν βάσεις θεωρούµε ενώσεις που δέχονται πρωτόνια (ΝαΟΗ, ΝΗ3, (ΝΗ3)3Ν κ.α.). 

 

Ένας απλουστευµένος µηχανισµός διάλυσης ηλεκτρολύτου στο νερό δίνεται στο Σχ. 1.7. 

 

 

 

                                  NaCl                        Na+   +   Cl-  

 

 

                                H         H 

                                  \    / 

                     H            O            H                                                  H                   H 

                        \                       /                                                     /                         \ 

                          O      Na+      O                           +                     O            Cl-          O 

                         /                       \                                                   \                         / 

                     H             O            H                                                H                   H 

                                  /   \ 

                              H       H 

 

 

                                 OH-                                                                   H+   

 

                        OH-    Na+     OH-                         +                 H+        Cl-        H+ 

 

                                 OH-                                                                  H+    

 

Σχήµα  1.7: Απλουστευµένη  Παράσταση  ∆ιάλυσης  Ηλεκτρολύτη  στο  Νερό 

Η2Ο 
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Λόγω του ότι σχηµατίζονται τέτοια ιοντικά ‘νέφη’, τα διαλυµένα στο νερό ιόντα παρουσιάζουν µια 

ενεργή συγκέντρωση που δεν αντιστοιχεί στην αναλυτική συγκέντρωση τους που προσδιορίζεται µε 

εργαστηριακή χηµική ανάλυση. Η ένταση του φαινοµένου αυτού αυξάνει όσο αυξάνεται η 

συγκέντρωση των διαλυµένων ιόντων. 

 

Οι παράγραφοι που ακολουθούν εξετάζουν το φαινόµενο αυτό σε µεγαλύτερο βάθος και 

παρουσιάζουν τη µεθοδολογία που έχει αναπτυχθεί για τον υπολογισµό των ‘ενεργών’ 

συγκεντρώσεων σε υδατικά διαλύµατα που περιέχουν αυξηµένο αριθµό και ποσοστό διαλυµένων 

ουσιών. 

 

 

 

1.6    ΙΟΝΤΙΚΗ  ΙΣΧΥΣ  ∆ΙΑΛΥΜΑΤΩΝ  ΚΑΙ  ΕΝΕΡΓΟΤΗΤΑ 

 

Όλες οι εκφράσεις χηµικής ισορροπίας πρέπει να δίνονται µε βάση την παραπάνω ενεργή 

συγκέντρωση των ιόντων που καλείται ενεργότητα (activity). Η σχέση µεταξύ ενεργότητας και 

αναλυτικής συγκέντρωσης ενός ιόντος σε υδατικό διάλυµα βασίζεται σε µια σταθερά διόρθωσης που 

καλείται συντελεστής ενεργότητας (activity coefficient) γ:  

 

α = γ c 

 

όπου  α = ενεργότητα ουσίας α  (  {α}  ) 

          c = αναλυτική συγκέντρωση ουσίας Α  (  [Α]  ) 

          γ = σταθερά ενεργότητας 

Σε περίπτωση που το υδατικό διάλυµα είναι αραιό (µικρό ποσοστό διαλυµένων ουσιών) η σταθερά 

ενεργότητας γ είναι σχεδόν ίση µε  µονάδα και ισχύει η σχέση α≈c. Τα γλυκά νερά στη φύση έχουν 

υπό κανονικές συνθήκες µικρά ποσοστά διαλυµένων ουσιών και γι’ αυτό η ενεργότητα τους 

λαµβάνεται ως ίση µε τις αναλυτικές τους συγκεντρώσεις. Το ίδιο δεν ισχύει όµως για θαλασσινά 

νερά ή νερά που είναι ιδιαίτερα βεβαρηµένα µε ρύπους όπου πρέπει να υπολογίζεται η ενεργότητα και 

να διορθώνονται οι τιµές των αναλυτικών τους συγκεντρώσεων προτού επιτελεσθούν υπολογισµοί 

που εµπλέκουν σταθερές χηµικής ισορροπίας. Οι παράγραφοι που ακολουθούν παρουσιάζουν τη 

µεθοδολογία που ακολουθείται για την εύρεση των συντελεστών ενεργότητας. 

 

Το γεγονός ότι στις εξισώσεις που εκφράζουν χηµική ισορροπία πρέπει να χρησιµοποιούνται οι 

ενεργότητες των χηµικών ειδών και όχι οι συγκεντρώσεις τους, βασίζεται στο ότι όσο αυξάνεται η 

περιεκτικότητα ενός υδατικού διαλύµατος σε διάφορα ιόντα η "ενεργός συγκέντρωση" κάθε χηµικού 
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είδους είναι διαφορετική από την πραγµατική συγκέντρωση του δηλ. την υπάρχουσα µάζα µέσα στο 

διάλυµα. Για να αντιµετωπιστεί αυτό το φαινόµενο χρησιµοποιούµε την έννοια της ιοντικής ισχύος 

διαλύµατος που είναι το µέτρο της επίδρασης µεταξύ ιόντων που οφείλεται κύρια στις ηλεκτρικές 

έλξεις και απώσεις. Η ιοντική ισχύς δίνεται από τη σχέση: 

I C Zi i

i

= ∑1
2

2

1  
όπου  Ci = η γραµµοµοριακή συγκέντρωση του ιόντος i 

          Zi = το φορτίο του ιόντος i 

 

Παρατηρούµε ότι στην παραπάνω σχέση που υπολογίζει την ιοντική ισχύ Ι ενός διαλύµατος 

υπεισέρχονται µόνο τα φορτισµένα χηµικά είδη (ιόντα, ρίζες). 

 

ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑ  Υπολογισµού  Ιοντικής  Ισχύος  ∆ιαλύµατος 

 

∆είγµα νερού αναλύθηκε εργαστηριακά και έχει την παρακάτω σύσταση: 

pH = 7,3  [Fe+3] = 3 * 10-6 

[HCO3
-] = 7 * 10-3  [Ca+2] = 1 * 10-3 

[Cl-] = 7 * 10-3  [Mg+2] = 1 * 10-3 

[SO4
-2] = 1 * 10-2  [Na+] = 3 * 10-2 

 

Πριν υπολογίσουµε το Ι πρέπει πρώτα να ελέγξουµε ότι η χηµική ανάλυση µας έχει δώσει όλα τα 

κύρια ανιόντα και κατιόντα. Αυτό γίνεται µε τη χρήση του ισοζυγίου φορτίου για το διάλυµα. Κατ’ 

αρχάς βρίσκουµε τις συγκεντρώσεις των Η+ και ΟΗ- : 

[Η+] = 10-7,3 = 5 * 10-8     και     [ΟΗ-] = 10-6,7 = 2 * 10-7 

Το άθροισµα των κατιόντων ως προς το φορτίο τους είναι : 

[Η+]+3[Fe+3]+2[Ca+2]+2[Mg+2]+[Na+] = 5*10-8 +3*3*10-6 +2*10-3 +2*10-3 +3*10-2  

=3,40*10-2   

Το αντίστοιχο άθροισµα των φορτίων των ανιόντων είναι : 

[OH-] +[HCO3
-] + [Cl-] + 2[SO4

-2] = 2*10-7 + 7*10-3 +7*10-3 + 2* 10-2  = 3,40*10-2 

 

Από τα παραπάνω βλέπουµε ότι σύµφωνα µε τα δεδοµένα της χηµικής ανάλυσης το φορτίο των 

κατιόντων είναι ίσο µε το φορτίο των ανιόντων. Έτσι µπορούµε να υπολογίσουµε την Ιοντική Ισχύ Ι 

του διαλύµατος. 

 

Ι  =  ½  { [H+] (+1)2 + [Fe+3] (+3)2 + [Ca+2] (+2)2 + [Mg+2] (+2)2 + [Na+] (+1)2 +  

        +  [OH-] (-1)2 + [HCO3
-] (-1)2 + [Cl-] (-1)2  + [SO4

-2] (-2)2  }  = 
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   = ½ { 5*10-8 +9*3*10-6 +4*10-3 +4*10-3 +3*10-2 +2*10-7 +7*10-3+7*10-3    

      +4*10-2 }    

   = ½*0.092 = 0,046 

 

Με βάση τα παραπάνω παρατηρούµε ότι τα χηµικά είδη υψηλού φορτίου συνεισφέρουν περισσότερο 

στην ιοντική ισχύ του διαλύµατος από τα αντίστοιχα χαµηλού φορτίου. Θετικά και αρνητικά 

φορτισµένα είδη συνεισφέρουν το ίδιο αφού το φορτίο υψώνεται στο τετράγωνο.  

Η ιοντική ισχύς διαλυµάτων µας παρέχει έναν τρόπο ταξινόµησης των διαλυµάτων που βασίζεται στο 

γεγονός ότι µπορούµε να καθορίσουµε µε ακρίβεια την ποσότητα ενός χηµικού είδους που εισάγεται 

και διαλύεται πλήρως στο διάλυµα.   

 

Έχουµε είδη αναφέρει ότι ο λόγος της ενεργότητας προς τη συγκέντρωση ονοµάζεται συντελεστής 

ενεργότητας: 

 

    Ενεργότητα 

                      Συντελεστής  Ενεργότητας  =  ------------------ 

    Συγκέντρωση 

 

 

γ = =
A
C

X
X

{ }
[ ]  

 

Στα αραιά διαλύµατα έχουµε:  γ =  f  ( I, Z ) 

Στα πυκνά διαλύµατα έχουµε:  γ =  f  ( φύση  ιόντων ) 

Έτσι, στα αραιά διαλύµατα όπου Ι < 0,1 µπορούµε να υπολογίσουµε τα γ θεωρητικά. Το ίδιο δεν 

ισχύει για τα πυκνά διαλύµατα όπου τα Ι πρέπει να καθοριστούν πειραµατικά. Η σχέση µεταξύ της 

ιοντικής ισχύος και συντελεστών ενεργότητας δίνεται µε βάση ορισµένες θεωρίες. 

 

 

1.6.1   Θεωρία  Debye  - Huckel 

 

Κατά αυτή τη θεωρία χρησιµοποιούνται νόµοι της ηλεκτροστατικής και θερµοδυναµικής και τα ιόντα 

θεωρούνται σαν ιοντικά σηµεία σε κάποιο συνεχές µέσο καθορισµένης διηλεκτρικής σταθεράς. 

(Αραιά διαλύµατα). 
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Με βάση αυτή τη θεωρία ο µέσος συντελεστής ενεργότητας ενός δυαδικού ηλεκτρολύτη 

(αποτελούµενο δηλ. από δυο ιόντα) µε φορτία ιόντων Ζ+ και Ζ- δίνεται από τη σχέση: 

-  log γ+  =  Α Ζ+ Ζ- ( Ι )1 / 2 

 

όπου Α = 0,509 για Η2Ο στους 25 οC 

 

Για µεµονωµένα ιόντα η παραπάνω σχέση γίνεται : 

 

-  log γ  =  Α Ζ2 ( Ι )1 / 2 

 

 

1.6.2   Επέκταση  θεωρία  Debye  - Huckel 

 

Για διαλύµατα µε Ι < 0,1 η προηγούµενη σχέση γίνεται : 

 

− =
+± + −log ( )

( )

/

/γ
α

AZ Z I
B I

1 2

1 21  
όπου Β = 0,328  στους 25 οC 

          α = ενεργός ιοντική διάµετρος του ενυδατωµένου ιόντος, Angstrom  (Πίνακας 1.10) 

 

Πίνακας  1.10: Τιµές  Παραµέτρου  α    

 

αi 

 

Ion 

11 Th+4, Sn+4 

9 Al+3, Fe+3, Cr+3, H+ 

8 Mg+2, Be+2 

6 Ca+2, Cu+2, Zn+2, Sn+2, Mn+2, Fe+2, Ni+2, Co+2, Li+ 

5 Fe(CN)6
-4, Sr+2, Ba+2, Cd+2, Hg+2, S-2, Pb+2, CO3

-2, SO2
-2, MoO4

-2 

4 PO4
-3, Fe(CN)6

-3, Hg2
+2, SO4

-2, SeO4
-2, CrO4

-2, HPO4
-2, Na+, HCO3

-, H2PO4
- 

3 OH-, F-, CNS-, CNO-, HS-, ClO4
-, K+, Cl-, Br-, l-, CN-, NO2

-, NO3
-, Rb+, Cs+, NH4

+, Ag+ 

(Hem, 1970) 

 

 

1.6.3.   Προσέγγιση  Guntelberg 

 

Για Ι < 0,1 και α άγνωστο η προσέγγιση α=3 Angstrom δίνει Βα≈1 και έτσι έχουµε: 
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− =
+± + −log ( )

( )

/

/γ AZ Z I
I

1 2

1 21  
που είναι η πλέον χρησιµοποιούµενη σχέση για διαλύµατα διαφόρων ηλεκτρολυτών. 

 

 

ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑ 

 

Για το νερό που προαναφέραµε θέλουµε να ελέγξουµε αν θα καθιζάνει στερεό θειικό ασβέστιο ( 

CαSO4 (s) ). Η ιοντική ισχύς υπολογίστηκε ίση µε 0,046. Έτσι: 

 

− = +
+

=
+

=log , ( ) ( , )
( , )

, ,
,

,
,

,γ Ca 0 509 2 0 046
1 0 046

2 04 0 21
1 0 21

0 03452
0 5

0 5
 

 

γCa  = 0,443 

 

− = −
+
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,
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1 0 046

2
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0 5
 

 

443,02
4
=−SO

γ  

Σηµείωση: Βλέπουµε ότι στην περίπτωση δυαδικού ηλεκτρολύτη ( CaSO4 (s) ) οι συντελεστές 

ενεργότητας ανιόντος και κατιόντος είναι ίσοι. 

 

Το γινόµενο διαλυτότητας του CaSO4 (s)  είναι: 

      KSO  =  { Ca++}  {SO4
--}  = ++Ca

γ  [Ca++] −−
4SO

γ  [SO4
--]       

ή    10-4,62 = ? = (0,443) (10-3) (0,443) (10-2) 

ή    10-4,62  >  10-5,71       

 Άρα    CaSO4 (s)  δεν  καθιζάνει 
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2 ΜΑΘΗΜΑΤΙΚΗ ΠΡΟΣΟΜΟΙΩΣΗ Υ∆ΑΤΙΚΩΝ ΣΥΣΤΗΜΑΤΩΝ 

 

Εξετάσαµε, ήδη, ορισµένους τρόπους προσοµοίωσης υδατικών χηµικών συστηµάτων δηλ. 

εξιδανικευµένων τµηµάτων της υδρόσφαιρας. Για παράδειγµα παρουσιάσαµε ένα γενικευµένο 

µοντέλο που περιέχει τρεις φάσεις (αέρια υδατική και στερεά) σε ισορροπίας µεταξύ τους. Η 

εφαρµογή της µεθοδολογίας γίνεται εδώ για ορισµένα σχετικά απλά συστήµατα µιας φάσης (της 

υδατικής). Σε επόµενα κεφάλαια παρουσιάζονται ανάλογες προσοµοιώσεις συστηµάτων δύο φάσεων 

εµπλέκοντας τη δηµιουργία συµπλοκών καθώς και αντιδράσεις οξειδοαναγωγής. 

 

Γενικά, η προσοµοίωση ενός φυσικού νερού ξεκινά µε τον καθορισµό αναλόγου νοητικού προτύπου 

που περιέχει, αν όχι όλες, τις σπουδαιότερες παραµέτρους του πραγµατικού συστήµατος.  Πρόσθετα, 

καθορίζονται τα όρια του συστήµατος και οι φάσεις που εµπλέκονται στη λειτουργία του. Η έµφαση 

βέβαια, δίνεται στην υδατική φάση και ιδιαίτερα στις χηµικές αντιδράσεις που λαµβάνουν χώρα στη 

φάση αυτή καθώς και στη µεταφορά µάζας µέσω των δηµιουργούµενων διεπιφανειών µεταξύ φάσεων. 

 

Ένα βασικό πρόβληµα που συνήθως χρειάζεται επίλυση αφορά το καθορισµό της σύστασης ενός 

υδατικού διαλύµατος. Για παράδειγµα, έστω ότι δηµιουργούµε ένα υδατικό διάλυµα µε τη προσθήκη 

ενός οξέως σε νερό. Το βασικό ερώτηµα σε αυτή τη περίπτωση είναι: Ποια είναι η σύσταση του 

δηµιουργούµενου διαλύµατος; Το οξύ εισερχόµενο στο νερό θα αντιδράσει µαζί του και θα 

δηµιουργήσει ιόντα και ρίζες όπως κάθε ηλεκτρολύτης. Η συγκέντρωση αυτών των χηµικών ειδών 

(chemicαl species) µπορεί να υπολογιστεί θεωρητικά χρησιµοποιώντας την αρχή της χηµικής 

ισορροπίας. 

 

Αν, δηλαδή, ξέρουµε ή µπορούµε να υποθέσουµε ότι το υδατικό αυτό  διάλυµα βρίσκεται σε 

ισορροπία, τότε µπορούµε να καταστρώσουµε τη µαθηµατική επίλυση του προβλήµατος 

χρησιµοποιώντας τις µαθηµατικές εξισώσεις που εκφράζουν τη χηµική ισορροπία µεταξύ των 

χηµικών ειδών του διαλύµατος. Γενικά, η υπόθεση ύπαρξης χηµικής ισορροπίας σε ένα υδατικό 

διάλυµα που εµπλέκει αντιδράσεις µεταφοράς πρωτονίων (κατιόντων υδρογόνου) είναι αρκετά καλή 

αφού οι αντιδράσεις αυτές είναι σχετικά γρήγορες.  

 

Μετά τον καθορισµό του υδατικού συστήµατος ως προς τις φάσεις του και τα όρια του, είναι 

απαραίτητο να καθοριστούν οι χηµικές αντιδράσεις που λαµβάνουν χώρα στην υδατική φάση.  Με τον 

τρόπο αυτό καθορίζονται τα χηµικά είδη των οποίων θέλουµε να υπολογίσουµε τις συγκεντρώσεις. 

Προβλήµατα αυτού του είδους λύνονται βρίσκοντας κατάλληλες µαθηµατικές σχέσεις που 

περιγράφουν το σύστηµα χηµικά. Αν οι άγνωστες συγκεντρώσεις των χηµικών ειδών που υπάρχουν 

στο διάλυµα είναι Ν τότε πρέπει να βρεθούν ισάριθµες µαθηµατικές εξισώσεις (δηλ. Ν σχέσεις) που 
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συσχετίζουν τις άγνωστες συγκεντρώσεις για την επίλυση του προβλήµατος. Με αυτό τον τρόπο 

δηµιουργείται ένα σύστηµα Ν αλγεβρικών εξισώσεων µε Ν αγνώστους που επιλύεται καθορίζοντας 

έτσι τις ζητούµενες άγνωστες συγκεντρώσεις των υπαρχόντων χηµικών ειδών. Οι παραπάνω 

εξισώσεις πρέπει βέβαια να είναι ανεξάρτητες µεταξύ  τους για να υπάρχει λύση στο αλγεβρικό 

σύστηµα που συγκροτούν.  

 

Η µέθοδος υπολογισµού της σύστασης υδατικών διαλυµάτων µπορεί να γίνει αναλυτικά µε βάση τις 

εξισώσεις που αναφέρθηκαν παραπάνω ή γραφικά µε κατάλληλα  διαγράµµατα. Οι παράγραφοι που 

ακολουθούν περιγράφουν τις δύο αυτές µεθόδους.  

 

 

2.1  ΑΝΑΛΥΤΙΚH  ΜEΘΟ∆ΟΣ.   

 

Στη περίπτωση αναλυτικής λύσης, τα βήµατα που ακολουθούνται είναι: 

       1. Καθορισµός των εµπλεκόµενων χηµικών ειδών. 

       2. Καθορισµός  µαθηµατικών εξισώσεων επίλυσης. 

          2.1 Εξισώσεις χηµικής ισορροπίας. 

          2.2 Εξισώσεις ισοζυγίου µάζας. 

          2.3 Εξισώσεις ισοζυγίου φορτίου. 

          2.4 Εξισώσεις ισοζυγίου πρωτονίων. 

       3. Καθορισµός συστήµατος εξισώσεων για επίλυση. 

 

Οι παράγραφοι που ακολουθούν περιγράφουν τα επιµέρους αυτά βήµατα παρέχοντας λεπτοµέρειες 

και παραδείγµατα για καλύτερη κατανόηση της µεθοδολογίας επίλυσης. Τα παραδείγµατα που 

χρησιµοποιούνται εδώ αφορούν απλά υδατικά συστήµατα. Πιο πολύπλοκα συστήµατα θα εξεταστούν 

σε κεφάλαια που ακολουθούν. Σε όλες τις περιπτώσεις η εξέταση γίνεται µε βάση την υδατική φάση 

και την υπόθεση ότι έχει επέλθει χηµική ισορροπία µεταξύ εµπλεκόµενων χηµικών ειδών και ότι δεν 

υπάρχει µεταφορά µάζας χηµικών ειδών από και προς την υδατική φάση. 

 

 

 

1. Καθορισµός χηµικών ειδών  

 

Τα χηµικά είδη που περιέχει το διάλυµα καθορίζονται µε βάση τις χηµικές αντιδράσεις µεταξύ του 

νερού και των ενώσεων που προστίθενται σε αυτό για τη δηµιουργία υδατικού διαλύµατος. Ο αριθµός 
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των χηµικών ειδών καθορίζει τον αριθµό των µαθηµατικών εξισώσεων που πρέπει να βρεθούν για την 

επίλυση του προβλήµατος. Σε όλα τα συστήµατα που περιγράφονται παρακάτω εµπλέκεται η 

αντίδραση διάστασης του νερού παρέχονται τα ανάλογα χηµικά είδη, δηλ.   

 

Η2Ο = Η+ + ΟΗ- 

 

 

ΣΥΣΤΗΜΑ 1: Υδατικό ∆ιάλυµα Υδροχλωρίου, Μ moles / liter 

  

Εκτός των χηµικών ειδών που προέρχονται από την διάσταση του νερού σύµφωνα µε τη παραπάνω 

αντίδραση, το υδροχλωρικό οξύ  (ΗCl) σαν ισχυρό οξύ (µεγάλη σταθερά ισορροπίας της αντίδρασης 

διάστασης του) διίσταται πλήρως µε τη µη αµφίδροµη αντίδραση: 

 

ΗCl → H+ + Cl- 

 

Για το λόγο αυτό δεν υπάρχει αδιάστατο σε υδατικά διαλύµατα. Το ίδιο ισχύει για ισχυρές βάσεις 

όπως θα εξηγηθεί σε επόµενο κεφάλαιο που εξετάζει σε µεγαλύτερη έκταση τη χηµική ισορροπία 

οξέων και βάσεων. Έτσι, το υδατικό αυτό διάλυµα θα περιέχει εκτός των ιόντων του νερού και 

χλωροανιόντα. 

 

Χηµικά Είδη: Η+, ΟΗ-, Cl- 

  

Συνολικά, λοιπόν, στο διάλυµα υπάρχουν τρία (3) χηµικά είδη και, άρα, χρειάζονται τρεις (3) 

εξισώσεις για τον καθορισµό των συγκεντρώσεων αυτών των χηµικών ειδών. 

 

 

 

 

 

 

ΣΥΣΤΗΜΑ 2: Υδατικό ∆ιάλυµα Οξικού Οξέως, Μ moles/liter 

 

Το οξικό οξύ (CH3COOH) που συµβολίζεται εδώ περιγραµµατικά σαν ΗΑc είναι ασθενές οξύ και δεν 

διίσταται πλήρως αλλά δηµιουργεί µια ισορροπία σε υδατικό διάλυµα που περιγράφεται από τη 

χηµική αντίδραση: 
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ΗΑc = H+  + Ac- 

 

Για το λόγο αυτό το υδατικό διάλυµα θα περιέχει και το αδιάστατο µόριο του οξικού οξέως σαν 

χηµικό είδος. 

                            

Χηµικά Είδη: Η+, ΟΗ-,  Αc-, HΑc 

 

Σε αυτή τη περίπτωση αυτή έχουµε τέσσερα (4) χηµικά είδη και, άρα, χρειαζόµαστε τέσσερις (4) 

µαθηµατικές εξισώσεις που η επίλυση τους σαν σύστηµα θα µας δώσει τις συγκεντρώσεις των 

χηµικών αυτών ειδών στο διάλυµα. 

 

 

ΣΥΣΤΗΜΑ 3: Υδατικό ∆ιάλυµα Ανθρακικό Οξέως, Μ moles/liter 

 

Οξέα µε περισσότερα από ένα πρωτόνια (Η+) όπως είναι το ανθρακικό οξύ (Η2CO3) καλούνται  

πολυπρωτικά, (διπρωτικά, τριπτωτικά κτλ.) ανάλογα µε το πόσα πρωτόνια (υδρογονοκατιόντα) έχουν. 

Τα πολυπρωτικά οξέα δηµιουργούν  χηµικές ισορροπίες µε όλες τις πρωτονικές τους µορφές. Έτσι 

στην περίπτωση του ανθρακικού οξέως έχουµε τις ακόλουθες αντιδράσεις διάστασης του οξέως. 

H2CO3(αq) = H+ + HCO3 
- 

HCO3
- = H+ + CO3

-2 

 

Χηµικά είδη: H+, OH-, H2CO3,  HCO3
-, CO3

-2 

 

Στην περίπτωση αυτή τα χηµικά είδη είναι (5) και άρα  χρειάζονται πέντε (5) εξισώσεις για να 

καθορίσουµε τις συγκεντρώσεις των χηµικών αυτών ειδών. 

 

 

 

ΣΥΣΤΗΜΑ 4: Υδατικό ∆ιάλυµα Ανθρακικού Ασβεστίου, Μ  moles /liter 

 

Το ανθρακικό ασβέστιο  είναι στερεό (CαCO3(s)) δηλ. το σύστηµα  έχει δύο φάσεις  την υδατική και 

τη στερεά. Η αντιµετώπιση τέτοιου είδους προβληµάτων  γίνεται µε την υπόθεση ότι έχει επέλθει  

ισορροπία µεταξύ φάσεων και ότι µετά την ισορροπία αυτή υπάρχει ακόµα στερεά φάση (δηλ. δεν 

έχει διαλυθεί όλο το ανθρακικό ασβέστιο). Περισσότερες λεπτοµέρειες για τέτοια συστήµατα  νερού - 

στερεού θα εξετάσουµε σε επόµενο κεφάλαιο. Οι αντιδράσεις που λαµβάνουν χώρα στην υδατική 

φάση είναι: 
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CαCO3(s) = Cα+2 + CO3
-2 

CO3
-2 + H+ = HCO3

- 

HCO3
- + H+ = H2CO3(αq) 

 

Σε πολλές περιπτώσεις δηµιουργούνται πρόσθετα χηµικά είδη όπως   Cα(HCO3)+, Cα(OH)+ κ.α., που 

καλούνται σύµπλοκα (complexes) και πρέπει να συµπεριλαµβάνονται στους υπολογισµούς. Ένας 

τρόπος για να διερευνάται το ποια σύµπλοκα είναι δυνατό να υπάρχουν σε ένα υδατικό  διάλυµα είναι  

η αναδροµή σε  δηµοσιευµένους πίνακες  σταθερών ισορροπίας διαφόρων χηµικών ειδών. Αν 

υπάρχουν τέτοιες σταθερές ισορροπίας τότε τα χηµικά είδη συµπεριλαµβάνονται. 

 

Χηµικά είδη: H+, OH-, Cα+2, CO3
-2, HCO3

-, Η2CO3(αq) 

 

Στα παραπάνω χηµικά είδη για το σύστηµα αυτό, έχει βέβαια συµπεριληφθεί το αδιάστατο  µόριο  του 

ανθρακικού οξέως που συµβολίζεται σαν αq(eous) (υδατικό ή ενυδατωµένο). Σε αυτή την περίπτωση 

έχουµε έξι (6) χηµικά είδη  και άρα, χρειαζόµαστε έξι (6) µαθηµατικές εξισώσεις για να καθορίσουµε 

τη σύσταση του διαλύµατος. 

 

2. Καθορισµός Μαθηµατικών Εξισώσεων  Επίλυσης  

 

Οι µαθηµατικές εξισώσεις επίλυσης περιλαµβάνουν εξισώσεις χηµικής ισορροπίας, ισοζυγίου µάζας, 

ισοζυγίου φορτίου και ισοζυγίου πρωτονίων. Οι παράγραφοι που ακολουθούν παρουσιάζουν αυτές τις 

εξισώσεις για τα συστήµατα που αναφέρθηκαν παραπάνω. 

 

 

2.1  Εξισώσεις Χηµικής Ισορροπίας 

 

Με βάση τις αναµενόµενες χηµικές αντιδράσεις και τα χηµικά είδη που έχουν καθοριστεί, εκλέγονται 

εξισώσεις που συσχετίζουν τα χηµικά αυτά είδη µε ανάλογες σταθερές χηµικής ισορροπίας. Επειδή 

εδώ γίνεται αναφορά σε υδατικά διαλύµατα, στις εξισώσεις πρέπει να συµπεριλαµβάνεται πάντα η 

εξίσωση που εκφράζει το ιοντικό γινόµενο του νερού           ([H+] * [OH-] = Kw). Τα παρακάτω 

παραδείγµατα αναφέρονται στα υδατικά διαλύµατα που αναφέρθηκαν στη προηγούµενη περίπτωση 

καθορισµού των χηµικών ειδών σε συγκεκριµένα διαλύµατα. 
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Πρέπει να τονιστεί εδώ ότι στις εξισώσεις χηµικής ισορροπίας χρησιµοποιούµε τις ενεργότητες και όχι 

τις συγκεντρώσεις των διαφόρων χηµικών ειδών. Στις περισσότερες περιπτώσεις φυσικών νερών και 

υδατικών αποβλήτων, η συνολική συγκέντρωση των διαλυµένων χηµικών ειδών είναι αρκετά χαµηλή 

(µικρή τιµή ιοντικής ισχύος) δίνοντας συντελεστές ενεργότητες πολύ κοντά στη µονάδα. Για το λόγο 

αυτό, οι ενεργότητες µπορούν να αντικατασταθούν µε τις συγκεντρώσεις. Εξαίρεση αποτελούν τα 

θαλασσινά νερά και ορισµένα υδατικά απόβλητα µεγάλης συνολικής συγκέντρωσης διαλυµένων 

χηµικών ειδών για τα οποία πρέπει να χρησιµοποιούνται ενεργότητες και συντελεστές ενεργότητας.  

 

Για λόγους απλούστευσης, σε όλα τα παραδείγµατα που ακολουθούν υποθέτουµε ότι έχουµε αραιά 

υδατικά διαλύµατα και, έτσι, µπορούµε να χρησιµοποιήσουµε συγκεντρώσεις στις εξισώσεις χηµικής 

ισορροπίας.  

 

 

ΣΥΣΤΗΜΑ   1: Υδατικό ∆ιάλυµα Υδροχλωρίου, M moles / liter 

 

Για το σύστηµα αυτό έχουµε µία (1) µόνο εξίσωση χηµικής ισορροπίας δηλ.  αυτή που παριστάνει τη 

διάσταση του νερού (ιοντικό γινόµενο νερού). 

 

[Η+] [ΟΗ-] = Κw 

 

Η αντίδραση HCl  →  H+ + Cl- δεν είναι αµφίδροµη και, γι’ αυτό το λόγο, δεν συµπεριλαµβάνεται σαν 

αντίστοιχη εξίσωση ισορροπίας. 

 

 

 

ΣΥΣΤΗΜΑ  2: Υδατικό ∆ιάλυµα Οξικού Οξέως, M moles / liter 

 

Στο σύστηµα αυτό έχουµε δύο (2) εξισώσεις χηµικής ισορροπίας δηλ. αυτή που εκφράζει τη διάσταση 

του νερού και αυτή που δίνει τη διάσταση του οξικού οξέως. 

 

[Η+] [ΟΗ-] = Κw 

 

Kα  = [H+] [Ac-] / [HAc] 
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ΣΥΣΤΗΜΑ  3: Υδατικό ∆ιάλυµα Ανθρακικού Οξέως, M  moles / liter 

 

Για το σύστηµα αυτό  έχουµε την εξίσωση χηµικής ισορροπίας του νερού και τις δύο (2) εξισώσεις 

που εκφράζουν µαθηµατικά τις ισορροπίες των χηµικών ειδών που δηµιουργούνται από τη διάλυση 

του ανθρακικού οξέως στο νερό.  

 

[Η+] [ΟΗ-] = Κw 

 

Kα1  = [H+] [HCO3
-] / [H2CO3(αq)] 

 

Kα2 = [H+] [CO3
-2] / [HCO3

-] 

 

 

ΣΥΣΤΗΜΑ  4: Υδατικό ∆ιάλυµα Ανθρακικού Ασβεστίου, M moles / liter 

 

Στην περίπτωση αυτή έχουµε εξισώσεις χηµικής ισορροπίας για το νερό, το ανθρακικό ασβέστιο και 

τα είδη που αυτό δηµιουργεί διαλυόµενο στο νερό. 

 

[Η+] [ΟΗ-] = Κw 

 

[Cα+2] [CO3 -2] = Ks0 

 

[HCO3
-] / ([H+] [CO3

-2]) = Ks1 

 

[H2CO3(αq)] / ([H+] [HCO3
-]) = Ks2 

 

 

2.2 Εξισώσεις Ισοζυγίου Μάζας (Mαss Bαlαnce) 

 

Με βάση την αρχή διατήρησης της µάζας µπορούµε να καταµετρήσουµε όλα τα χηµικά είδη που 

βρίσκονται σε ένα διάλυµα όταν γνωρίζουµε την ολική µάζα των ειδών αυτών. Σε αντίθεση µε όσα 

ελέγχθηκαν προηγούµενα για τις εξισώσεις χηµικής ισορροπίας, όπου επιβάλλεται η χρήση 

ενεργοτήτων και όχι συγκεντρώσεων, οι εξισώσεις ισοζυγίου µάζας απαιτούν τη χρήση 
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συγκεντρώσεων και όχι ενεργοτήτων αφού αναφερόµαστε σε πραγµατικές και όχι «ενεργές» µάζες 

χηµικών ειδών. 

 

ΣΥΣΤΗΜΑ  1: Υδατικό ∆ιάλυµα Υδροχλωρίου, Μ moles / liter 

 

Για το σύστηµα αυτό το ισοζύγιο µάζας γίνεται για τα ιόντα του χλωρίου αφού το υδροχλωρικό οξύ 

σαν ισχυρό οξύ διίσταται πλήρως. 

 

[Cl-] = M 

 

ΣΥΣΤΗΜΑ  2: Υδατικό ∆ιάλυµα Οξικού Οξέως, Μ moles / liter 

 

Αφού το οξικό οξύ είναι ασθενές οξύ στο διάλυµα θα υπάρχει σε δύο µορφές: αδιάστατο µόριο και 

οξικό ανιόν. Έτσι, το ισοζύγιο µάζας πρέπει να γίνει στα χηµικά είδη που περιέχουν οξικά ανιόντα. 

 

[HAc] + [Ac-] = M 

 

 

ΣΥΣΤΗΜΑ  3: Υδατικό ∆ιάλυµα Ανθρακικού Οξέως, M moles / liter 

 

Στο σύστηµα αυτό το ισοζύγιο µάζας γίνεται για όλα τα χηµικά είδη που περιέχουν την ανθρακική 

ρίζα. 

 

[H2CO3 (αq)] + [HCO3
-] + [CO3

-2] = M 

 

ΣΥΣΤΗΜΑ  4: Υδατικό ∆ιάλυµα Ανθρακικού Ασβεστίου, Μ moles / liter 

 

Για το σύστηµα αυτό µπορούµε να δώσουµε δύο (2) εξισώσεις ισοζυγίου µάζας: µία για τα είδη που 

περιέχουν την ανθρακική ρίζα και µια για τα κατιόντα ασβεστίου. 

 

[H2CO3(αq)] + [HCO3
-] + [CO3

-2]  = M 

 

[Cα+2] = M 
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Oι εξισώσεις ισοζυγίου µάζας βγαίνουν από τη στοιχειοµετρία της αντίδρασης, π.χ. για την 

αντίδραση:  HAc = H+ + Ac-, έχουµε ότι 1 mole οξικού οξέως (HΑc) αντιστοιχεί σε ένα mole οξικού 

ανιόντος (Αc-). Αφού το διάλυµα περιέχει συνολικά Μ moles οξικού οξέως το οποίο διίσταται για να 

δώσει το οξικό ανιόν, το σύνολο των συγκεντρώσεων αδιάστατου οξικού οξέως και οξικών ανιόντων 

πρέπει να είναι ίσο µε τη συνολική µάζα (moles) M που προστέθηκε στο διάλυµα.  

 

Αν φτιάχναµε ένα διάλυµα προσθέτοντας  σε ένα λίτρο νερό Μ moles οξικού ασβεστίου (Cα(Ac)2) η 

αντίστοιχη αντίδραση διάστασης των µορίων του οξικού ασβεστίου θα ήταν: 

 

Cα(Ac)2 → Cα+2 + 2Ac-  

 

Σε αυτήν τη περίπτωση, το 1 mole οξικού ασβεστίου όταν διίσταται µέσα στο υδατικό διάλυµα δίνει 2 

moles οξικών ανιόντων που µε τη σειρά τους θα αντιδράσουν µε τα µόρια του νερού για να δώσουν 

οξικό οξύ (HAc)  και για αυτό το λόγο σαν εξίσωση ισοζυγίου µάζας έχουµε: 

 

[HAc] + [Ac-] = 2M 

 

∆ηλαδή, το άθροισµα της συγκέντρωσης του οξικού οξέως και των οξικών ανιόντων που παράγονται 

όταν προστίθενται Μ moles οξικού ασβεστίου σε ένα λίτρο νερού είναι διπλάσιο της µάζας του 

οξικού ασβεστίου που προστέθηκε. 

 

 

2.3 Εξισώσεις Ισοζυγίου Φορτίου (Chαrge Bαlαnce) 

 

Με βάση την αρχή ηλεκτροουδετερότητας των υδατικών διαλυµάτων (δηλ. ότι είναι ηλεκτρικά 

ουδέτερα), οι συγκεντρώσεις των αρνητικών φορτίων των ανιόντων πρέπει να είναι ίσες µε τις 

συγκεντρώσεις των θετικών φορτίων των κατιόντων. Αν ένα ανιόν ή ένα κατιόν έχει περισσότερα του 

ενός φορτίου, η εξίσωση ισοζυγίου φορτίων πρέπει να λαµβάνει αυτό το γεγονός  υπόψη της. Τα 

παρακάτω παραδείγµατα αφορούν τα συστήµατα που προαναφέρθηκαν. 

 

 

ΣΥΣΤΗΜΑ 1: Υδατικό  διάλυµα υδροχλωρίου, Μ moles /liter 

 

[Η+] = [ΟΗ-] + [Cl-] 
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ΣΥΣΤΗΜΑ 2: Υδατικό ∆ιάλυµα Οξικού Οξέως, M moles/liter 

 

Σε αυτή την περίπτωση η συγκέντρωση του οξικού οξέως ([ΗAc])  δεν συµπεριλαµβάνεται αφού το 

οξικό οξύ είναι µόριο  και όχι ιόν  και δεν έχει ηλεκτρικό φορτίο.  

 

[Η+] = [ΟΗ-] + [Ac-] 

 

 

ΣΥΣΤΗΜΑ 3: Υδατικό ∆ιάλυµα Ανθρακικού Οξέως  M moles /liter 

 

Επειδή το ανθρακικό ιόν (CO3
-2) έχει δύο αρνητικά φορτία  η συγκέντρωση του πολλαπλασιάζεται επί  

2 στην εξίσωση  ισοζυγίου φορτίων. 

 

[Η+] = [ΟΗ-] + [HCO3
-] + 2[CO3

-2] 

 

 

ΣΥΣΤΗΜΑ 4: Υδατικό ∆ιάλυµα Ανθρακικού  Ασβεστίου, Μ  moles/ liter 

 

[H+] + 2[Cα+2] = [OH-] + [HCO3
-] + 2[CO3

-2] 

 

Τα παραπάνω παραδείγµατα  εξισώσεων  ισοζυγίου φορτίων  δείχνουν  ότι οι εξισώσεις  αυτές είναι 

δυνατόν  να γραφούν αµέσως µετά τον καθορισµό των χηµικών ειδών  που υπάρχουν στο υδατικό 

διάλυµα  εφ΄ όσον είναι γνωστά  τα φορτία των δηµιουργούµενων ιόντων. 

 

 

2.4  Εξισώσεις Ισοζυγίου Πρωτονίων (Proton Balance) 

 

Η εξίσωση ισοζυγίου πρωτονίων καλείται πρωτονική συνθήκη (proton condition), αφορά τη µάζα των 

πρωτονίων και έχει εφαρµογή  µόνο σε αντιδράσεις όπου υπάρχει  µεταφορά πρωτονίων όπως είναι οι 

αντιδράσεις  που γίνονται σε υδατικά διαλύµατα. Η εξίσωση αυτή  δεν είναι  ανεξάρτητη  από τις 

προηγούµενες εξισώσεις ισοζυγίου µάζας και φορτίων και συνήθως είναι ένας  συνδυασµός τους. Η 

τεχνική που ακολουθείται για την εύρεση εξισώσεων ισοζυγίου πρωτονίων στην περίπτωση υδατικών 

διαλυµάτων που περιέχουν ασθενή οξέα ή βάσεις ή άλατα τους συνίσταται στον καθορισµό των 

καλούµενων χηµικών ειδών µηδενικής πρωτονικής στάθµης. 
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Σαν χηµικά είδη µηδενικής πρωτονικής στάθµης (ΧΕΜΠΣ) (chemicαl species of zero proton level) 

θεωρούµε εκείνα τα χηµικά είδη που χρησιµοποιούµε  για να φτιάξουµε ένα υδατικό διάλυµα. 

Φυσικά, αφού µιλάµε για υδατικά διαλύµατα, το νερό θα αποτελεί πάντα ένα τέτοιο ΧΕΜΠΣ. Στην 

περίπτωση προσθήκης  ασθενούς οξέως ή βάσης, αυτά τα είδη είναι επίσης ΧΕΜΠΣ. Στην περίπτωση 

προσθήκης αλάτων ασθενών οξέων ή βάσεων, τα ΧΕΜΠΣ αποτελούνται από τα αντίστοιχα  ανιόντα 

ή κατιόντα  του προστιθέµενου οξέως ή βάσης αντίστοιχα. 

 

Αφού καθοριστούν τα ΧΕΜΠΣ, εξετάζεται κατά πόσον αυτά  θα αντιδράσουν  µέσα στο υδατικό 

διάλυµα, για να δηµιουργήσουµε άλλα είδη, είτε µε προσθήκη είτε µε αφαίρεση πρωτονίων. Στην 

περίπτωση προσθήκης πρωτονίων, καταλήγουµε σε χηµικά είδη πλεονάσµατος πρωτονίων, ενώ στην 

αντίθετη περίπτωση (δηλ. αφαίρεσης πρωτονίων) καταλήγουµε σε χηµικά είδη ελλείµµατος 

πρωτονίων. Το πλεόνασµα ή έλλειµµα πρωτονίων αναφέρεται  πάντα σε σχέση µε τα ΧΕΜΠΣ. 

 

Ο  καθορισµός των ΧΕΜΠΣ και των αντιστοίχων ειδών µε πλεόνασµα ή έλλειµµα πρωτονίων  

χρησιµοποιείται για να γραφτεί η εξίσωση του ισοζυγίου πρωτονίων µε βάση  την αρχή  ότι σε ένα 

υδατικό διάλυµα πρέπει να υφίσταται ένα ισοζύγιο (ισότητα) µεταξύ των συγκεντρώσεων των 

χηµικών ειδών που πήραν  πρωτόνια αναφορικά  πάντα µε τα ΧΕΜΠΣ και εκείνων που έχασαν. Με 

άλλα λόγια, πρέπει να υφίσταται µια διατήρηση της µάζας των πρωτονίων. Τα παρακάτω 

παραδείγµατα δείχνουν πως ακολουθείται η τεχνική καθορισµού εξισώσεων ισοζυγίου πρωτονίων. 

 

ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑΤΑ 

 

Έλλειµµα Πρωτονίων ΧΕΜΠΣ Πλεόνασµα Πρωτονίων Ενώσεις 

Προσθήκης -2 -1 0 +1 +2 +3 

Η2Ο  ΟΗ- Η2Ο Η+  
Η2Ο  ΟΗ- Η2Ο Η+   

H2CO3 CO3
-2 HCO3

- H2CO3    
Η2Ο  ΟΗ- Η2Ο Η+   

CαCO3   CO3
-2 HCO3

- H2CO3  
Η2Ο  ΟΗ- Η2Ο Η+   

NH4Cl  NH3 NH4
+    

Η2Ο  ΟΗ- Η2Ο Η+   
(NH4)3PO4   PO4

-3 HPO4
-2 H2PO4

- H3PO4 
  NH3 NH4

+    
 

Με βάση τον παραπάνω πίνακα είναι δυνατό να γραφούν εξισώσεις ισοζυγίου πρωτονίων για διάφορα 

υδατικά διαλύµατα π.χ. 
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(1) Για σκέτο νερό: 

[OH-] = [H+] 

(2) Νερό και ανθρακικό οξύ (H2CO3): 

[OH-] + [HCO3
-] + 2[CO3

-2] = [H+] 

(3) Νερό και ανθρακικό ασβέστιο (CαCO3): 

[OH-] = [H+] + [HCO3
-] + 2[H2CO3] 

(4) Νερό και χλωριούχο αµµώνιο (NH4Cl): 

[OH-] + [NH3] = [H+] 

(5) Νερό και φωσφορικό αµµώνιο ((NH4)3PO4): 

[OH-] + [NH3] = [H+] + [HPO4
-2] +  2[H2PO4

-] + 3[H3PO4] 

 

Στα υδατικά διαλύµατα  εισέρχεται πάντα το ισοζύγιο πρωτονίων του νερού. Ακόµα όπως φαίνεται 

στα παραπάνω παραδείγµατα, η συγκέντρωση κάθε χηµικού είδους που παίρνει ή δίνει πρωτόνια  

πολλαπλασιάζεται επί τον αριθµό των πρωτονίων που µεταφέρονται από την µηδενική θέση στη θέση 

πλεονάσµατος ή ελλείµµατος πρωτονίων. Τα ισοζύγια πρωτονίων  είναι ιδιαίτερα χρήσιµα στις 

γραφικές µεθόδους υπολογισµού χηµικής ισορροπίας όπως θα εξηγηθεί αργότερα. 

 

3. Καθορισµός Συστήµατος  Εξισώσεων και Επίλυση 
 

Με βάση τα προηγούµενα βήµατα εξάγονται Ν εξισώσεις για Ν άγνωστες συγκεντρώσεις που 

αποτελούν το σύστηµα επίλυσης  του δεδοµένου υδατικού διαλύµατος. Προσοχή απαιτείται στην 

επιλογή  µεταξύ εξισώσεων που δίνουν τα ισοζύγια µάζας, φορτίων και πρωτονίων γιατί όπως 

προαναφέρθηκε οι τρεις αυτές εξισώσεις δεν είναι ανεξάρτητες µεταξύ τους. Συνήθως επιλέγεται η 

εξίσωση ισοζυγίου µάζας και µια από τις άλλες δύο δηλ. είτε η εξίσωση ισοζυγίου φορτίων  ή αυτή 

του ισοζυγίου  των πρωτονίων. 

 

 

 

ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑΤΑ 

 

ΣΥΣΤΗΜΑ 1: Υδατικό ∆ιάλυµα Υδροχλωρίου, M moles / liter 

 

Χηµικά Είδη:  H+, OH-, Cl- 
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Εξίσωση Χηµικής Ισορροπίας:   

 

[H+] [OH-] = Kw 

 

Εξίσωση Ισοζυγίου Μάζας:   

 

[Cl-] = M 

 

Εξίσωση Ισοζυγίου Φορτίων:   

 

[H+] = [OH-] + [Cl-] 

 

 

 

 

ΣΥΣΤΗΜΑ 2: Υδατικό ∆ιάλυµα Οξικού Οξέως, Μ moles / liter 

 

Χηµικά Είδη:  H+, OH-, Ac-, HAc 

 

Εξισώσεις  Χηµικής Ισορροπίας: 

 

[H+] [OH-] = Kw 

 

[H+] [Ac-] / [HAc-]   = Kα 

 

Εξισώσεις Ισοζυγίου Μάζας: 

 

[HAc] + [Ac-] = M 

 

Εξίσωση Ισοζυγίου Φορτίων: 

[H+] = [ΟΗ-] + [Ac-]  
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ΣΥΣΤΗΜΑ 3: Υδατικό ∆ιάλυµα Ανθρακικού Οξέως, Μ moles / liter 

 

Χηµικά Είδη:  H+, OH-, H2CO3, HCO3
-, CO3

-2 

 

Εξισώσεις Χηµικής Ισορροπίας: 

 

[H+] [OH-] = Kw 

 

[H+] [HCO3
- ] /  [H2CO3(αq)]  = Kα1  

 

[H+] [CO3
-2] / [HCO3

-]   = Kα2       

 

Εξίσωση Ισοζυγίου Μάζας: 

 

[H2CO3(αq)] + [HCO3
-] + [CO3

-2] = M 

 

Εξίσωση Ισοζυγίου Φορτίων: 

 

[H+]= [OH-] + [HCO3
-] + 2[CO3

-2] 

 

 

ΣΥΣΤΗΜΑ 4: Υδατικό ∆ιάλυµα Ανθρακικού Ασβεστίου, Μ moles/liter 

 

Χηµικά Είδη:  H+, OH-, Cα+2, CO3
-2, HCO3

-, H2CO3(αq) 

 

Εξισώσεις Χηµικής Ισορροπίας: 

 

[H+] [OH-] = Kw 

 

[Cα+2] [CO3
-2] = Ks0 

 

[HCO3
-]  /  ([H+] [CO3

-2])  = Ks1 

 

[H2CO3(αq)]  /  ([H+] [HCO3
-])  = Ks2 
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Εξισώσεις Ισοζυγίου Μάζας 

 

[H2CO3(αq)]  + [HCO3
-] + [CO3

-2] = M 

 

[Cα+2] = M 

 

Οι παραπάνω δύο εξισώσεις ισοζυγίου µάζας δεν µπορούν να θεωρηθούν ανεξάρτητες µεταξύ τους  

αφού περιέχουν  και οι δύο τον όρο Μ. Για αυτό το λόγο συνενώνονται σε µια εξίσωση που είναι: 

 

[H2CO3(αq)] + [HCO3
-] + [CO3

-2] = [Cα+2] 

 

 

Εξίσωση Ισοζυγίου Φορτίων: 

 

[H+] + 2 [Cα+2] = [OH-] + [HCO3
-] + 2[CO3

-2] 

Όπως φαίνεται από τα παραπάνω παραδείγµατα, ακόµα και απλά συστήµατα απαιτούν αρκετά 

εκτενείς και πολύπλοκες εξισώσεις για την επίλυση τους. Η µαθηµατική πολυπλοκότητα τους µπορεί 

να µετριαστεί κάνοντας ορισµένες υποθέσεις και προσεγγίσεις που όµως απαιτούν κάποια οξυδέρκεια 

στη χηµεία. Η χρήση ηλεκτρονικών υπολογιστών σαφώς µετριάζει το χρόνο επίλυσης προϋποθέτει 

όµως την ύπαρξη ανάλογων προγραµµάτων. 

 

Παρά την ευκολία που µπορεί να παρέχουν οι ηλεκτρονικοί υπολογιστές, οι γραφικές µέθοδοι που 

περιγράφονται στο επόµενο κεφάλαιο διευκολύνουν κατά πολύ την επίλυση των παραπάνω 

προβληµάτων και πρόσθετα, προσφέρουν µια βαθύτερη κατανόηση της λειτουργίας των υδατικών 

χηµικών συστηµάτων. 

 

Το παράδειγµα που ακολουθεί δίνει τη µεθοδολογία που ακολουθούµε για την επίλυση προβληµάτων 

εύρεσης σύστασης µε αναλυτική µέθοδο. 

 

 

ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑΤΑ: Να βρεθεί η σύσταση υδατικού διαλύµατος που περιέχει Μ moles/liter  ενός 

ασθενούς οξέως ΗΑ. 

 

1. Χηµικά Είδη: H+, OH-, HA, A- 
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2. Χηµικές Ισορροπίες: 

[H+] [OH-] = Kw (1) 

[H+] [A-] = Kα [HA] (2) 

 

3. Ισοζύγιο Μάζας:  

[HA] + [A-] = M (3) 

 

4. Ισοζύγιο Φορτίων:   

[H+] = [OH-] + [A-] (4) 

 

Από την εξίσωση (2) έχουµε: 

[HA] = [H+] [A-] / Kα (2α) 

 

Από την εξίσωση (3) έχουµε: 

[A-] = M - [HA] (3α) 

 

Συνδυάζοντας τις εξισώσεις (2α) και (3α) έχουµε:       

[A-] =  MKα / (Kα + [H+]) (5) 

       

Ανακατατάσσοντας την εξίσωση (1) έχουµε: 

[OH-] = Kw / [H+] (1α) 

 

Αντικαθιστώντας τις εξισώσεις (5) και (1α) στην (4) και ανακατατάσσοντας, παίρνουµε  την τελική 

εξίσωση για την συγκέντρωση των υδρογονοκατιόντων: 

 

[H+]3 + Kα[H+]2 - (MΚα + Κw) [H+] - KαKw = 0 

 

Επιλύοντας την τριτοβάθµια εξίσωση ως προς [Η+] βρίσκουµε τη συγκέντρωση των 

υδρογονοκατιόντων. Αντικαθιστούµε την τιµή της συγκέντρωσης των υδρογονοκατιόντων στην 

εξίσωση (1) και βρίσκουµε την τιµή της συγκέντρωσης των ανιόντων υδροξυλίου ([ΟΗ-]). Στη 

συνέχεια  αντικαθιστούµε  τις  τιµές των [Η+] και [ΟΗ-] στην εξίσωση (4) και βρίσκουµε την τιµή της 

[Α-]. Τέλος, αντικαθιστούµε την τιµή της [Α-] στην εξίσωση (3) και βρίσκουµε την τιµή της [ΗΑ]. 

 

Η παραπάνω τριτοβάθµια χηµική εξίσωση µπορεί να λυθεί αναλυτικά ή µε δοκιµές. Στη τελευταία 

περίπτωση υποθέτουµε µια τιµή της συγκέντρωσης των υδρογονοκατιόντων, [Η+], την 
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αντικαθιστούµε στην εξίσωση και βλέπουµε αν η εξίσωση ισχύει. Οι δοκιµαστικές τιµές της [Η+] 

πρέπει βέβαια να βρίσκονται στην περιοχή  0<pH<7 αφού η προσθήκη οξέως θα έχει  σαν 

αποτέλεσµα τη δηµιουργία όξινου διαλύµατος. Ας σηµειωθεί εδώ ότι για τη λύση  τέτοιων εξισώσεων 

είναι σκόπιµη η χρήση  ηλεκτρονικών υπολογιστών είτε µόνο για τις σχετικές πράξεις είτε για χρήση 

προγραµµάτων επίλυσης εξισώσεων ανωτέρου βαθµού. 

 

 

 

2.2 ΓΡΑΦΙΚΗ  ΜΕΘΟ∆ΟΣ 

 

Λύσεις προβληµάτων χηµικής ισορροπίας  είναι δυνατό να επιτευχθούν γραφικά µε τα  καλούµενα 

διαγράµµατα pC - pH. Τέτοιου είδους λύσεις είναι προσεγγιστικές αλλά τις περισσότερες φορές δεν 

υπερβαίνουν ένα σφάλµα 5% που θεωρείται ικανοποιητικό για τέτοιου είδους προβλήµατα. Εκτός της 

ιδιότητας τους να επιλύουν προβλήµατα  χηµικής ισορροπίας, τα διαγράµµατα αυτά είναι ιδιαίτερα 

χρήσιµα  για την κατανόηση της λειτουργίας  χηµικών συστηµάτων και πώς αυτά µεταβάλλονται  

κάτω από ορισµένες συνθήκες όπου προστίθενται διάφορα χηµικά, αλλάζουν ορισµένες 

συγκεντρώσεις, κ.τ.λ. 

 

Η σχεδίαση και ο τρόπος χρήσης των διαγραµµάτων αυτών  θα δοθεί εδώ για τη περίπτωση  χηµικού 

συστήµατος που αποτελείται  στη πρώτη περίπτωση από ένα ασθενές, µονοπρωτικό οξύ και στη 

δεύτερη από ένα ασθενές διπρωτικό οξύ. 

 

 

ΠΕΡΙΠΤΩΣΗ Ι: Ασθενές  Μονοπρωτικό Οξύ 

 

Παράδειγµα: Ασθενές µονοπρωτικό οξύ, ΗΑ, µε σταθερά χηµικής ισορροπίας, Κα και συγκέντρωση  

M moles /liter  διαλύµατος  

 

Χηµικά είδη  Η+, ΟΗ-, ΗΑ,  Α-  

 

Για να βρεθούν οι συγκεντρώσεις των παραπάνω χηµικών ειδών στο διάλυµα, θα εκφραστούν πρώτα 

σαν συναρτήσεις του pH. Οι συναρτήσεις αυτές θα σχεδιαστούν κατόπιν γραφικά στο διάγραµµα  pC 

- pH λαµβάνοντας σαν pC  την ακόλουθη σχέση σε αναλογία µε τη σχέση που εκφράζει το pH:    

 

PC = -log [C] 
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όπου: [C] συµβολίζει την εκάστοτε άγνωστη συγκέντρωση δηλ. [ΗΑ] η συγκέντρωση του αδιάστατου 

οξέως, [Α-] η συγκέντρωση του ανιόντος του οξέως,  κ.τ.λ. Κατά αναλογία pHA, pA-, pOH-, κ.λ.π. 

 

 

α. Σχεδίαση των αξόνων του διαγράµµατος. 

 

Σε χαρτί σχεδίασης (µιλλιµετρέ) σχεδιάζονται πρώτα οι άξονες του διαγράµµατος. Στον άξονα των χ 

τοποθετείται το pH µε αρχή το 0 (στα αριστερά του διαγράµµατος) και τέλος το 14 δεξιά. Για λόγους 

που θα γίνουν εµφανείς στην πορεία σχεδίασης του διαγράµµατος, ο άξονας των χ τοποθετείται στη 

κορυφή του διαγράµµατος. Ανάλογα στον άξονα των ψ  τοποθετείται το pC µε αρχή το 0 (στο πάνω 

µέρος του διαγράµµατος) και τέλος το 14 (στο κάτω µέρος). Οι 14 διαβαθµίσεις και των δύο αξόνων 

σχεδιάζονται µε την ίδια απόσταση (δηλ. όσο  είναι µια  µονάδα του pH είναι και µια µονάδα του pC). 

Η σχεδίαση αυτή των αξόνων  δίνει και το όνοµα στο διάγραµµα. 

 

 

β. Σχεδίαση της γραµµής [H+] 

 

Εδώ C = H+ άρα - log [C] = pH ή  

pCΗ = pH 

Η γραµµή αυτή είναι ευθεία, περνάει από την αρχή του διαγράµµατος  (το σηµείο 0,0) και έχει κλίση 

ίση µε +1. 

 

γ. Σχεδίαση της γραµµής [OH-]  

 

Εδώ C = OH-  άρα 

- log[C] = -log [OH-] = pOH = pKw - pH 

όπου Kw είναι η σταθερά του ιοντικού γινοµένου του νερού (pKw = 14 στους 25°C) και  

pH + pOH = pKw. 

 

Με βάση αυτά, η γραµµή για τα υδροξύλια είναι:  

pCΟΗ = 14 - pH 

Και αυτή η γραµµή είναι ευθεία, τέµνει τον άξονα pC στο σηµείο pH = 0 και pC=14  και έχει κλίση -

1. 

 

Οι παραπάνω δύο ευθείες γραµµές τέµνονται στο σηµείο pC = pH = 7 όπου pH=pOH. 
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δ. Σχεδίαση των γραµµών [HA] και [A-] 

 

Πρώτα πρέπει να εκφραστούν τα [HA] και [Α-] σαν συναρτήσεις του pH. Για το σκοπό αυτό 

χρησιµοποιούνται οι σχέσεις που εκφράζουν τη χηµική ισορροπία (Χ.Ι.) και το ισοζύγιο µάζας (Ι.Μ.) 

του χηµικού συστήµατος:  

           Χ.Ι.                                  [H+] [A-] = Kα [HA]  

           I.M.                                     [HA] + [A-] = M 

Αναδιοργανώνοντας τη σχέση της χηµικής ισορροπίας έχουµε: 

[Α-] = Κα [ΗΑ]/[Η+] 

Αναδιοργανώνοντας τη σχέση του ισοζυγίου µάζας έχουµε: 

[ΗΑ] = Μ - [Α-] 

Αντικαθιστώντας το [Α- ] στη προηγούµενη σχέση έχουµε: 

[ΗΑ] = Μ - (Κα [ΗΑ]  /  [Η+]) 

([ΗΑ] [Η+]  /  [Η+])  + (Κα [ΗΑ]  /  [Η+]) = Μ 

[ΗΑ] ([Η+] + Κα) = Μ [Η+] 

[ΗΑ] = Μ [Η+]  / ([Η+] + Κα) 

Η σχέση αυτή εκφράζει το [ΗΑ] σαν συνάρτηση του [Η+]. 

Αντικαθιστώντας αυτή τη σχέση στην αναδιαρθρωµένη σχέση που εκφράζει τη χηµική ισορροπία 

έχουµε: 

[Α-] = (Κα / [Η+])  (Μ [Η+] / ([Η+] + Κα) 

ή       [Α-] = (Κα Μ) / ([Η+] + Κα) 

Έτσι έχουµε και µια σχέση που δίνει το [Α-] σαν συνάρτηση του [Η+]. 

Τις παραπάνω σχέσεις µετατρέπουµε µε βάση το pC και έχουµε:   

 

pCHA  = -log (M [H+] / ([H+] + Kα)) 

και 

    pCA = -log (Kα M / ([H+] + Kα)) 

 

Για να σχεδιάσουµε τις γραµµές αυτές, εξετάζουµε τη συµπεριφορά τους σε διάφορες στρατηγικά 

επιλεγµένες περιοχές του pH. 

 

 

Περιοχή Ι: pH <<  pKα 

 

∆ηλ. εκεί που το pH  είναι κατά πολύ µικρότερο του pKα. Συνήθως 1 ως 2 τάξεις µεγέθους διαφορά 

είναι αρκετή. Σε αυτή τη περίπτωση Κα << [Η+] και προσεγγιστικά µπορούµε να πούµε ότι  
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Κα + [Η+] ≈ [Η+] 

(δηλ. είναι σαν να λέµε ότι 1 + 100 είναι περίπου 100). Με βάση τη προσέγγιση αυτή, στη περιοχή Ι 

έχουµε: 

 

pCHA = -log (M [H+] / ([H+] + Kα)) 

 = -log (M [H+] / [H+]) 

 = -log M 

ή      pCHA =  pM 

 

Αυτή είναι ευθεία γραµµή στο σηµείο pC = pM µε κλίση 0 (pCHA = σταθερό).  

 

Αντίστοιχα, για το pCA  έχουµε: 

                

pCA = -log (Kα M / ([H+] + Kα)) 

 = -log (Kα M / [H+]) 

 = -log Kα -log M - (-log [H+]) 

pCA = pKα + pM - pH 

 

Αυτή είναι ευθεία γραµµή µε κλίση -1 και τέµνουσα τον άξονα pC στο σηµείο pH = 0 και pC = pKα + 

pM. 

 

 

Περιοχή ΙΙ: pH >> pKα  

 

∆ηλ. εκεί που το pH είναι κατά πολύ µεγαλύτερο του pKα. Σε αυτή τη περίπτωση  Kα >> [H+] και 

προσεγγιστικά µπορούµε να πούµε ότι  

 

Kα + [H+] ≈ Kα 

 

Με ανάλογες πράξεις όπως στη περιοχή Ι βρίσκουµε τις νέες γραµµές σε αυτή τη περιοχή που 

δίνονται από τις σχέσεις:  

pCHA = pM - pKα + pH 

pCA = pM 
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Περιοχή ΙΙΙ:   pKα ≈ pH 

 

∆ηλ. εκεί όπου το Kα είναι περίπου ίσο µε το [H+]. Από τη σχέση χηµικής ισορροπίας έχουµε: 

[H+] [A-] = Kα [HA] 

ή  [A-] = [HA] 

Και από τη σχέση ισοζυγίου µάζας έχουµε: 

[HA-] + [A-] = M 

ή  [ΗΑ] = [Α-] = 0,5 Μ 

 

Χρησιµοποιώντας το συµβολισµό " p " για τη σχέση αυτή έχουµε: 

pCA = pCHA = -log (0,5 M) = - log (0,5) - log M 

pCA = pCHA = 0,3 + pM  

 

∆ηλ. οι γραµµές του pA  και του pHA  τέµνονται µεταξύ τους σε ένα σηµείο που δίνεται από τις 

συντεταγµένες: 

pH  = pKα  και pC = 0,3 + pM 

 

ΟΡΙΣΜΟΣ: Το σηµείο που δίνεται από τις συντεταγµένες: 

pH  = pKα και pC = pM 

καλείται σηµείο συστήµατος (ΣΣ) (system point) για το χηµικό σύστηµα υδατικού διαλύµατος 

µονοπρωτικού οξέως. 

 

Όπως φαίνεται από τα παραπάνω, οι γραµµές που συµβολίζουν το pA  και το  pHA τέµνονται  0,3 

λογαριθµικές  µονάδες  κάτω  από  το σηµείο συστήµατος στο διάγραµµα pC - pH . 

 

Η όλη  παραπάνω  ανάλυση σχεδίασης  του διαγράµµατος δεν είναι αναγκαία  κάθε  φορά  που πρέπει  

να σχεδιάσουµε ένα τέτοιο διάγραµµα. Απλά, δόθηκε  εδώ για να εξηγήσει πως σχεδιάζονται αυτά τα 

διαγράµµατα. Σε περιπτώσεις σχεδιασµού  διαγραµµάτων  για µονοπρωτικά οξέα (ή µονοϋδροξυλικές 

βάσεις) η µεθοδολογία σχεδίασης είναι η ακόλουθη: 

 

 

∆εδοµένα: Κα, Μ 

Ζητούµενο: ∆ιάγραµµα pC-pH 

Βήµατα: 

1. Σχεδίαση αξόνων  και γραµµών  pH  και pOH (πάντα τα ίδια). 

2. Τοποθέτηση  του σηµείου συστήµατος στο pH  = pKα και pC = pM 
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3. Σχεδίαση  οριζόντιας γραµµής που περνά  από το ΣΣ. 

4. Σχεδίαση  γραµµών µε κλίσεις +1  και -1 που περνούν από το ΣΣ. 

5. Τοποθέτηση  σηµείου 0,3 λογαριθµικές µονάδες κάτω από το ΣΣ. 

6. Σύνδεση οριζόντιας γραµµής µε τις κεκλιµένες  γραµµές περνώντας από το σηµείο 

του βήµατος 5 µε χρήση καµπυλόγραµµου. 

 

Το σχήµα 2.1 παρουσιάζει ένα διάγραµµα pC - pH για µονοπρωτικά οξέα ή µονοϋδροξυλικές βάσεις. 

Για τη σχεδίαση του διαγράµµατος αυτού θεωρήθηκε µια ολική συγκέντρωση  Μ = 1 (pM = 0) και 

µια σταθερά ισορροπίας  ίση µε 10-7 (pKα = 7). 

Ας τονιστεί εδώ ότι για τη σχεδίαση του καµπύλου τµήµατος των  γραµµών που παριστάνουν τις 

άγνωστες συγκεντρώσεις των εµπλεκόµενων χηµικών ειδών  σαν συναρτήσεις του pΗ θεωρούµε µια 

περιοχή από µια µονάδα του pH  εκατέρωθεν του  σηµείου  συστήµατος  δηλ. µια µονάδα pH  

εκατέρωθεν της τιµής του pKα. 

 

Τέλος, πρέπει να τονιστεί µια ακόµη φορά ότι  δεν υπάρχει ανάγκη  αναλυτικής  εξέτασης σχεδίασης 

των γραµµών του διαγράµµατος. Οι καµπύλες  που παρουσιάζονται  στο Σχήµα 2.1  έχουν την ίδια 

µορφή  για όλα τα µονοπρωτικά οξέα, τις µονοϋδροξυλικές βάσεις  και τα άλατα τους. Αυτό που 

διαφέρει είναι η παράλληλη µετατόπιση των καµπύλων  που εκφράζουν τα προστιθέµενα χηµικά είδη  

κατά τέτοιο τρόπο που το σηµείο συστήµατος  να συµπίπτει µε την τιµή του  pKα και η κάθετη 

µετατόπιση που εκφράζει τη συνολική συγκέντρωση  των προστιθέµενων στο νερό χηµικών ειδών. Σε 

καµία περίπτωση δε µετακινούνται οι ευθείες που εκφράζουν τις συγκεντρώσεις των  

υδρογονοκατιόντων  και των  υδροξυλιοανιόντων. 
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Σχήµα  2.1: ∆ιάγραµµα  pC-pH  Μονοπρωτικών  Οξέων 

 

 

 

ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑΤΑ  ΛΥΣΗΣ ΠΡΟΒΛΗΜΑΤΩΝ ΜΕ ∆ΙΑΓΡΑΜΜΑΤΑ  pC-pH 

 

Τα ακόλουθα παραδείγµατα αφορούν την εύρεση της σύστασης διαλυµάτων  µονοπρωτικών οξέων ή 

µονοϋδροξυλικών βάσεων καθώς και των αντιστοίχων αλάτων τους. Σε κάθε περίπτωση σχεδιάζεται 

το ανάλογο διάγραµµα όπως εξηγήθηκε παραπάνω και βρίσκεται η πρωτονική συνθήκη του 
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διαλύµατος  που απλουστεύεται προσεγγιστικά µε την  βοήθεια διαγράµµατος για την εύρεση της 

σύστασης. Τα ακόλουθα παραδείγµατα  επιδεικνύουν τη λύση: 

 

 

ΣΥΣΤΗΜΑ 1: Υδατικό  ∆ιάλυµα Οξικού Οξέως, 10-2  moles/lit. 

 

 Για το  οξικό οξύ (ΗΑc) έχουµε δεδοµένη τη τιµή της σταθεράς ισορροπίας: pKα=4,75. Με βάση τη 

δεδοµένη συγκέντρωση του οξικού οξέως στο διάλυµα έχουµε ότι: pM = 2. Με γνωστές τιµές pKα και 

pM σχεδιάζουµε ανάλογο διάγραµµα pC - pH (Σχήµα 2.2). 

 

Η πρωτονική σύνθεση (ΠΣ) για το διάλυµα αυτό δίνεται από την εξίσωση:   

[ΟΗ-] + [Αc-] = [H +] 

 

Η προσθήκη οξέως στο νερό έχει σαν αποτέλεσµα τη µείωση της τιµής του pH ανεξάρτητα αν το οξύ 

είναι ισχυρό ή ασθενές. Έτσι, το αποτέλεσµα είναι η δηµιουργία ενός όξινου διαλύµατος µε pH < 7. 

Από το διάγραµµα (Σχήµα 2.2) φαίνεται ότι στην περιοχή του pH κάτω από 7 η συγκέντρωση των 

υδροξυλίων είναι κατά πολύ µικρότερη εκείνης των ανιόντων του οξέως ([ΟΗ-] << [Αc-]) και άρα 

ισχύει η παρακάτω σχέση: 

[ΟΗ-] + [Αc -] ≈ [Αc-] 

 

Με βάση τη παραπάνω σχέση η πρωτονική συνθήκη (ΠΣ) απλουστεύεται: 

[Ac-] ≈ [H+] 

ή  pAc = pH 

 

Η λύση, λοιπόν, του συστήµατος αυτού βρίσκεται στο σηµείο τοµής των καµπυλών pAc και pH (στο 

σηµείο Λ στο Σχήµα 2.2). Στο σηµείο αυτό φέρνουµε κάθετη ευθεία που τέµνει όλες τις άλλες 

καµπύλες. Τα σηµεία τοµής µεταξύ αυτής της κάθετης και όλων των άλλων καµπυλών δίνει τις 

συγκεντρώσεις όλων των χηµικών ειδών στο διάλυµα που βρίσκονται σαν τιµές pC στον άξονα y. 

 

Έτσι για το δεδοµένο σχήµα έχουµε: 

   

pH = pAc = 3.4 ή [Η+] = [Αc-]= 10-3.4 

pOH = 10.6 ή [OΗ-]= 10-10.6 

pHAc = 2 ή [HAc]= 10-2 
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Σχήµα 2.2: ∆ιάγραµµα  pC-pH  HAc 
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ΣΥΣΤΗΜΑ 2: Υδατικό  ∆ιάλυµα Αµµωνίας, 10-2  moles/lit. 

 

pKα = 9.25   και   pM = 2    (Σχήµα 2.3) 

ΠΣ:   [ΟΗ-] = [ΝΗ4
+] + [Η+]     ή      [ΟΗ-] ≈ [ΝΗ4

+] 

 

Λύση:  pNH4
+ = pOH    (Σηµείο Λ) 

 

 

Σχήµα 2.3: ∆ιάγραµµα  pC-pH  ΝH3 
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ΣΥΣΤΗΜΑ 3: Υδατικό  ∆ιάλυµα Κυανιούχου Νατρίου, 10-2  moles/lit. 

 

pKα = 9.32   και   pM = 2    (Σχήµα 2.4) 

ΠΣ:   [ΟΗ-] = [Η+] + [ΗCN]     ή      [ΟΗ-] ≈ [HCN] 

 

Λύση:  pHCN = pOH    (Σηµείο Λ) 

 

 

Σχήµα 2.4: ∆ιάγραµµα  pC-pH  HCN 
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ΣΥΣΤΗΜΑ 4: Υδατικό  ∆ιάλυµα Χλωριούχου Αµµωνίου, 10-2 moles/lit. 

 

pKα = 9.25   και   pM = 2    (Σχήµα 2.3) 

ΠΣ:   [ΟΗ-] + [ΝΗ3] = [Η+]     ή      [Η+] ≈ [ΝΗ3] 

 

Λύση:  pNH3 = pH    (Σηµείο Λ) 

 

 

 

Σχήµα 2.5: ∆ιάγραµµα  pC-pH  NH3 
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Παρόµοια διαγράµµατα σχεδιάζονται για δι- και τριπρωτικά οξέα και βάσεις καθώς και για ετερογενή 

συστήµατα που περιέχουν εκτός της υδατικής φάσης και αέριες ή στερεές φάσεις. 

 

Αυτό που πρέπει βέβαια να γίνει κατανοητό είναι ότι τα διαγράµµατα αυτά βοηθάνε όχι µόνο στη 

λύση προβληµάτων σύστασης υδατικών διαλυµάτων αλλά και στο να γίνουν πιο κατανοητοί οι 

µηχανισµοί που κυβερνούν τέτοια χηµικά συστήµατα. Τέλος είναι εξαιρετικά χρήσιµα για να 

απαντούν ερωτήσεις όπως «τι γίνεται όταν αλλάξει το ποσό του προστιθέµενου οξέως ή βάσης», 

«ποιο σύστηµα καθορίζει το pH όταν υπάρχουν πάνω από ένα σύστηµα», κ.α. 

 

 

ΠΕΡΙΠΤΩΣΗ   ΙΙ: Ασθενές ∆ιπρωτικό Οξύ 

 

Στη περίπτωση αυτή θα χρησιµοποιήσουµε το ανθρακικό οξύ σαν παράδειγµα. Βέβαια, οι ίδιοι 

συλλογισµοί ισχύουν για όλα τα ασθενή διπρωτικά οξέα. Χρησιµοποιούµε, όµως, το ανθρακικό οξύ 

για την σπουδαιότητα που παρουσιάζει στα υδατικά οικοσυστήµατα της φύσης. 

 

Όταν το ανθρακικό οξύ βρίσκεται διαλυµένο στο νερό οι κύριες µοριακές του µορφές είναι δύο: 

CO2(αq) και H2CO3. Με άλλα λόγια, αυτό που θεωρούµε σαν ανθρακικό οξύ είναι το άθροισµα των 

ενυδατωµένων µορίων διοξειδίου του άνθρακα που συµβολίζεται σαν CO2(αq) και των µορίων του 

«καθαρού» ανθρακικού οξέως που συµβολίζεται σαν H2CO3. Για λόγους πρακτικής εφαρµογής το 

άθροισµα των δύο αυτών µορφών του ανθρακικού οξέως παριστάνεται συµβολικά σαν H2CO3* που 

θεωρείται σαν ανεξάρτητο µεµονωµένο χηµικό είδος. Με βάση τα παραπάνω, ισχύει λοιπόν η σχέση: 

[H2CO3*] = [CO2(αq)] + [H2CO3]  που αφορά τις συγκεντρώσεις των επί µέρους χηµικών ειδών. 

 

Για να προχωρήσουµε στο παράδειγµα µας, υποθέτουµε ότι το ασθενές διπρωτικό οξύ H2CO3* µε 

σταθερές χηµικής ισορροπίας Κ1 και Κ2 βρίσκεται σε µια συγκέντρωση CT moles ανά λίτρο υδατικού 

διαλύµατος. Στη περίπτωση αυτή θεωρούµε το υδατικό διάλυµα του οξέως σαν κλειστό σύστηµα, 

δηλαδή, το διάλυµα δεν είναι σε επαφή µε τη ατµόσφαιρα και, για το λόγο αυτό, δεν θα αναφερθούµε 

στη διαλυτότητα του αερίου CO2(g) (οµογενές, κλειστό σύστηµα, µίας φάσης). Την περίπτωση αυτή θα 

την εξετάσουµε αργότερα όταν θα αναφερθούµε στα ετερογενή διαλύµατα αερίων - υγρών.  

 

H µεθοδολογία που ακολουθούµε στηv κατάστρωση προβληµάτων που αφορούν διπρωτικά οξέα είναι 

παρόµοια µε αυτή που ακολουθήθηκε στηv περίπτωση των µονοπρωτικών οξέων. Έτσι, τα χηµικά 

είδη που εµπλέκονται εδώ είναι H2CO3*, HCO3
-, CO-2, H+ και ΟΗ-. Οι εξισώσεις που εκφράζουν τις 

χηµικές ισορροπίες µεταξύ των ειδών αυτών δίνονται παρακάτω: 
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[Η+] [ΟΗ-] = Κw 

 

(1) 

[H+] [HCO3
-] = K1[H2CO3*] 

 

(2) 

[H+] [CO3
-2] = K2 [HCO3

-] 

 

(3) 

Eκτός των παραπάνω εξισώσεων ισχύει ακόµα η σχέση που εκφράζει το ισοζύγιο µάζας στα χηµικά 

είδη που περιέχουν την ανθρακική ρίζα: 

 

[Η2CO3*] + [HCO3
-] + [CO3

-2] = CT (4) 

 

Στα συστήµατα πολυπρωτικών οξέων είναι ευκολότερο να χρησιµοποιούµε τους συντελεστές 

κατανοµής που ορίζονται µε τις παρακάτω σχέσεις: 

  

α0 = [Η2CO3*] /  CT (5) 

α1 = [ΗCO3
-] /  CT (6) 

α2 = [CO3
-2] / CT (7) 

 

Aπό την εξίσωση ισοζυγίου µάζας ανθρακικών (εξίσωση 4) και χρησιµοποιώντας τις εξισώσεις (5), 

(6) και (7) έχουµε µια νέα µορφή της εξίσωσης ισοζυγίου µάζας µε µεταβλητές τους συντελεστές 

κατανοµής που είναι: 

 

α0 + α1 + α2 = 1 (8) 

 

Ανακατατάσσοντας τις εξισώσεις (2) και (3) έχουµε: 

 

[ΗCO3
-] /  [H2CO3*]  =  K1 /  [H+] (2α) 

[CO3
-2] / [HCO3

-] = K2  / [H+] (3α) 

 

Πολλαπλασιάζοντας τη (2α) µε τη (3α) έχουµε: 

 

[CO3
-2] / [H2CO3*]  = K1*K2 /  [H+]2

 

 
(3β) 

∆ιαιρώντας όλους τους όρους της εξίσωσης (4) µε [Η2CO3*] έχουµε: 
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1 3

2 3

3

2 3 2 3
+ + =

− =[ ]
[ ]

[ ]
[ ] [ ]* * *

HCO
H CO

CO
H CO

C
H CO

T  (4α) 

 

Aντικαθιστώντας µε χρήση των εξισώσεων (2α), (3β) και (5) στη (4α) έχουµε: 

 

1  +   Κ1 /  [Η+]  +   Κ1Κ2 / [Η+]2   =  1 / α0 

 

(4β) 

ή        α0  =   [1  +   K1 / [Η+]  +  K1 K2  /  [Η+]2]-1 (9) 

Χρησιµοποιώντας τις εξισώσεις (6) και (2) έχουµε: 

 

α1 = [ΗCO3
-] / CT  =  (K1 / [Η+])*[H2CO3*] / CT  =  (K1 / [Η+]) * α0 

 

ή       α1  =  ([Η+] / Κ1   +   1   +   Κ2 / [Η+])-1 

 

(10) 

Με τους ίδιους χειρισµούς και χρήση των εξισώσεων (7) και (3) έχουµε: 

 

α2  =  ( [Η+]2 / (Κ1 Κ2)   +   [Η+] / Κ2 + 1)-1 (11) 

 

Τώρα, ο αντικειµενικός µας σκοπός είναι να σχεδιάσουµε ένα διάγραµµα τύπου pC - pH που, όµως, 

αντί για pC θα χρησιµοποιήσουµε τους συντελεστές κατανοµής, αi, δηλαδή, ένα διάγραµµα pαi - pH.  

Το διάγραµµα αυτό θα κατασκευαστεί µε την ίδια τεχνική που χρησιµοποιήθηκε για την απλούστερη 

περίπτωση των µονοπρωτικών οξέων δηλαδή, καθορίζοντας στρατηγικά επιλεγµένες περιοχές του pH 

και βλέποντας πως απλοποιούνται οι εξισώσεις στις περιοχές αυτές. 

 

 

Περιοχή Ι:  pH<pK1<pK2 

 

Στη περιοχή αυτή ισχύει η σχέση:        [Η+] > Κ1 > Κ2 

ή   Κ1 / [Η+] < 1    και    Κ2 /[Η+] < 1    απ’ όπου έπεται ότι    

 Κ1Κ2 / [Η+]2  <   1 (9α) 

 

Με βάση αυτές τις ανισότητες έχουµε: 

α0 = 1    ή    pα0 = 0 

α1= Κ1/[Η+]     ή     pα1 = pK1 - pH (10α) 

α2= Κ1Κ2/[Η+]2      ή       pα2=pK1 + pK2 - 2pH (11α) 



Χαλβαδάκης  Κ. Π., ″Υδατική  Χηµεία″, Ιανουάριος 2004  
 
 

 67 
 
 

Περιοχή ΙΙ:  pK1 < pH < pK2 

 

Στη περιοχή αυτή ισχύει η σχέση:       Κ1 > [Η+] > Κ2 

  

ή    [Η+] / Κ1 <  1  και    Κ2 / [Η+]  <   1 (9α) 

 

Με βάση αυτές τις ανισότητες έχουµε:  

  

α0 = [Η+] / Κ1       ή      pα0 = -pK1 + pH (9β) 

α1 = 1     ή     pα1 = 0 (10β) 

α2 = K2 / [H+]      ή     pα2 = pK2 - pH (11β) 

 

Περιοχή ΙΙΙ:   pK1  <  pK2   <  pH 

 

Στη περιοχή αυτή ισχύει η σχέση:     Κ1  >  Κ2  >  [Η+] 

και    α0  =  [Η+]2/Κ1Κ2 ή pα0 = -pK1 - pK2 + 2pH (9γ) 

α1 = [Η+] /Κ2  ή pα1 = -pK2 + pH (10γ) 

α2 = 1  ή pα = 0 (11γ) 

 

 

Περιοχή ΙV:  Σηµεία Συστήµατος 

 

Σε αναλογία µε τα µονοπρωτικά οξέα τα σηµεία συστήµατος είναι εκεί όπου το pH είναι ίσο µε τα pK 

του οξέως. Επειδή στα διπρωτικά οξέα έχουµε δύο σταθερές χηµικής ισορροπίας θα έχουµε, 

αντίστοιχα, δύο σηµεία συστήµατος. 

 

α)  Στο πρώτο σηµείο συστήµατος ισχύει η σχέση:   

pH = pK1     ή     [Η+] = Κ1 

 

Με βάση τη παραπάνω σχέση η εξίσωση χηµικής ισορροπίας  

[Η+] [HCO3
-] = K1 [H2CO3*] 

απλοποιείται και γίνεται:         [HCO3
-] = [H2CO3*] 

 

∆ιαιρώντας και τα δύο σκέλη της εξίσωσης αυτής µε τη συνολική συγκέντρωση όλων των 

ανθρακικών χηµικών ειδών, CT, έχουµε: 
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[ΗCO3
-]/CT = [H2CO3*]/CT 

ή    α1 = α0 

 

Στη περιοχή αυτή ισχύουν πρόσθετα οι παρακάτω ανισότητες: 

α2 << α1   και   α2 << α0 

 

Με βάση αυτές τις ανισότητες και τη σχέση που εκφράζει το ισοζύγιο µάζας των ανθρακικών χηµικών 

ειδών µε τους συντελεστές κατανοµής έχουµε: 

α0 + α1 + α2 = 1         ή         α0 + α1 ≈ 1 

ή  α0 = α1 =  0,5         ή         pα0  =  pα1  =  0,3 

 

Βλέπουµε ότι το σηµείο τοµής των δύο καµπυλών βρίσκεται 0,3 µονάδες παρακάτω από το σηµείο 

συστήµατος όπως και στην ανάλογη περίπτωση των µονοπρωτικών οξέων. 

 

β)  Στο δεύτερο σηµείο συστήµατος ισχύει η σχέση:  

pH = pK2        ή        [Η+] = Κ2 

 

Με παρόµοιους συλλογισµούς όπως παραπάνω καταλήγουµε στο ίδιο συµπέρασµα ότι δηλ. οι 

αντίστοιχες καµπύλες τέµνονται 0,3 µονάδες κάτω από το αντίστοιχο σηµείο συστήµατος (Σχήµα 2.6). 
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Σχήµα  2.6: ∆ιάγραµµα  pα-pH  H2CO3 
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2.3   ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑΤΑ 

2.3.1.  Μόνο- και ∆ιπρωτικά Οξέα - Βάσεις 

 

Με τη βοήθεια διαγραµµάτων pC - pH να βρεθεί η σύσταση των παρακάτω διαλυµάτων: 

1. 0,1  Μ  Να2CO3 

2. 0,1  M  NαHCO3 

3. 0,1  M  NαHCO3 + 0,2  M  NH4CI 

4. 0,1  M  (NH4)2CO3 

Οι σταθερές ισορροπίας είναι για ανθρακικά:  pKα1 = 6,35,  pKα2 = 10,25, για αµµωνιακά pKα = 9,25 

 

Στις περιπτώσεις (1) και (2) χρησιµοποιούµε διάγραµµα pC-pH µόνο για ανθρακικά.  Στις (3) και (4) 

πρέπει να φτιάξουµε διάγραµµα µε ανθρακικά και αµµωνιακά. 

 

 

1. 0,1  Μ Nα2CO3 (Σχήµα 2.7) 

  

Π. Σ. -1 0 +1 +2 

 ΟΗ- Η2Ο Η+  

  CO3
= HCO3

- H2CO3* 

 

Έτσι έχουµε: 

[ΟΗ-]  = [Η+]  +  [ΗCO3
-]  +  2[H2CO3*] 

ή [ΟΗ-]  ≈  [ΗCO3
-]     (σηµείο 1 στο Σχήµα 2.7) 

                  

∆ηλαδή: pH = 11,6 

 pOH = pHCO3
- = 2,4 

 pCO3
-2 = 1,0 

 pH2CO3* = 7,6 
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2. 0,1 Μ ΝαHCO3 (Σχήµα 2.7) 

  

Π. Σ. -1 0 +1 

 ΟΗ- Η2Ο Η+ 

 CO3
= HCO3

- H2CO3* 

 

Έχουµε λοιπόν: 

[ΟΗ-] + [CO3
=]  = [H+]  + [H2CO3*] 

ή    [CO3
=]  =  [H2CO3*]     (σηµείο 2 στο διάγραµµα - Σχήµα 2.7) 

                                                                                                                            

Έτσι έχουµε: pH = 8,3 

 pOH = 5,7 

 pH2CO3*  = pCO3
-2 = 3,0 

 

 

 

pHCO3
- = 1,0 

 

 

3. 0,1 M NαHCO3  + 0,2 M NH4CI  (Σχήµα 2.8) 

  

Π. Σ. -1 0 +1 

 ΟΗ- Η2Ο Η+ 

 CO3
-2 HCO3

- H2CO3* 

 NH3 NH4
+  

 

Έχουµε λοιπόν: 

[ΟΗ-] + [CO3
-2]  + [NH3] = [H+] + [H2CO3*] 

ή  [ΝΗ3] ≈ [Η2CO3*] (σηµείο 3 - Σχήµα 2.8) 

                                                                                                                                                                                         

Έτσι έχουµε: pH = 7,6 

 pOH = 6,4 

 pNH3  = pH2CO3* = 2,3 

 pHCO3
- = 1,0 

 pNH4
+ = 0,7 

 pCO3
-2 = 3,6 
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 Σηµείωση: Το χλωροανιόν (CI-) και το νατριοκατιόν (Να+) δεν υπεισέρχονται στην Π.Σ. αφού 

προέρχονται από ισχυρό οξύ (ΗCl) και ισχυρή βάση (ΝαOH) αντίστοιχα. 

 

 

4. 0,1 M (NH4)2CO3 (Σχήµα 2.8) 

 

(ΝΗ4)2CO3 = 2NH4
+ + CO3

= 

0,1 M  0,2 M  0,1 M 

 

δηλαδή αντιστοιχεί σε διάλυµα 0,2 Μ αµµωνιακά και 0,1 Μ ανθρακικά όπως προηγούµενα. 

   

Π.Σ. -1 0 +1 +2 

 ΟΗ- Η2Ο Η+  

 ΝΗ3 ΝΗ4
+   

  CO3
-2 HCO3

- H2CO3* 

 

Έχουµε λοιπόν: 

 

[ΟΗ-] + [ΝΗ3]  = [Η+] + [ΗCO3
-] + 2 [H2CO3*] 

ή   [ΝΗ3] = [ΗCO3
-]  (σηµείο 4) 

                                                                                                                                         

Έτσι λοιπόν: pH = 9,25 

 pOH = 4,75 

 pNH3  = pHCO3
- = pNH4

+ = 1,0 

 pCO3
-2 = 2,05 

 pH2CO3* = 3,9 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



Χαλβαδάκης  Κ. Π., ″Υδατική  Χηµεία″, Ιανουάριος 2004  
 
 

 73 
 
 

 

Σχήµα  2.7: ∆ιάγραµµα  pC-pH  H2CO3  (Παραδείγµατα 1 και 2) 
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Σχήµα  2.8: ∆ιάγραµµα  pC-pH  H2CO3 / NH3 (Παραδείγµατα 3 και 4) 
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2.3.2 Tριπρωτικά Οξέα - Βάσεις 

 

Με τη βοήθεια διαγράµµατος pC - pH για διάλυµα 0,1 Μ φωσφορικού οξέως (H3PO4) να βρεθεί η 

σύσταση των παρακάτω υδατικών διαλυµάτων: 

1. 0,1  Μ  NαH2PO4 

2. 0,1  M  Nα2HPO4 

3. 0,1  M  Nα3PO4 

Για το φωσφορικό οξύ έχουµε ότι:       

pKα1  =   2,23 

pKα2  =   7,21 

pKα3  = 12,32 

 

ΛΥΣΗ 

 

Φτιάχνουµε πρώτα το διάγραµµα pC - pH  για 0,1 Μ H3PO4 (Σχήµα 2.9) µε τον  ίδιο τρόπο που 

κάναµε για τα διπρωτικά οξέα. 

 

1.   0,1  Μ  ΝαH2PO4 

 

Π.Σ. -2 -1 0 +1 

  OH- H2O H+ 

 PO4
-3 HPO4

-2 H2PO4
- H3PO4 

 

Έχουµε λοιπόν: 

 

[Η+]  +  [Η3PO4]  =  [OH-]  +  [HPO4
-2]  +  2[PO4

-3] 

 

Σηµείωση:  Το ιόν νατρίου (Να+) δεν υπεισέρχεται στην Π.Σ. γιατί προέρχεται από ισχυρή βάση 

(ΝαΟΗ) και, έτσι, δεν αντιδρά µε το νερό. 

 

Να θυµάστε πάντα ότι το XEMΠΣ δηλ. το χηµικό είδος µηδενικής πρωτονικής στάθµης µε το οποίο 

ξεκινάµε είναι το κυρίαρχο.  Αυτό σηµαίνει ότι βρισκόµαστε στην περιοχή όπου pKα1 < pH < pKα2.  

Στην περιοχή αυτή ισχύουν οι παρακάτω προσεγγίσεις: 

 

[Η+]  + [Η3PO4]  ≈  [H3PO4] 
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και   [OH-] + [HPO4
-2] + 2[PO4

-3] ≈ [HPO4
-2] 

 

Άρα η Π.Σ. απλουστεύεται ως εξής:  [H3PO4] ≈ [HPO4
-2] 

Η λύση λοιπόν βρίσκεται στο σηµείο που τέµνονται οι δύο αυτές καµπύλες (σηµείο 1 στο διάγραµµα). 

Στο σηµείο αυτό φέρνουµε κάθετη γραµµή και εκεί που τέµνει η κάθετη τις υπόλοιπες διαβάζουµε 

στον άξονα pC τις συγκεντρώσεις των διαφόρων χηµικών ειδών: 

 

pH = 4,75 

pOH = 9,25 

pH2PO4
- = 1,00 

pH3PO4 = pHPO4
-2 = 3,50 

pPO4
-3 = 11,00 

 

2.  0,1 M   Nα2HPO4 

 

Aκολουθώντας την ίδια τακτική όπως προηγούµενα έχουµε: 

 

Π.Σ. -1 0 +1 +2 

 OH- H2O H+  

 PO4
-3 HPO4

-2 H2PO4
- H3PO4 

 

Έχουµε λοιπόν: 

 

[Η+] + [Η2PO4
-] + 2 [H3PO4]  =  [OH-]  + [PO4

-3] 

ή   [H2PO4
-]  ≈  [PO4

-3] (σηµείο 2) 

 

Από το διάγραµµα έχουµε:                          

 

pH = 9,80 

pOH = 4,20 

pH2PO4
- = pPO4

-3 = 3,60 

pHPO4
-2 = 1,00 

pH3PO4 = 11,30 
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3. 0,1 Μ Nα3PO4 

  

Π.Σ. -1 0 +1 +2 +3 

 OH- H2O H+   

  PO4
-3 HPO4

-2 H2PO4
- H3PO4 

 

Έχουµε λοιπόν: 

[ΟΗ-]  =  [Η+] + [ΗPO4
-2] + 2[H2PO4

-] + 3[H3PO4] 

ή   [ΟΗ-] ≈ [ΗPO4
-2] 

 

Από το διάγραµµα λοιπόν έχουµε:             

pH = 12,6 

pHPO4
-2  = pOH = 1,4 

pPO4
-3 = 1,2 

pH2PO4
- = 6,7 

pH3PO4  >14,0 
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Σχήµα  2.9: ∆ιάγραµµα pC - pH Η3PO4 
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3 IΣΟΡΡΟΠΙΕΣ  ΟΞΕΩΝ - ΒΑΣΕΩΝ 

 

 

Θεωρούµε τα οξέα σαν δότες πρωτονίων και τις βάσεις σαν δέκτες πρωτονίων µε βάση τον ορισµό 

του Bronsted.  Μια αντίδραση µεταφοράς πρωτονίων εµπλέκει, λοιπόν, δύο (2) ζεύγη οξέων - 

βάσεων. Παραδείγµατα τέτοιων αντιδράσεων µεταφοράς πρωτονίων που εµπλέκουν συζυγή ζεύγη 

οξέων - βάσεων παρουσιάζονται παρακάτω. 

 

 

ΟΞΥ  Α  +  ΒΑΣΗ Β  =  ΟΞΥ  Β  +  ΒΑΣΗ  Α 

 

Η2Ο + Η2Ο =  Η3O+ + ΟΗ- 

Η2CO3 + H2O = H3O+ + HCO3
- 

HCO3
- + H2O = H3O+ + CO3

-2 

NH4
+ + H2O = H3O+ + NH3 

H2O + NH3 = NH4
+ + OH- 

H2O + CO3
-2 = HCO3

- + OH- 

 

Στα παραπάνω παραδείγµατα ορίζουµε τα ζεύγη ΟΞΥ Α - ΒΑΣΗ Α και ΒΑΣΗ Β - ΟΞΥ Β σαν 

συζυγή ζεύγη (conjugαte pαirs).  Για παράδειγµα στην (1) λέµε ότι το Η3Ο+ είναι το συζυγές οξύ της 

βάσης Η2Ο και ότι το ΟΗ-  είναι η συζυγής βάση του οξέως Η2O.  Χηµικά είδη που έχουν αυτή τη 

διττή ιδιότητα (δηλ. όπως το νερό που µπορεί να θεωρηθεί είτε σαν οξύ είτε σαν βάση) καλούνται 

επαµφοτερίζοντα ή αµφοτερικά (αmphoteric). Τέτοιο είδος είναι και το ΗCO3
-  όπως φαίνεται από τις 

(2) και (3). Απαιτείται προσοχή όταν καθορίζουµε την όξινη ή βασική υπόσταση ορισµένων 

αµφοτερικών ειδών γιατί αυτό εξαρτάται από το ποιο χηµικό είδος αντιδρά µαζί τους. 

 

 

 

 3.1   ΙΣΧΥΣ  ΟΞΕΩΝ  - ΒΑΣΕΩΝ 

 

Η ισχύς των οξέων και βάσεων είναι σχετική. Ο ακόλουθος πρακτικός κανόνας µπορεί να 

χρησιµοποιηθεί για να βρίσκουµε την ισχύ. Με βάση τον πίνακα 3.1 των pKα για τα οξέα και τις 

βάσεις, σαν ισχυρά οξέα θεωρούµε εκείνα που είναι ισχυρότερα του Η3Ο+, ενώ σαν ισχυρές βάσεις 

θεωρούµε εκείνες που είναι ισχυρότερες του Η2Ο. Στον πίνακα 3.1, τα ισχυρά οξέα βρίσκονται πάνω 

από το Η3Ο+ ενώ οι ισχυρές βάσεις κάτω από το Η2Ο. Αυτή η κατάταξη βασίζεται στο γεγονός ότι 

ισχύει η αντίδραση: 
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Η3Ο+  =  Η+  +  Η2Ο 

 

µε pKα = 0  και ότι αναφερόµαστε πάντα σε υδατικά διαλύµατα. 

 

Φαίνεται από τον πίνακα ότι ένα ισχυρό οξύ (π.χ. HCl) έχει µια σχετικά υψηλή τιµή Κα  (=10-

pKα=103=1000!) που δεν είναι παρά προσεγγιστική (pKα=-3) γιατί το ισχυρό οξύ διίσταται σχεδόν 

100% στο νερό και έτσι είναι δύσκολο να µετρήσουµε επακριβώς τη σταθερά ισορροπίας του.  Η 

συζυγής όµως βάση ενός ισχυρού οξέως είναι ασθενής (π.χ. Cl-) και, έτσι, παραµένει στην ασύζευκτη 

µορφή της στο υδατικό διάλυµα µη µπορώντας να αποσπάσει κάποιο πρωτόνιο (Η+) από το νερό.  Με 

την ίδια λογική η συζυγής βάση (Αc-) ενός ασθενούς οξέως (ΗΑc) είναι ισχυρή και µπορεί να 

αποσπάσει ένα πρωτόνιο από το νερό κατά την αντίδραση: 

 

Αc- + H2O = HAc + OH- 

 

Μπορούµε, λοιπόν, τώρα να δούµε γιατί η προσθήκη ΝαAc σε ένα υδατικό διάλυµα δηµιουργεί ΟΗ- 

και αυξάνει το pH. 

 

O πίνακας τιµών pKα πρέπει να χρησιµοποιείται µε βάση τις παρακάτω αντιδράσεις και αντίστοιχες 

σχέσεις ορισµού των τιµών Κα και Kb. 

 

HA + H2O = H3O+ + A- 

οξύ 1  βάση 2  οξύ 2  βάση 1 

 

Κα  =  [H3O] [A-] / [HA] 

            

  

A- + H2O = HA + OH- 

βάση 1  οξύ 2  οξύ 1  βάση 2 

       

Κb  =  [HA] [OH-] /  [A-]  
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Πίνακας  3.1: Τιµές pKα  &  pKb  Συζυγών  Οξέων - Βάσεων 

 

 

 

Οξύ 

 

pKα 

 

Συζυγής Βάση 

 

pKb 

HClO4 Yπερχλωρικό -7 ClO4- 21 

HCl Yδροχλωρικό ≈ -3 Cl- 17 

Η2SO4 Θειϊκό ≈ -3 ΗSO4- 17 

HNO3 Νιτρικό 0 ΝΟ3
- 14 

Η3Ο+ Yδροξώνιο 0 Η2Ο 14 

ΗΙΟ3 Ιωδικό 0.8 ΙΟ3
- 13.2 

ΗSO4
- Οξινη Θειϊκή Ρίζα 2 SO4

-2 12 

H3PO4 Φωσφορικό 2.1 Η2PO4
- 11.9 

Fe(H2O)6
+3 Σιδηροκατιόν 2.2 Fe (H2O)5OH+2 11.8 

HF Yδροφθορικό 3.2 F- 10.8 

HNO2 Νιτρώδες 4.5 ΝΟ2
- 9.5 

CH3COOH Oξικό 4.75 CH3COO- 9.25 

Al(H2O)6
+3 Aλουµινοκατιόν 4.9 Αl(H2O)5OH+2 9.1 

H2CO3* Aνθρακικό 6.3 ΗCO3
- 7.7 

H2S(αq) Yδρόθειο 7.1 HS- 6.9 

H2PO4
- ∆ισόξινο Φωσφορικό 7.2 ΗPO4

-2 6.8 

HOCl Yποχλωριώδες 7.5 ΟCl- 6.4 

HCN(αq) Yδροκυάνιο 9.3 CN- 4.7 

H3BO3 Boρικό 9.3 Β(ΟΗ)4
- 4.7 

ΝΗ4
+ Aµµωνιοκατιόν 9.25 ΝΗ3(αq) 4.75 

H4SiO4 Πυριτικό 9.5 Η3SiO4
- 4.5 

C6H5OH Φαινόλη 9.9 C6H5O- 4.1 

HCO3
- Oξινη Ανθρακική Ρίζα 10.3 CO3

-2 3.7 

HPO4
-2 Oξινη Φωσφορική Ρίζα 12.3 PO4

-3 1.7 

H3SiO4
- Τρισόξινη Πυριτική Ρίζα 12.6 Η2SiO4

-2 1.4 

HS- Oξινη θειούχος Ρίζα 12.9 S-2 1.1 

H2O Nερό 14 ΟΗ- 0 

ΝΗ3(aq) Αµµωνία ≈ 23 ΝΗ2
- -9 

ΟΗ- Υδροξύλιο ≈ 24 Ο-2 -10 
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3.2   ΕΞΟΥ∆ΕΤΕΡΩΣΗ  ΟΞΕΩΝ - ΒΑΣΕΩΝ 

 

Έχουµε δει µέχρι τώρα πως να βρίσκουµε τη σύσταση ενός υδατικού διαλύµατος που περιέχει µια 

γνωστή ποσότητα οξέως ή βάσης. Τώρα θα εξετάσουµε την περίπτωση που προσθέτουµε οξέα ή 

βάσεις σε υδατικά διαλύµατα και θέλουµε να ξέρουµε πως µεταβάλλεται το pH του διαλύµατος σαν 

συνάρτηση της ποσότητας του προστιθέµενου οξέως ή βάσης. Με άλλα λόγια, θέλουµε να 

εξετάσουµε µια αντίδραση εξουδετέρωσης (neutrαlizαtion reαction) oξέως - βάσης. 

 

Εργαστηριακά, η διεργασία αυτή καλείται τιτλοδότηση (titrαtion) γιατί χρησιµοποιείται για το 

καθορισµό της πραγµατικής µοριακότητας ενός διαλύµατος οξέως ή βάσης (δηλ. δίνουµε "τίτλο" στο 

διάλυµα οξέως ή βάσης). 

 

Η εξουδετέρωση έχει εφαρµογές στη κατανόηση της χηµικής συµπεριφοράς υδατικών 

οικοσυστηµάτων και στη διαχείριση αποβλήτων.  Σαν εξουδετέρωση προσοµοιάζουµε µια σειρά 

διεργασιών που αφορούν τη προστασία περιβάλλοντος.  Έτσι, µπορούµε να διαχειριστούµε τα όξινα 

απόβλητα εξόρυξης άνθρακα, να εκτιµήσουµε τις περιβαλλοντικές επιπτώσεις της διάθεσής τους 

χωρίς επεξεργασία και να προδιαγράψουµε την απαιτούµενη επεξεργασία για δεδοµένη 

ελαχιστοποίηση των κινδύνων διάθεσης.  Τις ίδιες αρχές µπορούµε να χρησιµοποιήσουµε για τη 

κατανόηση του φαινοµένου ατµοσφαιρικής ρύπανσης που καλείται όξινη βροχή.  Πολλές χηµικές 

διεργασίες στην επεξεργασία νερού και υδατικών αποβλήτων αφορούν εξουδετερώσεις.  

Παραδείγµατα είναι η σταθεροποίηση νερού µε διοξείδιο του άνθρακα µετά από χηµική 

αποσκλήρυνση, η αποµάκρυνση αµµωνίας από βιολογικά επεξεργασµένα λύµατα, η οξυγέννεση στην 

αναερόβια επεξεργασία (χώνευση) αποβλήτων κ.α. 

 

Κατά την εξέταση εξουδετερώσεων µας ενδιαφέρει να καθορίσουµε την καµπύλη εξουδετέρωσης που 

δίνει γραφικά τη µεταβολή του pH σαν συνάρτηση του όγκου του προστιθέµενου διαλύµατος οξέως ή 

βάσης.  Πρώτα θα αναπτύξουµε την καµπύλη αναλυτικά και µετά γραφικά. 

 

Θα εξετάσουµε εδώ την προσθήκη διαλύµατος ισχυρής βάσης σε διάλυµα ασθενούς οξέως.  Σαν 

περιβαλλοντικό παράδειγµα µπορούµε να υποθέσουµε τη διάθεση βασικού απόβλητου σε ποταµό 

(αραιό διάλυµα ανθρακικών ειδών).  Στο παρακάτω αριθµητικό παράδειγµα σαν ασθενές οξύ 

θεωρούµε το οξικό και σαν ισχυρή βάση το καυστικό νάτριο (υδροξείδιο νατρίου).  Ας παραθέσουµε 

εδώ ότι το οξικό οξύ είναι το κύριο οργανικό οξύ που παράγεται κατά το στάδιο οξυγέννεσης στην 

αναερόβια επεξεργασία αποβλήτων. 
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ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑ 

 

Έστω ότι έχουµε οξικό οξύ (ΗΑc) σαν υδατικό διάλυµα συγκέντρωσης Co, moles/lit σε συνολικό 

όγκο διαλύµατος Vo, ml. Θα εξουδετερώσουµε το διάλυµα αυτό µε υδατικό διάλυµα ισχυρής βάσης 

(ΝαOH) συγκέντρωσης C προσθέτοντας ένα όγκο V βασικού διαλύµατος µεταβλητού στο χρόνο. Τα 

δεδοµένα µας, λοιπόν, είναι: 

 

ΗΑc    :  Vo = 50 ml, Co = 10-2 M, pKα = 4,76 

NαOH :  V = µεταβλητή, C = 5 * 10-2 M 

 

Χηµικά είδη:  H+, OH-, Nα+, HAc, Ac- 

 

Εξισώσεις Χηµικής Ισορροπίας: 

 

[Η+] [ΟΗ-]  = Κw (1) 

[H+] [Ac-]  = Kα [HAc] (2) 

 

Eξισώσεις Ισοζυγίου Μάζας: 

Στο Νάτριο: 

 

[Να+]  = CV/(V + Vo) (3) 

 

Στα Οξικά: 

  

[ΗΑc] + [Ac-]  = CoVo/(V+Vo) (4) 

 

Εξίσωση Ισοζυγίου Φορτίου: 

 

[Να+] + [Η+] = [Αc-] + [OH-] (5) 

 

Mετά την προσθήκη όγκου V διαλύµατος ΝαOH όλες οι παραπάνω εξισώσεις ισχύουν αν υποθέσουµε 

ότι η χηµική ισορροπία αποκαθίσταται αµέσως.  Πράγµατι η υπόθεση αυτή ισχύει γιατί οι αντιδράσεις 

µεταφοράς πρωτονίων είναι ταχύτατες.  Έτσι, χρησιµοποιώντας τη (2) και τη (4) έχουµε: 
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[ ][ ] [ ]H Ac
Ka

Ac CoVo
V Vo

+ −
−+ =

+  
ή 

[ [ ] ][ ]H
Ka

Ac CoVo
V Vo

+
−+ =

+
1

 
ή 

       
[ ] *

[ ]
Ac CoVo

V Vo
Ka

H Ka
−

+=
+ +  

(6) 

 

Aντικαθιστώντας τις (1), (3) και (6) στην (5) έχουµε: 

                

          

CV
V Vo

H CoVo
V Vo

Ka
H Ka

Kw
H+

+ =
+ +

++
+ +[ ] *

[ ] [ ]  
(7) 

 

H σχέση αυτή µας δίνει το V σαν συνάρτηση του pH ([H+]) και αποτελεί την αναλυτική µορφή της 

καµπύλης εξουδετέρωσης.  Η εξίσωση (7) είναι τριτοβάθµια ως προς [Η+] και η αναλυτική της 

επίλυση δεν είναι απλή.  Απλουστεύοντας την και χρησιµοποιώντας προσεγγίσεις µπορούµε να την 

εξετάσουµε καλύτερα. 

 

Ορίζουµε πρώτα το κλάσµα ή ποσοστό εξουδετερούσας βάσης µε τη σχέση: 

                  

φ =  CV / CoVo (8) 

 

Χρησιµοποιώντας το συντελεστή κατανοµής για το Αc- έχουµε: 

 

             
a Ac

HAc Ac
Ka

H Ka
=

+
=

+

−

− +

[ ]
[ ] [ ] [ ]  

(9) 

 

Aντικαθιστώντας την (8) και (9) στην (7) έχουµε: 

 

φCoVo
V Vo

aCoVo
V Vo

Kw
H

H
+

=
+

+ −+
+

[ ]
[ ]

 
ή 
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−∗

+
+= +

+ ][
][

H
H
Kw

CoVo
VoVaφ  (10) 

 

Aν Co >> [OH-] και [Η+] η (10) γίνεται: 

                            

          
φ = =

++a Ka
H Ka[ ]  

(11) 

ή  

          [ ] [ / ]H Ka CoVo CV+ = −1  
(11α) 

 

Χρησιµοποιώντας την (11α) στο παράδειγµα µας έχουµε: 

 

[ ]
*

* *
,H

V
+ −

−

−= −








10

50 10
5 10

14 76
2

2  

ή        

[Η+] = 1,738*10-4*(1/V) - 1,738*10-5 
 

 

V, ml φ [Η+] pH 

1,0 0,10 1,54*10-4 3,81 

2,0 0,20 6,92*10-5 4,16 

3,0 0,30 4,07*10-5 4,39 

4,0 0,40 2,63*10-5 4,58 

5,0 0,50 1,73*10-5 4,76 

6,0 0,60 1,14*10-5 4,94 

7,0 0, 70 7,41*10-6 5,13 

8,0 0,80 4,36*10-6 5,36 

9,0 0,90 1,94*10-6 5,71 

9,5 0,95 9,12*10-7 6,04 

9,9 0, 99 1,75*10-7 6,76 

 

Παρατηρούµε, ότι για τιµές V>9,9 ml έχουµε α=1,0 και φ=1,0.  Πρόσθετα, βλέπουµε ότι ισχύει η 

σχέση Co>>[H+] άρα, η προσέγγιση µας ισχύει για V>1,0 ml  και V<10 ml.   
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Στο σηµείο φ=0,5 έχουµε pH=4,76 που είναι και η τιµή του pKα. Αυτό φαίνεται στο Σχήµα 3.1 

(καµπύλη εξουδετέρωση του συστήµατος HAc – Ac-). Πριν την εξουδετέρωση (V=0 και φ=0) έχουµε 

ένα καθαρό διάλυµα οξέως που η σύσταση του δίνεται από την πρωτονική συνθήκη [Η+] = [Αc-] + 

[OH-] που προσεγγίζεται σαν [Η+] = [Αc-] (σηµείο 1).  Όταν το µισό οξύ έχει εξουδετερωθεί από την 

προστιθέµενη βάση (φ=0,5) ισχύει η σχέση pKα = pH (σηµείο 2).  Στο σηµείο αυτό ισχύει η σχέση 

[ΗΑc] = [Ac-] = CΤ/2 όπου CT = [HAc] + [Ac-]. 

 

Όταν όλο το οξύ έχει εξουδετερωθεί (φ=1,0) το διάλυµα αντιστοιχεί σε διάλυµα οξικού νατρίου 

(NαAc) µε πρωτονική συνθήκη [Η+] + [ΗΑc] = [OH-] που προσεγγίζεται σαν [ΗΑc] = [OH-] (σηµείο 

3). Το σηµείο αυτό της καµπύλης καλείται σηµείο ισοδυναµίας (equivαlence point) και υποδηλώνει το 

τέλος της εξουδετέρωσης. 

 

Εργαστηριακά, και µε βάση τη µέθοδο που χρησιµοποιούµε για να καθορίσουµε το τελικό σηµείο, 

(end-point) εξουδετέρωσης - τιτλοδότησης (δείκτης ή πεχάµετρο) η διαφορά των τιµών φ ή V µεταξύ 

εργαστηριακής και θεωρητικής (βάσει καµπύλης) τιµής αντιπροσωπεύει το σφάλµα τιτλοδότησης 

(titrαtion error). 

 

Τέλος όπως φαίνεται στο Σχήµα 3.1 η κλίση είναι µέγιστη στο σηµείο όπου φ=0,5.  Αυτό σηµαίνει ότι 

για την ίδια µεταβολή pH (∆pH) στο σηµείο αυτό πρέπει να προστεθούν σχετικά µεγαλύτεροι όγκοι 

βασικού διαλύµατος.  ∆ηλαδή, στο σηµείο αυτό το σύστηµα ΗΑc - Ac- αντιστέκεται πιο σθεναρά σε 

µεταβολές του pH λόγω εξωτερικών αιτίων (π.χ. προσθήκη οξέως ή βάσης). 
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Σχήµα  3.1: pC-pH  ∆ιάγραµµα  και  Καµπύλη  Εξουδετέρωσης  Οξικού  Οξέως 
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Στο σχήµα 3.2 παρουσιάζονται το pC-pH διάγραµµα και η καµπύλη εξουδετέρωσης του ανθρακικού 

οξέως. Ας δούµε πως µπορούµε να σκιαγραµµίσουµε την καµπύλη τιτλοδότησης µε βάση το 

διάγραµµα pC-pH και τι συµβαίνει στα σηµεία pKα1 και pKα2. 

 

Πριν την εξουδετέρωση (φ=0) έχουµε ουσιαστικά διάλυµα καθαρού οξέως µε πρωτονική συνθήκη: 

 

2 [CO3
-2] + [HCO3

-] + [OH-]  = [H+] 

 

ή       [HCO3
-] ≈ [H+]    (σηµείο 1) 

 

Στη µέση της εξουδετέρωσης (φ=1) το διάλυµα αντιστοιχεί σε διάλυµα όξινου ανθρακικού άλατος 

(π.χ. NαHCO3 αν η βάση είναι ΝαOH) µε πρωτονική συνθήκη: 

 

[CO3
-2] + [OH-]  = [H2CO3*]  + [H+] 

 

ή       [CO3
-2] ≈ [H2CO3*] (σηµείο 3) 

 

Στο τέλος της εξουδετέρωσης (φ=2) έχουµε πια διάλυµα ανθρακικού άλατος (π.χ. Nα2CO3) µε 

πρωτονική συνθήκη: 

 

[ΟΗ-] = [Η+] + [ΗCO3
-] + 2[H2CO3*] 

 

ή    [ΟΗ-] ≈ [ΗCO3
-] (σηµείο 5) 

 

Στα σηµεία 2 (φ=0,5) και 4 (φ=1,5) που αντιστοιχούν στα δύο pKα του οξέως έχουµε τη µέγιστη 

κλίση της καµπύλης εξουδετέρωσης και, άρα, τη µέγιστη ανθεκτικότητα του διαλύµατος ανθρακικού 

οξέως σε προσθήκες άλλου οξέως ή βάσης. Όπως θα δούµε παρακάτω στα σηµεία αυτά το δεδοµένο 

σύστηµα έχει τη µεγαλύτερη ρυθµιστική ικανότητα που είναι το µέτρο της παραπάνω αναφερόµενης 

ανθεκτικότητας του διαλύµατος. 

 

Πρέπει να τονίσουµε εδώ ότι αφού πρόκειται για διπρωτικό οξύ έχουµε δύο σηµεία ισοδυναµίας.  

Κατ’ αναλογία, ένα τριπρωτικό οξύ (π.χ. H3PO4) θα έχει τρία σηµεία ισοδυναµίας κ.ο.κ. 
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Σχήµα  3.2: pC-pH  ∆ιάγραµµα  και  Καµπύλη  Εξουδετέρωσης  Ανθρακικού  Οξέως 

0

0.5

1

1.5

2

0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14
pH

φ

0

1

2

3

4

5

6

7

8

9

10

11

12

13

14

0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14

pH

pC

 pH

pOH

pH2CO3
*

pHCO3
-

pCO3
=

2

3

1

4

5



Χαλβαδάκης  Κ. Π., ″Υδατική  Χηµεία″, Ιανουάριος 2004  
 
 

 90 
 
 

3.3   ΡΥΘΜΙΣΤΙΚΑ  ∆ΙΑΛΥΜΑΤΑ 

 

Ρυθµιστικό διάλυµα καλούµε ένα χηµικό σύστηµα (συνήθως διάλυµα "µεγάλης" συγκέντρωσης 

ασθενούς οξέως και της συζύγους του βάσης) που ανθίσταται σε µεταβολές του pH του κατά την 

προσθήκη οξέων ή βάσεων. 

 

Τα ρυθµιστικά διαλύµατα προσφέρονται για τον έλεγχο µεταβολών του pH σε διεργασίες 

εργαστηρίου, επεξεργασίας νερού ή αποβλήτων και φυσικών υδατικών οικοσυστηµάτων. 

 

Στην εξέταση των εξουδετερώσεων παρατηρήσαµε ότι η αντίσταση σε µεταβολές του pH  είναι 

µέγιστη σε τιµές του pH ίσες µε τα pKα του συστήµατος.   

 

Αν ορίσουµε σαν ρυθµιστική ικανότητα διαλύµατος το µέτρο (ποσό) αυτής της αντίστασης σε 

µεταβολές του pH κατά την προσθήκη διαλύµατος οξέως ή βάσης, η εξέταση της ανάλογης καµπύλης 

εξουδετέρωσης µας βοηθά να κατανοήσουµε τουλάχιστον ποιοτικά τη συµπεριφορά ενός ρυθµιστικού 

διαλύµατος. Μια καλύτερη κατανόηση έχουµε αν δούµε τις αντιδράσεις που γίνονται όταν 

προσθέτουµε οξύ ή βάση στο ρυθµιστικό διάλυµα. 

 

Έτσι, κατά την προσθήκη οξέος στο σύστηµα ΗΑ - Α- έχουµε την αντίδραση: 

 

Α-  +  Η3Ο+  =  ΗΑ  +  Η2Ο 

 

ενώ, κατά την προσθήκη βάσης έχουµε: 

 

ΗΑ   +  ΟΗ-  =  Α-  +  Η2Ο 

 

Βλέπουµε δηλαδή ότι το ρυθµιστικό διάλυµα (µε τα συστατικά του) συµπεριφέρεται έτσι ώστε να 

διατηρήσει την ισορροπία του.  Η συµπεριφορά αυτή υπακούει στη γνωστή αρχή Le Chαtelier. 

 

Στη φύση, τα ρυθµιστικά διαλύµατα παίζουν σηµαντικό ρόλο συγκρατώντας το pH υδατικών 

οικοσυστηµάτων µέσα σε εκείνη την περιοχή που απαιτείται για την επιβίωση ζώντων οργανισµών. 

Στα γλυκά νερά (π.χ. λίµνες, ποτάµια, υπόγεια) το κύριο ρυθµιστικό διάλυµα είναι το ανθρακικό 

(Η2CO3* -HCO3
- -CO3

-2).  Στη θάλασσα εκτός του ανθρακικού σηµαντικό ρόλο, παίζουν το πυριτικό 

και το βορικό. Τέλος, το ανθρώπινο αίµα ρυθµίζεται σε ότι αφορά το pH του κύρια από το φωσφορικό 

σύστηµα. Για τους λόγους αυτούς εξετάζουµε εδώ ορισµένα χαρακτηριστικά των ρυθµιστικών 

διαλυµάτων. 
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3.3.1   pH  Ρυθµιστικών ∆ιαλυµάτων 

 

Όταν ξέρουµε τις συγκεντρώσεις των συστατικών του ρυθµιστικού διαλύµατος, το pH του βρίσκεται 

αναλυτικά µε τον ίδιο τρόπο που υπολογίζουµε το pH και τη σύσταση οποιουδήποτε διαλύµατος 

οξέως - βάσης. 

 

Αν οι συγκεντρώσεις των συστατικών του ρυθµιστικού διαλύµατος, Ci, είναι µεγαλύτερες 

(τουλάχιστον κατά µια τάξη µεγέθους) των [Η+] και [ΟΗ-], τότε ισχύει η παρακάτω σχέση που είναι 

γνωστή σαν εξίσωση Henderson: 

[ ]
−

=+

A

HA

C
CKH α  

όπου Κα είναι η σταθερά χηµικής ισορροπίας του συστήµατος ΗΑ-Α- και CHA, CA- οι συγκεντρώσεις 

των συστατικών του ρυθµιστικού διαλύµατος. 

 

Με βάση το συµβολισµό "p" η παραπάνω σχέση γίνεται: 

 

pH = pKα + pCHA  - pCA- 
 

Έτσι, το pH ενός ρυθµιστικού διαλύµατος βρίσκεται µε χρήση της εξίσωσης Henderson και τη 

προϋπόθεση ότι οι συγκεντρώσεις των συστατικών του είναι τουλάχιστον µια τάξη µεγέθους 

µεγαλύτερες των συγκεντρώσεων των υδρογονοκατιόντων και υδροξυλιοανιόντων. 

 

Το pH ενός ρυθµιστικού διαλύµατος µπορεί να βρεθεί και µε χρήση αντίστοιχου διαγράµµατος pC-pH 

του συστήµατος σε ολική συγκέντρωση CT = CHA + CA- και υπολογισµό του λόγου CHA/CA- που µας 

δίνει τη θέση της κάθετης γραµµής στο διάγραµµα που παρέχει τη σύσταση του.  Αυτό ισχύει για 

µόνο- ή πολυπρωτικά οξέα καθώς και για µείγµατα οξέων και βάσεων. 

 

 

 

ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑ 

 

Να βρεθεί το pH ρυθµιστικού διαλύµατος που είναι 6,8*10-3 Μ Η2CO3* και 3,2*10-3 Μ ΗCO3
- (σαν 

NαHCO3) (Kα1=10-6,3). 

 

H oλική συγκέντρωση ανθρακικών είναι: 

CT = CH2C* + CHC- = (6,8 + 3,2) * 10-3 = 10-2 M 
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Mε χρήση της εξίσωσης Henderson έχουµε: 

 

[Η ] = Κa    *    =  (10 )  *  6,8*10    =  1,065 * 10+
1

-6,3
-3

-6
C

C
H C

HC

2

3 2 10 3

*

, *−
−

 

 

ή    pH = 5,97 

 

 

 

Γραφικά, το pH βρίσκεται σχεδιάζοντας διάγραµµα pC-pH µε CT=10-2 (pCT=2), υπολογίζοντας τα "p" 

των συστατικών (pH2C* = -log (6,8*10-3)= 2,17 και          pHC- = -log (3,2* 10-3) = 2,49) και 

τοποθετώντας τις τιµές αυτές στο διάγραµµα (Σχήµα 3.3). 
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Σχήµα  3.3: Γραφική  Μέθοδος  Καθορισµού pΗ  Ρυθµιστικού  ∆ιαλύµατος 
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3.3.2   Ρυθµιστική Ικανότητα 

 

Μαθηµατικά ή ρυθµιστική ικανότητα ορίζεται µε τη σχέση: 

 

β = dCB / dpH = -dCA / dpH (1) 

 

όπου CA και CB είναι τα moles  προστιθέµενου οξέως ή βάσης ανά λίτρο συνολικού διαλύµατος.  Τα 

πρόσηµα "+" ή "-" εξηγούνται από το γεγονός ότι η προσθήκη βάσης επιφέρει αύξηση του pH ενώ η 

προσθήκη οξέως µειώνει το pH. 

 

Όπως φαίνεται από τη σχέση (1), η ρυθµιστική ικανότητα, β, είναι η κλίση της καµπύλης 

εξουδετέρωσης όταν στον άξονα των ψ βάλουµε αντί για φ ή V το CB ή το CA.. Bέβαια, αφού υπάρχει 

"ένα προς ένα" αντιστοιχία (ευθέως ανάλογα ποσά) µεταξύ των παραµέτρων αυτών, το σχήµα της 

καµπύλης εξουδετέρωσης παραµένει το ίδιο και απλά αλλάζει η κλίµακα του άξονα των ψ. 

 

Για µονοπρωτικό οξύ το β δίνεται από τη σχέση: 

 

β β β= +H O HA2  
ή     

            







+

++∗= +

+
+

+ 2])[(
][][

][
3,2

HKa
HCKaH

H
Kwβ  (2) 

 

∆ηλ. η ρυθµιστική ικανότητα του διαλύµατος είναι το άθροισµα των ρυθµιστικών ικανοτήτων του 

νερού και του οξέως.  Οι δύο πρώτοι όροι στην αγκύλη αντιστοιχούν στο νερό ενώ ο τρίτος στο οξύ. 

 

 

Για µείγµα µονοπρωτικών οξέων έχουµε: 

 

β β β β= + + +H O HA HA2 1 2
........  

(3) 

 

όπου     









+=+= +

+
+− ][

][
3,2])[]([*3,2

2
H

H
KwHOHOHβ  (4) 

και 
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β HA
CK H

K H
=

+

+

+2 3 2, * [ ]
( [ ])

a
a  

 

όπου C = [HA] + [A-] και Κα η σταθερά χηµικής ισορροπίας του ΗΑ. 

 

Για διπρωτικά οξέα η ρυθµιστική ικανότητα, β, δίνεται από την εξίσωση: 

 

β =
+ +
+ +

+ +








+

+ +

+ +
+ −2 3

4
1

2
1 1 2

2
1 1 2

2, * [ ]
[ ] [ ]

([ ] [ ] )
[ ] [ ]CKa H

H Ka H Ka Ka
H Ka H Ka Ka

H OH  

 

H παραπάνω εξίσωση δίνει την ακριβή τιµή της ρυθµιστικής ικανότητας διαλύµατος διπρωτικού 

οξέως ολικής συγκέντρωσης C και σταθερές χηµικής ισορροπίας Κα1 και Kα2.  Προσεγγιστικά, η 

ρυθµιστική ικανότητα µπορεί να βρεθεί µε τη βοήθεια διαγραµµάτων όπως εξηγείται στις 

παραγράφους που ακολουθούν. 

 

Γενικά, για πολυπρωτικά οξέα η εξίσωση (3) µπορεί να χρησιµοποιηθεί αν ισχύει η σχέση K(αi+1)/Kα1 < 

0,05 δηλ. ο λόγος διαδοχικών σταθερών χηµικής ισορροπίας να είναι µικρότερος του 0,05. Σε αυτές 

τις περιπτώσεις η τιµή του β υπολογίζεται µε ένα σφάλµα όχι ανώτερο του 5%. Για παράδειγµα, στη 

περίπτωση του φωσφορικού οξέος όπου ισχύει η παραπάνω συνθήκη έχουµε: 

 

β β β β β= + + +− −H O H PO H PO HPO2 3 4 2 4 4
2

 

 

H εξίσωση (2) µπορεί να γραφεί διαφορετικά αν αντικατασταθούν τα C και Kα µε τις παρακάτω 

σχέσεις: 

 

C HA A= + −[ ] [ ]  
 

Ka H A
HA

=
+ −[ ][ ]

[ ]  
 

τότε ο τρίτος όρος της αγκύλης στην εξίσωση (2) γίνεται: 

 

CKa H
Ka H

[ ]
( [ ])

+

++ 2 = 
([ ] [ ])([ ][ ][ ])/[ ]

([ ][ ]/[ ] [ ])
HA A H A H HA

H A HA H
+

+

− + − +

+ − + 2
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= 

 

([ ] [ ])[ ] [ ][ ]
([ ][ ] [ ][ ])
HA A H A HA

H A HA H
+

+

− + −

+ − +

2

2
 

 

= 
([ ] [ ])[ ] [ ][ ]

[ ] ([ ] [ ])
HA A H A HA

H A HA
+

+

− + −

+ −

2

2 2
 

 

= 

 

[ ][ ]
[ ] [ ]

HA A
HA A

−

−+  
 

Έτσι η εξίσωση (2) γίνεται: 

 

           β = + +
+









+

+
−

−2 3, *
[ ]

[ ]
[ ][ ]

[ ] [ ]
Kw
H

H
HA A

HA A
 (2α) 

 

Eξετάζοντας τη συµπεριφορά της παραπάνω εξίσωσης µε τη βοήθεια διαγράµµατος pC-pH για το 

σύστηµα ΗΑ - Α- παρατηρούµε ότι: 

 

1. Στη περιοχή pH<<pKα ισχύει η σχέση [ΗΑ]>>[Α-] και η εξίσωση (2α) γίνεται:     

                                  

 

          β =  2,3  *  ( Kw / [H+]   +    [Η+]   +  [Α-]  ) (2β) 

 

2.  Στο σηµείο pH=pKα έχουµε [ΗΑ] = [Α-] = C/2 και, άρα, έχουµε: 

 

[ ][ ]
[ ] [ ]

HA A
HA A

−

−+  
= 

( / )( / )
( / ) ( / )

C C
C C

2 2
2 2+  

= 
C

C

2 4/
 

 

Έτσι η εξίσωση (2α) γίνεται: 

  

β  =  2,3  *  [  Kw / [H+]    +   [Η+]  +   C / 4 ] (2γ) 

                  

3.  Στη περιοχή pH >>pKα ισχύει η σχέση [ΗΑ] << [Α-] και, έτσι: 
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β  =  2,3  *  [Kw / [H+]   +  [Η+]   +    [HA] ] (2δ) 

                                                                

Με βάση τις εξισώσεις (2β), (2γ) και (2δ) µπορούµε να υπολογίσουµε την τιµή του β σαν συνάρτηση 

του pH µε τη βοήθεια διαγράµµατος pC-pH (Σχήµα 3.4) ακολουθώντας τα παρακάτω βήµατα: 

 

α. Για δεδοµένο σύστηµα και ολική συγκέντρωση CT σχεδιάζουµε διάγραµµα pC-pH. 

 

β. Για κάθε τιµή pH φέρνουµε κάθετη γραµµή στο διάγραµµα pC-pH και διαβάζουµε στον άξονα pC 

τις τιµές pH, pOH, pHA και pA (από τις τοµές των αντίστοιχων καµπυλών µε τη κάθετη). 

 

γ.  Υπολογίζουµε τις τιµές των [Η+], [ΟΗ-], [ΗΑ] και [Α-] µε τον τύπο: [Χ] = 10-pX. 

 

δ. Ανάλογα µε την περιοχή που βρισκόµαστε προσθέτουµε τις κατάλληλες συγκεντρώσεις και 

πολλαπλασιάζουµε το άθροισµα µε 2,3 για να βρούµε την τιµή του β στο δεδοµένο pH.  Έτσι στην 

περιοχή pH<<pKα προσθέτουµε τις [Η+], [ΟΗ-] και [Α-], στην περιοχή pH>>pKα προσθέτουµε τις 

[Η+], [ΟΗ-] και [ΗΑ].  Τέλος στο σηµείο pH=pKα προσθέτουµε τις [Η+], [ΟΗ-] και το C/4. 

 

Mε βάση τα παραπάνω, παρατηρούµε ότι, µε εξαίρεση τη σχετικά µικρή περιοχή γύρω από το σηµείο 

συστήµατος (pH=pKα), το β υπολογίζεται σαν άθροισµα των συγκεντρώσεων εκείνων των χηµικών 

ειδών που οι καµπύλες τους στο διάγραµµα pC-pH έχουν κλίση +1 ή -1 (π.χ. [Η+], [ΟΗ-] και [ΗΑ] ή 

[Α-]). 

 

Η παραπάνω µέθοδος υπολογισµού του β ισχύει όχι µόνο για µονοπρωτικά οξέα αλλά και για 

πολυπρωτικά όπως και για µείγµατα τους.  ∆ηλαδή, όσο πολύπλοκο κι αν είναι το σύστηµα το β 

βρίσκεται χρησιµοποιώντας όλες τις καµπύλες µε κλίση +1 ή -1.  Το συνηµµένο διάγραµµα (Σχήµα 

3.4) παρουσιάζει το pC-pH του ανθρακικού µαζί µε διάγραµµα β-pH για το σύστηµα.  Επειδή Κα2 / 

Kα1 = 10-10,25 / 10-6,3 = 10-3,95 = 1,12 * 10-4 = 0,000112 << 0,05 θεωρούµε το ανθρακικό σαν µείγµα δύο 

µονοπρωτικών, δηλαδή έχουµε τα µονοπρωτικά συστήµατα H2C* -HC- και HC--C-2. 

 

Από το διάγραµµα φαίνεται ότι στις ακραίες τιµές του pH το β του συστήµατος οφείλεται στη 

ρυθµιστική ικανότητα του νερού (διακεκοµµένη γραµµή).  Ακόµα, βλέπουµε ότι η µέγιστη 

ρυθµιστική ικανότητα (µέγιστο β) υπάρχει στα pH που είναι ίσα µε τα pKαi όπου το β έχει την ίδια 

περίπου τιµή (γιατί;).  Σηµαντική µείωση της ρυθµιστικής ικανότητας παρατηρείται µε αντίστοιχη 

µείωση της ολικής συγκέντρωσης του διαλύµατος όπως φαίνεται στο Σχήµα 3.4 (διάστικτη γραµµή).  

Έτσι εξηγείται ο λόγος που στη κλασσική αναλυτική χηµεία τα ρυθµιστικά διαλύµατα ορίζονται σαν 

διαλύµατα µεγάλης συγκέντρωσης ασθενούς οξέως και της συζυγού του βάσης.  Τέλος, το ποσό 
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οξέως ή βάσης που πρέπει να προστεθεί για να επέλθει µια δεδοµένη µεταβολή του pH (∆pH=pH2-

pH1) βρίσκεται µε ολοκλήρωση της σχέσης (1): 

 

∆CA ή B dpH
pH

pH

= ± ∫ β
1

2

 

 

που βέβαια είναι η επιφάνεια κάτω από την καµπύλη β-pH µεταξύ των τιµών pH1 και pH2.  Έτσι, το 

διάγραµµα β-pH µπορεί να χρησιµοποιηθεί για να υπολογίσουµε προσεγγιστικά το ποσό οξέως ή 

βάσης που πρέπει να προστεθεί για µια δεδοµένη µεταβολή του pH.  Αυτό µπορεί να γίνει 

προσεγγίζοντας τη καµπύλη του β µε ευθεία τµήµατα και υπολογίζοντας της επιφάνεια κάτω από τη 

καµπύλη γεωµετρικά. 
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Σχήµα  3.4: ∆ιάγραµµα  pC-pH  και  pβ-pH  του  Ανθρακικού  Οξέως 
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3.3.3   Επίδραση Ολικής Συγκέντρωσης στη Ρυθµιστική Ικανότητα 

 

Σε δεδοµένο pH µπορούµε να δούµε την επίδραση της ολικής συγκέντρωσης, C, του συστήµατος στην 

τιµή του β, δηλαδή στη ρυθµιστική ικανότητα του συστήµατος, χρησιµοποιώντας την εξίσωση (2). 

Σαν παράδειγµα χρησιµοποιούµε το σύστηµα H2C*-HC- στο pH=pKα1 (µέγιστο β) για συγκεντρώσεις 

C από 1 µέχρι 10-8.  Στην περίπτωση αυτή ισχύει η σχέση: 

 

β = 2,3  *   (Kw / [H+]  + [H+] +  C / 4  ) 

ή  

 β =  2,3 *    ( 10-14   /  10-6,3      +    10-6,3  +  C / 4 ) 

ή   

β = 2,3* (5,21*10-7 + C/4) 

 

Έτσι έχουµε τον παρακάτω πίνακα: 
 

C pC β pβ 

100 0 5,75*10-1 0,24 

10-1 1 5,75*10-2 1,24 

10-2 2 5,75*10-3 2,24 

10-3 3 5,76*10-4 3,24 

10-4 4 5,87*10-5 4,23 

10-5 5 6,95*10-6 5,16 

10-6 6 1,77*10-6 5,75 

10-7 7 1,26*10-6 5,90 

10-8 8 1,20*10-6 5,92 

10-9 9 1,20*10-6 5,92 

10-10 10 1,20*10-6 5,92 

 

Βλέπουµε ότι µετά από µια ελάχιστη τιµή του C η ρυθµιστική ικανότητα, β, του συστήµατος 

παραµένει σταθερή και σε τιµή τέτοια που, ουσιαστικά, η ρυθµιστική ικανότητα του διαλύµατος 

οφείλεται µόνο στο Η2O. 
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3.3.4   Υπολογισµός Μεταβολών pH 

 

Πολύ συχνά είναι χρήσιµο να µπορούµε να υπολογίσουµε τη µεταβολή του pH όταν προστίθεται στο 

ρυθµιστικό διάλυµα κάποια ποσότητα οξέως ή βάσης. 

 

Σαν παράδειγµα χρησιµοποιούµε το σύστηµα Η2C* -HC- µε ολική συγκέντρωση C=10-2 M. 

Προσθέτουµε αρκετό ΗCI έτσι ώστε η συγκέντρωση του να είναι:  [HCI] = 10-3 M στο συνολικό 

διάλυµα.  Αν υποθέσουµε ότι το ανθρακικό σύστηµα βρισκόταν αρχικά στη µέγιστη ρυθµιστική του 

ικανότητα (pH=pKα1=6,3) πόσο θα γίνει το pH του µετά την προσθήκη του οξέως: 

Ξέρουµε ότι σε pH=6,3 και C=10-2 M το ανθρακικό έχει β=0,00575. 

 

Από τη σχέση β = - dCA  / dpH  έχουµε  dpH = - dCA / β 

 ή για µικρές διαφορές: 

 

∆pH  =  - ∆CA / β =  -  10-3 / 0.00575  =  - 0,17 

 

Άρα, το pH  του ρυθµιστικού Η2C* - HC- µετά την προσθήκη του ΗCI είναι:   

 

pHρυθµ. = 6,3 - 0,17 = 6,13 
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4 ΕΤΕΡΟΓΕΝΕΙΣ  ΙΣΟΡΡΟΠΙΕΣ 

  

 

Εξετάσαµε ήδη οµογενείς ισορροπίες που γίνονται σε µια φάση δηλ. την υδατική για διαλύµατα 

οξέων και βάσεων. Όταν ένα σύστηµα περικλείει δύο ή περισσότερες φάσεις (δηλ. καταστάσεις της 

ύλης), οι χηµικές ισορροπίες που εµφανίζονται στις διεπιφάνειες µεταξύ φάσεων καλούνται 

ετερογενείς. Εδώ θα εξετάσουµε δύο τύπους τέτοιων συστηµάτων: Νερό - Αέριο και Νερό - Στερεό. 

Έτσι, θα εξετάσουµε το φαινόµενο διάλυσης αερίων και στερεών στο νερό. 

 

 

 

4.1   ΣΥΣΤΗΜΑΤΑ ΝΕΡΟΥ - ΑΕΡΙΟΥ 

 

Στις περιβαλλοντικές σπουδές ένα σηµαντικό σύστηµα Νερού - Αερίου αφορά τη διάλυση του 

διοξειδίου του άνθρακα, CO2(g), στο νερό (πχ. βροχή). Ακόµα το σύστηµα αυτό µας ενδιαφέρει λόγω 

της σπουδαιότητας του ανθρακικού συστήµατος στα φυσικά υδατικά οικοσυστήµατα όπως έχουµε 

αναφέρει. Το σύστηµα  παρουσιάζεται στο Σχήµα 4.1. Αν και η παρούσα συζήτηση αφορά το 

διοξείδιο του άνθρακα, οι αρχές που παρουσιάζονται εδώ ισχύουν για όλα τα αέρια πολλά από τα 

οποία εµπλέκονται στην επίλυση προβληµάτων περιβαλλοντικής προστασίας. 

 

 

CO2(g) 

              ∆ιεπιφάνεια  → 

H2O 

 

Αέρια Φάση 

 

 

Υδατική Φάση 

 

Σχήµα 4.1: Απεικόνιση Ανοικτού Συστήµατος CO2(g) / H2O 

 

 

Κατά την επαφή αέριας και υδατικής φάσης στο παραπάνω σύστηµα έχουµε πρώτα την εισροή αερίου 

διοξειδίου του άνθρακα στην υδατική φάση (διάλυση CO2(g)). Μετά από κάποιο χρονικό διάστηµα 

επαφής, επέρχεται ισορροπία µεταξύ του αερίου (CO2(g)) και του διαλυµένου στο νερό (CO2(αq)) 

διοξειδίου του άνθρακα που παριστάνεται από την αντίδραση: 
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CO2(g) = CO2(αq) (1) 

 

Με βάση τη γενική εξίσωση χηµικής ισορροπίας έχουµε τη σχέση: 

 

KD = [CO2(αq)] / [CO2(g)] (2) 

 

όπου KD είναι γνωστή σαν σταθερά κατανοµής (distribution constαnt). 

 

Χρησιµοποιώντας το νόµο µερικών πιέσεων των Dαlton έχουµε: 

 

 

== RTPCO COg /][
2)(2  

2COn  / .µιγµV  (3) 

 

όπου: 

][ )(2 gCO  : συγκέντρωση CO2 στην ατµόσφαιρα, moles / l 

2COP  : µερική πίεση του CO2 στην ατµόσφαιρα, αtm 

R  : παγκόσµια σταθερά αερίων, 0.082 l * αtm / oK * mole 

T  : απόλυτη θερµοκρασία, οΚ 

2COn  : moles του CO2 στην ατµόσφαιρα, moles 

.µιγµV  : όγκος µίγµατος, l 

 

Η εξίσωση (3) αφορά, βέβαια, ιδανικά αέρια. Στις συνήθεις συνθήκες περιβάλλοντος που εξετάζουµε 

(χαµηλή πίεση και θερµοκρασία) µπορούµε να υποθέσουµε χωρίς σηµαντικό σφάλµα ότι τα αέρια που 

εξετάζουµε συµπεριφέρονται ιδανικά και έτσι ισχύει η παραπάνω σχέση. 

  

Η µερική πίεση αερίου δίνεται µε την σχέση: 

 

P X P wCO CO T2 2
= −( )  

(4) 

 

όπου ΧCO2 : γραµµοµοριακό κλάσµα CO2 στο ξηρό αέριο µείγµα (ή ποσοστό κατ’ όγκο), 

αδιάστατο 

 ΡΤ : ολική πίεση του αέριου µείγµατος, αtm 

 w : τάση ατµών νερού (=f (θερµοκρασίας)), αtm 
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Χρησιµοποιώντας τις εξισώσεις (2) και (3) έχουµε: 

 

[ ] ( / )( )CO K RT Paq D CO2 2
=  

(5) 

 

Παρατηρούµε ότι η συγκέντρωση του διαλυµένου διοξειδίου του άνθρακα [CO2(αq)] όταν επέλθει 

χηµική ισορροπία είναι συνάρτηση της θερµοκρασίας (Τ), της µερικής του πίεσης (ΡCO2) που εξασκεί 

σαν συστατικό του αέριου µείγµατος (π.χ. ατµόσφαιρα) και ενός συγκεκριµένου µηχανισµού 

µεταφοράς του CO2 µέσα από την διεπιφάνεια νερού - αερίου (ΚD). 

 

 

Αν καλέσουµε KD / RT = ΚΗ σαν σταθερά Henry, ο νόµος Henry είναι: 

 

[ CO ] = K  P2(aq) H CO2  
(6) 

 

Τιµές της σταθεράς Henry για συγκεκριµένα αέρια σε θερµοκρασία 25 οC παρουσιάζονται στον 

πίνακα 4.1. Με βάση την παραπάνω εξίσωση ορισµού της σταθεράς Henry οι µονάδες στις 

αντίστοιχες τιµές του ΚΗ στο πίνακα είναι mole/αtm*l. Οι τιµές τις σταθεράς δίνονται στο πίνακα και 

µε το συµβολισµό ″p″ που, όπως θα δούµε, χρησιµοποιείται συχνά στους υπολογισµούς. 
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Πίνακας 4.1: Τιµές Σταθεράς Henry, KH, Αερίων στους 25οC 

 

Αέριο 
ΚΗ pΚΗ 

N2 6.40 * 10 -4 3.19 
H2 8.11 * 10 -4 3.09 
CO 9.55 * 10 -4 3.02 
O2 1.26 * 10 -3 2.90 
CH4 1.50 * 10 -3 2.82 
NO 1.88 * 10 -3 2.73 
N2O 2.55 * 10 -2 1.59 
CO2 3.41 * 10 -2 1.47 
CCl4 3.72 * 10 -2 1.43 
Hg 8.70 * 10 -2 1.06 
H2S 1.02 * 10 -1 0.99 
CH3Cl 2.55 * 10 -1 0.59 
SO2 1.24 * 10 0 -0.09 
NH3 5.76 * 10 1 -1.76 
Πηγή: Stumn & Morgαn, 1981 - Thibodeαux, 1979 

 

Έτσι, η εξίσωση (6) µπορεί να χρησιµοποιηθεί για οποιοδήποτε αέριο και να υπολογιστεί η 

συγκέντρωση του διαλυµένου αερίου στο νερό σαν συνάρτηση της µερικής του πίεσης µε την 

προϋπόθεση ότι έχει επέλθει χηµική ισορροπία µεταξύ αέριας και υδατικής φάσης. 

 

Αφού διαλυθεί κάποιο αέριο στο νερό πρέπει να εξετάσουµε αν αντιδρά µε το νερό. Αν τέτοιες 

αντιδράσεις αερίου - νερού λαµβάνουν χώρα, το πρόβληµά µας είναι να βρούµε πια, τη σύσταση ενός 

οµογενούς διαλύµατος. 

 

Στην περίπτωση του CO2 έχουµε πρωταρχικά την αντίδραση: 

  

CO2  (aq) + H2O = H2CO3 (7) 

  

που καλείται αντίδραση ενυδάτωσης CO2 και έχει µελετηθεί κινητικά. Η ταχύτητα της αντίδρασης 

δίνεται µε τη σχέση: 

 

vb = k” [CO2] (7α) 

 

Πειραµατικά, έχει βρεθεί ότι η αντίδραση αυτή είναι πολύ γρήγορη (όχι περισσότερη από µερικά 

λεπτά της ώρας). Έτσι, συγκρινόµενη η ταχύτητά της µε την ταχύτητα µεταφοράς CO2 από την αέρια 

στην υδατική φάση, είναι κατά πολύ µικρότερη. Μπορούµε λοιπόν να πούµε, ότι όλη η κινητική του 
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φαινοµένου (µεταφορά - αντίδραση) καθορίζεται από την ταχύτητα µεταφοράς του CΟ2  µέσω της 

διεπιφάνειας αερίου - νερού.  

 

Στην περίπτωση νερού και CΟ2 τα ανθρακικά είδη που δηµιουργούνται στην υδατική φάση 

προέρχονται όλα από τη διάλυση, ενυδάτωση και τις αντιδράσεις του CΟ2 µε το νερό. Η ολική 

συγκέντρωση CΤ των ανθρακικών ειδών σε αυτή την περίπτωση είναι: 

 

CT = (KH / α0) PCO2 (8) 

 

H εξίσωση (8) δείχνει ότι όταν επέλθει ισορροπία στη διεπιφάνεια υδατικής και αέριας φάσης, η ολική 

συγκέντρωση των ανθρακικών ειδών στη υδατική φάση, CΤ, είναι συνάρτηση του pΗ (αφού α0 = 

f(pH)), της θερµοκρασίας και της φύσης του διαλυµένου αερίου (αφού ΚΗ = f(T, φύση αερίου)) και 

της µερικής πίεσης, PCO2, του αερίου στην αέρια φάση. 

 

Πειραµατικά έχει αποδειχθεί ότι η συγκέντρωση του µορίου H2CO3 είναι κατά πολύ µικρότερη από 

εκείνη που φαίνεται να έχει το διάλυµα CΟ2 σε κατάσταση ισορροπίας. Είναι γνωστό ότι το 

ενυδατωµένο µόριο του CO2 (CO2(αq) ή CO2 * H2O) συµπεριφέρεται σαν οξύ. Οι χηµικές ισορροπίες 

που ισχύουν για το διάλυµα αυτό δίνονται µε τις παρακάτω σχέσεις στις οποίες η συνδυασµένη 

επίδραση του CO2 συµβολίζεται σαν Η2CO3
* ([Η2CO3

*] = [H2CO3] + [CO2(αq)]). 

 

H2CO3
* = H+ + HCO3

- Ka
H HCO

H CO1
3

2 3

6 310= =
+ −

−[ ][ ]
[ ]*

,

 
(9) 

 

HCO3
- = H+ + CO3

-2 Ka
H CO

HCO2
3

2

3

10 2510= =
+ −

−
−[ ][ ]

[ ]
,

 
(10) 

 

Συνδυάζοντας τις εξισώσεις (8), (9) και (10) µπορούµε να εκφράσουµε τις συγκεντρώσεις των 

ανθρακικών ειδών στο υδατικό διάλυµα σαν συναρτήσεις της µερικής πίεσης του διοξειδίου του 

άνθρακα, PCO2: 

 

 [H2CO3*]   =  α0CT  = KH PCO2
 (11) 

 

[ ]
[ ]

*HCO
Ka
H

K PH CO3
1

2

−
+=

 
(12) 
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[ ]
[ ]

*CO
Ka Ka

H
K PH CO3

2 1 2
2 2

−
+=

 
(13) 

 

Mε βάση τις παραπάνω εξισώσεις και γνωστά τα PCO2 και τη θερµοκρασία, χρησιµοποιούµε 

διάγραµµα pC - pH που δείχνει τις παραπάνω εξισώσεις γραφικά ενώ η σύσταση του διαλύµατος 

ανθρακικών µε ολική συγκέντρωση CT, moles/1 βρίσκεται µε την πρωτονική συνθήκη όπως εξηγείται 

στις παραγράφους που ακολουθούν. 

 

 

 

Γραφική Παράσταση 

 

Οι εξισώσεις (11), (12) και (13), σε συµβολισµό ″p″ γίνονται: 

 

pH2CO3*  =  pKH  +  pPCO2 (11α) 

pHCO3
-   =   pKα1  +  pKH  +  pPCO2  -  pH (12α) 

pCO3
-2  =    pKα1  +  pKα2  +  pKH +  pPCO2  - 2pH 

 

(13α) 

ή     

pH2C*   =  δ' 

 

(11β) 

pHC-     =  δ''  -  pH 

 

(12β) 

pC-2     =  δ'''  - 2pH (13β) 

 

Σε ατµοσφαιρικές συνθήκες και 25οC και θεωρώντας τις τιµές pKH=1,5 – pPCO2=3,5 - pKα1=6,3 - 

pKα2=10,25 έχουµε: 

 

pH2C* = 5,0 

 

(11γ)

PHC-= 11,3- pH 

 

(12γ)

pC-2= 21,55- 2pH (13γ)
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To σχετικό διάγραµµα pC - pH παρουσιάζεται στο Σχήµα 4.2.  Στο διάγραµµα φαίνεται και η 

καµπύλη για το CT (=[H2C*] + [HC-] + [C-2]).  Mεταβολή του PCO2 έχει σαν αποτέλεσµα ανάλογη 

µεταβολή του CT και όλες οι καµπύλες (εκτός των pH και pOH) κινούνται σύσσωµες προς τα πάνω 

(αύξηση του PCO2) ή προς τα κάτω (µείωση του PCO2) σε κάθετη κατεύθυνση. 

 

Για καθαρό υδατικό διάλυµα CO2 η πρωτονική συνθήκη είναι: 

 

-2 -1 0 1 

 OH- H2O H+ 

CO3
-2

 HCO3
- H2CO3

*  

 

Έτσι έχουµε: 

  

[Η+]  =  [ΟΗ-]  + [ΗCO3
-]  +  2[CO3

-2] (14) 

 

που σε όξινες συνθήκες προσεγγίζεται µε τη σχέση: 

 

[Η+] = [ΗCO3
-]        (σηµείο 1 - Σχήµα 4.2) (15) 

 

που δίνει τη λύση δηλαδή τη σύσταση του διαλύµατος.  Έτσι, για τη περίπτωση αυτή έχουµε τη 

παρακάτω σύσταση διαλύµατος που βρίσκεται φέρνοντας µια κάθετη ευθεία στο σηµείο λύσης και 

διαβάζοντας στον άξονα pC τις αντίστοιχες τιµές από τις τοµές της ευθείας αυτής µε τις επί µέρους 

καµπύλες που εκπροσωπούν τα χηµικά είδη του διαλύµατος: 

 

pH = 5,65 

pOH = 8,35 

pCT = 4,90 

pH2C* = 5,00 

pHC- = 5,65 

pC-2 = 10,15 

 

Όπως φαίνεται στο διάγραµµα, αύξηση της PCO2 έχει σαν αποτέλεσµα µείωση του pH.  Mε βάση το 

διάγραµµα αυτό, το pH της βροχής σε ισορροπία µε ατµόσφαιρα PCO2=10-3,5 στους 25οC είναι 5,65.  

∆ιαφορές στην τιµή αυτή του pH από εκείνη που καθορίζεται πειραµατικά (µε πεχάµετρο) είναι 
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συνήθεις και οφείλονται σε συνθήκες µη-ισορροπίας, σφάλµατα δειγµατοληψίας ή ανάλυσης και σε 

άλλα διαλυµένα χηµικά είδη εκτός του CO2. 

 

 

 

Σχήµα 4.2: ∆ιάγραµµα pC-pH  Συστήµατος CO2 (g) / H2O (l) 
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4.2    ΑΛΚΑΛΙΚΟΤΗΤΑ  ΚΑΙ  ΟΞΥΤΗΤΑ 

 

Η ρυθµιστική ικανότητα των γλυκών νερών της φύσης οφείλεται κύρια στα ανθρακικά είδη.  Μας 

ενδιαφέρει, λοιπόν, να ξέρουµε πόσο οξύ ή βάση πρέπει να προστεθεί σε ένα νερό για να φτάσουµε σε 

ένα ορισµένο pH. Για το σκοπό αυτό πρέπει να υπολογίσουµε για ένα δεδοµένο υδατικό διάλυµα την 

ικανότητα εξουδετέρωσης οξέως (Acid Neutrαlizing Cαpαcity, ANC) ή την ικανότητα εξουδετέρωσης 

βάσης (Bαse Neutrαlizing Cαpαcity, BNC).  Στην περίπτωση των ανθρακικών ορίζουµε την ΑΝC σαν 

αλκαλικότητα (ΑLK)  και την ΒΝC σαν οξύτητα (ΑCY).  Έτσι, η αλκαλικότητα είναι ένα µέτρο της 

ποσότητας ισχυρού οξέως που απαιτείται για να φέρει το διάλυµα σε ένα pH που αντιστοιχεί σε 

διάλυµα ανθρακικού οξέως, H2CO3*, ολικής συγκέντρωσης CT M (pH= 4,5). 

 

Kατ΄ αναλογία, η οξύτητα είναι µέτρο της ποσότητας ισχυρής βάσης που απαιτείται για να φτάσουµε 

σε pH που αντιστοιχεί σε διάλυµα ανθρακικού νατρίου, Να2CO3, ολικής συγκέντρωσης CT M (pH = 

10.3) αν η χρησιµοποιούµενη βάση είναι το καυστικό νάτριο, ΝαOH. 

 

Mε βάση τα παραπάνω η ΑΝC αντιπροσωπεύει το συνολικό έλλειµµα πρωτονίων και η BNC τη 

συνολική περίσσεια πρωτονίων στο διάλυµα.  Έτσι, έχουµε: 

 

Πρωτονική Συνθήκη για Η2CO3*: 

 

[H+] = [OH-] + [HC-] + 2[C-2] (16) 

ή      

[ΑΝC]  =  [OH-]  +  [HC-]  +  2 [C-2] - [H+] (16α) 

 

Πρωτονική Συνθήκη για Nα2CO3: 

 

[H+]  + [HC-] + 2 [H2C*]  =  [OH-] (17) 

ή   

[BNC]  =  [H+]  +  [HC-]  +  2 [H2C*]  -  [OH-] (17α) 

 

και για ανθρακούχα γλυκά νερά στη φύση: 

 

[ΑLK]  =  CT  *  (α1 + 2α2)  +  [ΟΗ-]  -  [Η+] (16β) 

και       

[ACY]  =  CT  * (α1 + 2α0)  + [Η+] - [ΟΗ-] (17β) 
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Για σύστηµα ανοικτό στην ατµόσφαιρα όπου CT = KH* PCO2/α0 έχουµε: 

 

[ ] ( ) [ ] [ ]ALK
K P

a
a a H OHH CO= + − ++ −2

0
1 22

 
και 

 

(16γ) 

[ ] ( ) [ ] [ ]ACY
K P

a
a a H OHH CO= + + −+ −2

0
1 02

 
(17γ) 

Οι παραπάνω εξισώσεις έχουν τρεις (3) ανεξάρτητες µεταβλητές:  την αλκαλικότητα (ΑLK) ή 

οξύτητα (ACY), το CT ή PCO2, και το pH. Πρέπει να υπενθυµίσουµε ότι τα αi είναι συναρτήσεις του 

pH και βρίσκονται για δεδοµένη τιµή του pH αναλυτικά µε τις γνωστές σχέσεις ή γραφικά από 

διάγραµµα  pαi - pH. 

 

Εργαστηριακά, η αλκαλικότητα και η οξύτητα καθορίζονται µε ανάλογες τιτλοδοτήσεις σε δείγµατα 

φυσικών νερών ή υδατικών αποβλήτων. Έτσι, τιτλοδότηση του δείγµατος µε διάλυµα ισχυρού οξέως 

δεδοµένης συγκέντρωσης (µοριακότητας) µέχρι το pH = 4,5 παρέχει την αλκαλικότητα ενώ 

τιτλοδότηση µε διάλυµα ισχυρής βάσης µέχρι το pH = 10,3 παρέχει την οξύτητα. 

 

Με βάση τις τιµές pH και αλκαλικότητας οι παραπάνω εξισώσεις µπορούν να χρησιµοποιηθούν για 

τον υπολογισµό της ολικής συγκέντρωσης ανθρακικών ειδών (CT) και, κατά συνέπεια, των επί µέρους 

συγκεντρώσεων ανθρακικού οξέως ([Η2CO3*]), δισανθρακικής ρίζας ([ΗCO3
-]) και ανθρακικής ρίζας 

([CO3
-2]).  Aφού, όπως έχουµε αναφέρει, το ανθρακικό σύστηµα είναι το κυρίαρχο σύστηµα σε 

υδατικά διαλύµατα "γλυκών" νερών η ολική συγκέντρωση των ανθρακικών ειδών είναι συνήθως η 

µεγαλύτερη όλων των ανιόντων που συναντώνται στα υδατικά αυτά διαλύµατα.  Άρα, για µια 

ολοκληρωµένη εξέταση της ποιότητας ενός υδατικού διαλύµατος είναι αναγκαίο να καθορίζουµε 

εργαστηριακά την αλκαλικότητά του και στη συνέχεια να υπολογίζουµε τις συγκεντρώσεις των 

ανθρακικών ειδών. Τέλος, ας τονιστεί εδώ, ότι τα περισσότερα φυσικά νερά έχουν pH γύρω στα 7 που 

σηµαίνει ότι το κύριο ανθρακικό είδος που επικρατεί σε αυτή τη περιοχή pH είναι η όξινη ανθρακική 

ρίζα µε δευτερεύον είδος το ανθρακικό οξύ ενώ η ανθρακική ρίζα βρίσκεται σε κατά πολύ µικρότερη 

συγκέντρωση. 
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4.3   ΣΥΣΤΗΜΑΤΑ ΝΕΡΟΥ - ΣΤΕΡΕΟΥ 

 

Εξετάσαµε ήδη ετερογενή συστήµατα νερού - αερίου. Τώρα θα εξετάσουµε συστήµατα νερού - 

στερεού, δηλ. τη χηµική ισορροπία δια µέσω της διεπιφάνειας νερού - στερεού. Κατά τη δηµιουργία 

µιας τέτοιας διεπιφάνειας δύο φαινόµενα είναι δυνατό να συµβούν: διάλυση ή καθίζηση στερεού. Στα 

φαινόµενα αυτά στηρίζονται οι έννοιες ακόρεστο και υπερκορεσµένο διάλυµα ως προς ένα στερεό. Το 

ακόρεστο διάλυµα θα διαλύσει το στερεό ενώ το υπερκορεσµένο θα καθιζάνει το στερεό. Και στις δύο 

περιπτώσεις τα διαλύµατα τείνουν στον κορεσµό δηλ. τη χηµική ισορροπία τους. Έτσι, οι παράγραφοι 

που ακολουθούν εξετάζουν τις σταθερές διαλυτότητας στερεών στο νερό, την επίδραση που έχει ένα 

κοινό µε το στερεό ιόν που βρίσκεται ήδη στο διάλυµα και τα διαγράµµατα που υπάρχουν για τη 

διαλυτότητα και σταθερότητα των στερεών στο νερό. 

 

4.3.1   Σταθερές διαλυτότητας 

 

Κατά τη δηµιουργία της διεπιφάνειας νερού - στερεού ισχύει η δυναµική ισορροπία που εκφράζει η 

αντίδραση: 

 

MzXy(S) = zM+Y + yX-Z (18) 

 

Η ισχύς της παραπάνω αντίδρασης βασίζεται στο ότι υπάρχει πάντα η στερεή φάση. Η σταθερά 

ισορροπίας για την αντίδραση (18) είναι: 

 

[M+Y]Z [X-Z]Y / [MzXy(S)] (19) 

 

Αν το στερεό είναι καθαρό (δίχως προσµίξεις), η ενεργότητα του είναι ίση µε 1 (εξ ορισµού) και η 

σχέση (19) γίνεται: 

 

[M+Y]Z [X-Z]Y  = Κs0 (19α) 

 

όπου το Κs0 καλείται σταθερά διαλυτότητας, και µας επιτρέπει να υπολογίσουµε το ποσό του στερεού 

που βρίσκεται σε ισορροπία σε υδατικό διάλυµα το οποίο περιέχει τα ιόντα του στερεού. Αυτό, βέβαια 

δεν λαµβάνει υπ’ όψη του το σχηµατισµό συµπλόκων που τα ιόντα αυτά µπορούν να σχηµατίσουν 

στο διάλυµα επηρεάζοντας, έτσι, την ισορροπία (τις επιδράσεις των συµπλόκων θα εξετάσουµε σε 

επόµενο κεφάλαιο).    
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ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑ: 

 

Η σταθερά διαλυτότητας του φθοριούχου ασβεστίου, CαF2(S), είναι Κs0=4*10-11. Ποια είναι η 

διαλυτότητα του στερεού; 

 

Λύση: 

 

Η αντίδραση και η αντίστοιχη εξίσωση ισορροπίας είναι:  

 

CαF2(S) = Cα+2 + 2F- (20) 

[Cα+2] [F-]2 = Ks0 (20α) 

 

Mε βάση τη στοιχειοµετρία της αντίδρασης (20) έχουµε ότι: 

 

Ένα mole CαF2(S)   δίνει  1  mole Cα+2 και 2 moles F-, και άρα 

S   moles CαF2(S) δίνει  S  mole Cα+2  και 2S moles F- 

 

Έτσι, οι αντίστοιχες συγκεντρώσεις για τα κατιόντα ασβεστίου και τα ανιόντα φθορίου είναι: 

[Cα+2] = S 

[F-] = 2S 

όπου Σ είναι η διαλυτότητα του CαF2(S). Από την εξίσωση (20α) έχουµε: 

 

(S)(2S)2 = 4 * 10-11   ή  4S3 = 4 * 10-11  ή  S = 2,15 * 10-4 

και     [Cα+2] = 2,15* 10-4 moles/l 

[F-] = 4,3 * 10-4 moles/l 

 

 
 
4.3.2   Επίδραση κοινού ιόντος 

 

Τι γίνεται όταν σε ένα καθαρό διάλυµα νερού - στερεού προσθέσουµε Μ moles άλατος που περιέχει 

κοινό µε το στερεό ιόν; Απάντηση σε αυτό το ερώτηµα θα δώσουµε εξετάζοντας ένα παράδειγµα 

τέτοιας   περίπτωσης: 
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ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑ: 

 

Ποια είναι η διαλυτότητα, S, του CαF2(S) σε διάλυµα που περιέχει από άλλη πηγή 10-2 M Cα+2; 

 

Λύση: 

 

Τα ισοζύγια µάζας είναι: 

[Cα+2] = S + 10-2 

[F-] = 2S 

 

Αντικαθιστώντας τις παραπάνω σχέσεις στο γινόµενο διαλυτότητας έχουµε: 

 

(S + 10-2)*(2S)2 = Ks0 ή 4S3 + 4 * 10-2S2 = 4 * 10-11 

 

4S2 * (S + 10-2) = 4 * 10-11 

 

και για  S<<10-2  έχουµε               S + 10-2 ≈ 10-2 

 

Άρα:   10-2 * S2 = 10-11   ή   S = (10-9)0.5 

 

ή  S = 3,16 * 10-5 moles/l 

 

Βλέπουµε ότι η παρουσία κοινού ιόντος µειώνει τη διαλυτότητα του CαF2(S). Αυτό το φαινόµενο 

εξηγείται µε την αρχή Le Chαtelier όπου η προσθήκη κοινού ιόντος προκαλεί - για την επίτευξη νέας 

ισορροπίας - καθίζηση στερεού. 

 

 

4.3.3   ∆ιάγραµµα ∆ιαλυτότητας και Σταθερότητας Στερεών 

 

Σε πολλές περιπτώσεις ένα µεταλλοκατιόν (π.χ. Cα+2, Mg+2, Fe+2, κ.α.) µπορεί να σχηµατίσει διάφορα 

στερεά ανάλογα µε τις συνθήκες που επικρατούν στο διάλυµα (π.χ. CαCO3(S) και Cα(OH)2(S), 

MgCO3(S) και Mg(OH)2(S), FeCO3(S) και Fe(OH)2(S), κλπ.). Με δεδοµένες λοιπόν συνθήκες θέλουµε να 

ξέρουµε αν το µεταλλοκατιόν θα καθιζήσει ή θα διαλυθεί, και αν θα καθιζήσει, ποια στερεή µορφή θα 

έχει το στερεό στις συνθήκες αυτές. Στην παρακάτω εξέταση του φαινοµένου αυτού υποθέτουµε ότι η 

µόνη διαλυτή µορφή του µεταλλοκατιόντος στο διάλυµα είναι η ελεύθερη (δηλ. δεν σχηµατίζονται 

σύµπλοκα). Οι αρχές που αναπτύσσονται, βέβαια, εδώ µπορούν να εφαρµοστούν και στη περίπτωση 
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δηµιουργίας συµπλόκων. Το παρακάτω παράδειγµα αφορά τις δύο κύριες µορφές αλάτων (στερεών) 

του ασβεστίου αλλά, µε τον ίδιο τρόπο, αναλύονται ανάλογα συστήµατα άλλων µεταλλοκατιόντων. 

Θα εξεταστούν δύο περιπτώσεις συστηµάτων: κλειστό και ανοικτό ως προς την ατµόσφαιρα. 

 

 

ΠΕΡΙΠΤΩΣΗ Α: Κλειστό σύστηµα µε CT = σταθερό. 

 

Το σύστηµα είναι κλειστό ως προς την αέρια φάση και θεωρούµε δυνατή την ύπαρξη δύο στερεών: 

του ανθρακικού ασβεστίου, CαCO3(S) και του υδροξειδίου του ασβεστίου, Cα(OH)2(S). Έτσι έχουµε: 

 

[Cα+2] = Ksο / [CO3
=]  =  Ksο / α2CT 

 

ή µε χρήση του συµβολισµού ″p″: 

 

pCα+2 = pKsο - pα2 - pCT 

 

για Κsο = 10-8.3 και CT = 10-4 Μ η παραπάνω σχέση γίνεται: 

 

pCα+2 = 8.3 - 4 - pα2    ή    pCα+2 = 4.3 - pα2 

 

Χρησιµοποιώντας διαγράµµατα pαi - pH και την παραπάνω εξίσωση έχουµε: 

 

1.   Περιοχή  pH > pKα2:  

 

pα2 = 0 και pCα+2 = 4.3 

 

2.   Περιοχή  pKα1 < pH < pKα2: 

           

dpα2  / dpH = -1    και  έτσι    dpCα+2 / dpH = +1 

 

3.   Περιοχή: pH < pKα1: 

 

dpα2  / dpH = -2    και  έτσι    dpCα+2 / dpH = +2 

 

Με βάση τις παραπάνω σχέσεις που δίνουν τη τιµή και τις κλίσεις της καµπύλης που εκφράζουν οι 

σχετικές παράγωγοι, µπορούµε να σχεδιάσουµε τη καµπύλη που παριστάνει τη συγκέντρωση του 
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κατιόντος ασβεστίου (Σχήµα 4.3). Όπως φαίνεται στο σχήµα, µεταβολή της ολικής συγκέντρωσης 

ανθρακικών, CT, έχει σαν αποτέλεσµά κάθετη µετατόπιση της καµπύλης. Σαν παράδειγµα, στο Σχήµα 

4.3 έχει σχεδιαστεί και η καµπύλη που αντιστοιχεί σε CT = 10-2.5 Μ, τυπική τιµή για γλυκά νερά 

(διακεκοµµένη γραµµή). 

 

ΠΑΡΑΤΗΡΗΣΕΙΣ: 

 

1. Για δεδοµένο pH και CT το στερεό που δίνει τη µικρότερη [Cα+2] είναι το πιο σταθερό. 

Π.χ. pH = 10: η διαλυτότητα καθορίζεται από το CαCO3(S) ενώ στο pH = 13.5 η 

διαλυτότητα καθορίζεται από το Cα(OH)2(S) (η σκιεγραµµένη καµπύλη δείχνει τις 

περιοχές επικράτησης των δύο στερεών µορφών που εξετάζουµε εδώ). 

 

2. Για CT = 10-2.5 (γλυκά νερά) το pH πρέπει να είναι µεγαλύτερο του 14 για να καθοριστεί η 

διαλυτότητα του Cα(OH)2(S). Έτσι στα γλυκά νερά της φύσης το Cα+2 καθιζάνει σαν CαCO3(S) σε 

περιπτώσεις υπερκορεσµού. 

 

3. Με βάση το διάγραµµα, στην πάνω δεξιά από την καµπύλη περιοχή έχουµε υπερκορεσµένα 

διαλύµατα και, άρα, καθίζηση στερεού ενώ κάτω αριστερά έχουµε διάλυση του στερεού. 
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Σχήµα 4.3: ∆ιάγραµµα  ∆ιαλυτότητας  Κλειστού  Συστήµατος  Cα+2  -  CαCO3 (s)  - Cα(OH)2 (s) 

 

 

 

ΠΕΡΙΠΤΩΣΗ Β: Ανοικτό σύστηµα (Αέριο - Νερό - Στερεό) 

 

Οι µεταβλητές εδώ είναι το PCO2 και το pH. Στην περίπτωση αυτή µας ενδιαφέρει να βρούµε 

περιοχές σε διαγράµµατα PCO2- pH όπου υπερισχύει ένα δεδοµένο στερεό. Και πάλι υποθέτουµε τρία 

είδη: Cα+2 - CαCO3(S) - Cα(OH)2(S) και θα εξετάσουµε τις ισορροπίες που δηµιουργούνται µεταξύ 

αυτών των ειδών. 
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1) Ισορροπία µεταξύ Cα+2 και Cα(OH)2(S) 

 

                         Cα(OH)2(S) = Cα+2 + 2OH-          Ksο = 10-5.43 

[Cα+2] [OH-]2 = Ksο 

pCα+2 + 2pOH = pKsο 

ή   pCα+2 = -22.57 + 2pH 

 

2) Ισορροπία µεταξύ Cα+2 και CαCO3(S) (µε CO2(g)) 

     

Eδώ χρειάζεται να βρούµε µία αντίδραση που να συνδέει τα Cα+2 & CαCO3(S) µε το CO2(g). Έτσι 

έχουµε: 

 

CO2(g) + H2O = H+ + HCO3
- : Kg = 10-7.90 

HCO3
- = H+ + CO3

-2 : Kα2 = 10-10.25 

CO3
-2 + Cα+2 = CαCO3(S) : 1/Ksο = 10+8.35 

CO2(g) + H2O + Cα+2 = 2H+ + CαCO3(S)  

 

Με σταθερά χηµικής ισορροπίας Κ1 που υπολογίζεται σαν συνάρτηση των γνωστών σταθερών µε τη 

σχέση: 

 

Κ1 = Κg Kα2 / Ksο = 10-9.80 

Επίσης έχουµε: 

 

K1 = [H+]2 / [CO2(g)] [Cα+2] 

 

ή   2pH - 2pPCO2 - pCα+2 = 9.8 

 

 

3) Ισορροπία µεταξύ Cα(OH)2(S) και CαCO3(S) 

                                                  

CO2(g) + H2O + Cα+2   = 2H+ + CαCO3(S) : K1 = 10-9.8 

Cα(OH)2(S)   = Cα+2 + 2OH- : Ksο = 10-5.43 

2H+ + 2OH-   = 2H2O : 1 / Kw2 = 1028 

CO2(g) + Cα(OH)2(S)  = H2O + CαCO3(S) : K2 = K1 Ksο / Kw2 =1012.77 

Επίσης έχουµε: K2 = 1 / [CO2(g)] και άρα pK2 = -pPCO2 ή pPCO2  = 12.77 
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Υποθέτοντας [Cα+2] = 10-4 M (συνήθης συγκέντρωση στα γλυκά νερά) µπορούµε να κατασκευάσουµε 

διάγραµµα pPCO2 - pΗ για το σύστηµα. Ο λόγος που πρέπει να καθορίσουµε τη [Cα+2] για να 

σχεδιάσουµε το διάγραµµα είναι γιατί η [Cα+2] είναι και αυτή µεταβλητή και αν δεν καθοριστεί το 

διάγραµµα πρέπει να γίνει τρισδιάστατο.  

 

 

 

Ανακεφαλαιώνοντας, λοιπόν, έχουµε: 

 

 

Ισορροπία Εξίσωση 

 

Cα+2 - Cα(OH)2(S) 

 

PCα+2 = -22.57 + 2pH ή 

2pH = 4 + 22.57 ή 

pH = 13.29 

 

Cα+2 - CαCO3(S) 

 

2pH - pPCO2  - pCα+2 = 9.8 ή 

2pH - pPCO2 = 13.8 

 

Cα(OH)2(S) - CαCO3(S) 

 

 

pPCO2  = 12.77 

 

 

Οι καµπύλες αυτές φαίνονται στο Σχήµα 4.4. Τα διαγράµµατα σταθερότητας απαιτούν προσοχή κατά 

την κατασκευή τους γιατί οι καµπύλες πρέπει να τέµνονται σε κοινά σηµεία. Για το λόγο αυτό, οι 

σταθερές ισορροπίας πρέπει να ελέγχονται επισταµένα και να είναι ακριβείς ώστε να ταιριάζουν οι 

καµπύλες. Έτσι για [Cα+2]=10-4 έχουµε: pH = 8, pPCO2 = 1.5, δηλ. είναι σταθερό το CαCO3(S). Σε pH 

= 8 και pPCO2 = 6 είναι σταθερά τα Cα+2 
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Σχήµα 4.4: ∆ιάγραµµα  Σταθερότητας  Ανοικτού  Συστήµατος  Cα+2  -  CαCO3 (s)  - Cα(OH)2 (s) 

 

 

 

4.4   ΑΝΘΡΑΚΙΚΟ  ΣΥΣΤΗΜΑ 

 

Όπως έχουµε ήδη αναφέρει, το ετερογενές ανθρακικό σύστηµα είναι ένα από τα πλέον σηµαντικά και 

διαδεδοµένα συστήµατα στα υδατικά οικοσυστήµατα της φύσης. Πρόσθετα, το χηµικό αυτό σύστηµα 

συναντάται σε πολλές περιπτώσεις εφαρµογών και ιδιαίτερα σε διεργασίες επεξεργασίας νερού και 

λυµάτων. Για το λόγο αυτό εξετάζουµε εδώ δύο περιπτώσεις του ανθρακικού συστήµατος: κλειστό 

και ανοικτό σύστηµα ως προς την ατµόσφαιρα. 
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4.4.1   Κλειστό Σύστηµα Νερού - Στερεού 

 

Το σύστηµα αυτό παριστάνεται διαγραµµατικά στο Σχήµα 4.5 

 

 

 

H2O 

 

Υδατική Φάση  

 ∆ιεπιφάνεια  → 

CαCO3(s) Στερεή Φάση 

 

Σχήµα 4.5: Απεικόνιση Κλειστού Συστήµατος CαCO3(S) / H2O 

 

 

 

Κατά την επαφή στερεού ανθρακικού ασβεστίου και νερού επέρχεται διάλυση του στερεού και 

λαµβάνουν χώρα οι παρακάτω αντιδράσεις: 

 

CαCO3(S) = Cα+2 + CO3
-2 

CO3
-2 + H2O = HCO3

- + OH- 

HCO3
- + H2O = H2CO3

* + OH- 

H2O = H+ + OH- 

 

Με βάση τις αντιδράσεις αυτές, τα εµπλεκόµενα χηµικά είδη είναι: H+, OH-, Cα+2, HCO3
-, CO3

-2, 

H2CO3
* 

 

Εξισώσεις χηµικής ισορροπίας: 

 

[H+] [OH-] = Kw (21) 

[Cα+2] [CO3
-2] = Kso (22) 

[HCO3
-] [H+] = Kα1 [H2CO3

*] (23) 

[CO3
-2] [H+] = Kα2 [HCO3

-] (24) 

 

 



Χαλβαδάκης  Κ. Π., ″Υδατική  Χηµεία″, Ιανουάριος 2004  
 
 

 122 
 
 

Ισοζύγιο Μάζας: 

 

[Cα+2] = CT  = [H2CO3 *]  + [HCO3 
-] + [CO3 

-2] (25) 

 

Ισοζύγιο  Φορτίου: 

 

2 [Cα+2 ]  + [H+]  =  [OH -]  + [HCO3 
- ] + 2 [CO3 

-2] (26) 

 

Από την εξίσωση (22) έχουµε: 

                  

[Cα +2] = Kso  / [CO 3 
-2] 

αφού [CO 3-2] =  α2 CT, 

          

[Cα+2 ]  = Ks0 /α2 CT 

 

Από την εξίσωση  (25) έχουµε ότι [Cα+2] =  CT   άρα, 

                                                   

CT  = (Kso / α2) ½ (27) 

 

Με αντικατάσταση στην εξίσωση  (26)  έχουµε: 

                              

2CT  + [H+] =  Kw / [H +]  +  α1 CT   + 2α2 CT 

 

και χρησιµοποιώντας την εξίσωση (27) έχουµε: 

 

2 (Kso / α2)1/2  +  [H +] - Kw  / [H +]  - α1  ((Kso /  α2)1/2  - 2 α2 (Kso / α2)1/2 

 

ή    (Kso / α2)1/2  (2 - α1  -  2α2)  + [H+] – Kw / [H+] = 0 (28) 

Η εξίσωση (28) µπορεί να λυθεί µε δοκιµές επιλέγοντας µια τιµή του pH, βρίσκοντας, αναλυτικά µε 

τις εξισώσεις ή γραφικά µε τη βοήθεια διαγράµµατος  pα - Pc  τις τιµές των α1 και α2, αντικαθιστώντας 

όλες αυτές τις τιµές στην εξίσωση και ελέγχοντας αν ισχύει η ισότητα. Αφού, κατά τη διάλυση του 

CαCO3(S), δηµιουργούνται  υδροξυλιόντα (ΟΗ -) το διάλυµα θα είναι βασικό  (pH > 7). 

 

Με τον τρόπο αυτό βρίσκεται η σύσταση του υδατικού διαλύµατος µε την υπόθεση ότι έχει επέλθει 

χηµική ισορροπία:  
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pH = 9.9 

pCT   = pCα+2 = 3.9 

pH2CO3 
* = 7.6 

pHCO3 
- = 4.0 

pCO3 
-2 = 4.46 

 

Μπορούµε ακόµα να υπολογίζουµε την αλκαλικότητα  (ALK) του υδατικού αυτού διαλύµατος: 

 

[ALK]  = CT   (α1 + 2α2)  + [OH -]  -  [H+]  =  10 -3.2   eq /1 

 

Το  σύστηµα µπορεί να λυθεί και γραφικά δηµιουργώντας ένα κατάλλήλο διάγραµµα pC - pH. Για το 

σκοπό αυτό χρησιµοποιούµε τις παρακάτω εξισώσεις: 

[ Cα+2]  =  CT 

ή  pCα+2   =  pCT (25α) 

   

[Cα+2 ]  =  (Kso /α2)  0.5 

ή      pCα+2   =  0.5 pKso  -  0.5 pα2 (27α) 

 

[CO3 
-2]  = α2 CT    =  α2  [Cα+2 ] 

ή    pCO 3 
-2  =  pα2  + pCα+2 (29) 

 

[HCO3 -]  =  α1  [Cα+2] 

ή      pHCO3 
-  = pα1  + pCα+2 (30) 

 

[H2CO3 
* ]  =  α0  [Cα+2 ] 

ή     pH2CO3 
*   =  pα0   + pCα+2 (31) 

Μπορούµε να  σχεδιάζουµε τις καµπύλες των παραπάνω εξισώσεων µε τη βοήθεια ενός διαγράµµατος 

pαi - pH.  Ξέρουµε ότι στο διάγραµµα  pα1- pH  οι κλίσεις των καµπυλών pαi  µεταβάλλονται στα 

σηµεία  pH =pKα1 = 6.3  και pH = pKα2 = 10,25. 

   

Ξέρουµε ακόµα ότι οι κλίσεις µιας καµπύλης, που παριστάνει γραφικά µια µαθηµατική εξίσωσης, 

δίνονται από την πρώτη παράγωγο ως προς pH (πχ dpα1 / dpH). Έτσι έχουµε:  

 

Περιοχή Ι: pH >> pKα2 = 10,25   και  pKso  = 8,3  
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Στην περιοχή αυτή  pα2  = 0  και dpα2   / dpH = 0  

 

Έτσι χρησιµοποιώντας την εξίσωση  (27α)  έχουµε:  

 

pCα+2 = 0.5 pKso  -  0.5pα2  = 0.5 (8.3) - 0.5 (0) 

 

ή    pCα+2  = 4.15 

 

Η κλίση της καµπύλης βρίσκεται παραγωγίζοντας: 

 

κλίση  = dpCα+ 2  / dpH = 0.5 * dpKso / dpH  -  0,5 *  dpα2  / dpH 

= 0.5 * (0) - 0.5 * (0) = 0 

              

Άρα  στην περιοχή αυτή έχουµε για το pCα+ 2  = pCT   από την (25α)  ότι  είναι καµπύλη παράλληλη 

στον άξονα pH  και  σε θέση  όπου pC = 4.15. (Η παράγωγος  dpKs0/dpH  είναι  µηδέν γιατί σύµφωνα 

µε τους κανόνες παραγώγισης η παράγωγος  σταθεράς c είναι 0 δηλ. dc /dx  = 0)  

 

 

 Περιοχή ΙΙ:    pKα1  << pH  << pKα2   και  dpα2 / dpH  =  -1 

 

κλίση  = dpCα+2  / dpH = 0.5 * dpKs0 / dpH  - 0,5 * dpα2  / dpH 

= 0.5 * (0) - 0.5 * (-1) = + 1/2 

 

Περιοχή ΙΙΙ:  pH  << pKα1   και dpα2  / dpH  = -2 

 

κλίση  = dpCα+2  / dpH = 0.5 * dpKso / dpH  -  0,5 *  dpα2  / dpH 

= 0.5 * (0) - 0.5 * (-2) = + 1 

 

Ανακεφαλαιώνοντας  έχουµε: 
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Π ε ρ ι ο χ ή 
Εξίσωση Κλίση 

I II III 

 

pCα+2 =0.5pKso 
 0.5  pα2    

                                            

 

dpCα+2  / dpH  

 

0 

 

+ 1/2 

 

+1 

pCO3 
-2 = pα2  + pCα+2 dpα2   / dpH   

dpCO3 
-2  / dpH 

 

0 

0 

-1 

-1/2 

-2 

-1 

pHCO 3 
- = pα1 + pCα+2 

 

dpα1 / dpH  

dpHCO3 
-/ dpH  

 

1 

1 

0 

+1/2 

-1 

0 

pH2CO3 
*  = pα0 + pCα+2 

 

dpα0 / dpH    
dpH2CO3 

* / dpH 

 

2 

2 

+1 

+3/2 

0 

+1 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



Χαλβαδάκης  Κ. Π., ″Υδατική  Χηµεία″, Ιανουάριος 2004  
 
 

 126 
 
 

 

Σχήµα  4.6: Κλειστό  Σύστηµα  CαCO3 (s) - H2 

 

 

Παρατηρούµε ότι: 

 

1. Στο  pH = 12 το CαCO3 (s)  είναι  θερµοδυναµικά ασταθές και έτσι δεν µπορεί να υπάρξει 

(γραµµή +++++++++). 

 

2. Η πρωτονική συνθήκη  για καθαρό διάλυµα CαCO3(S) είναι:  

[OH-] = [H+]  +  [HC-]  + 2 [H2C*] 

ή          [OH-] ≈ [HC-] 
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Στο σηµείο όπου τέµνονται οι δύο αυτές καµπύλες δίδεται η λύση (pH = 9,9) δηλ. η σύσταση του 

διαλύµατος. 

 

3.  Η καµπύλη pCT  ή  pCα+2  χωρίζει το διάγραµµα pC - pH  σε δύο περιοχές. Αν κάποιο διάλυµα - 

όχι σε επαφή µε αέρια φάση - βρεθεί πειραµατικά (δηλ. µε χηµική ανάλυση) ότι έχει µια 

σύσταση (pCα+2,  pH) στην πάνω δεξιά περιοχή, είναι υπερκορεσµένο ως προς το  CαCO3(S)  

και θα  κινηθεί σε κατεύθυνση που θα το φέρει σε ισορροπία δηλ. προς τα κάτω µέχρις ότου 

φτάσει στην καµπύλη pCα+2 καθιζάνοντας έτσι στερεό  CαCO3(S). Το αντίθετο θα συµβεί αν 

το διάλυµα βρίσκεται στην κάτω αριστερή περιοχή  (το CαCO3(S) θα διαλυθεί). 

 

4.  Αν στο διάλυµα προστεθεί ένα οξύ ή µια βάση που δεν αντιδρά  µε τα χηµικά είδη που 

υπάρχουν στο διάλυµα (ισχυρό οξύ ή ισχυρή βάση) το αποτέλεσµα είναι διάλυση ή καθίζηση  

CαCO3(S)   αντίστοιχα. 

 

 

 

ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑΤΑ (Σχήµα 4.7) 

 

1) ∆ιάλυµα  Α:   pH = 9, pCT  = pCα+2 = 2 

θα κινηθεί κάθετα προς τα κάτω για επίτευξη χηµικής ισορροπίας. 

pH = 9, pC T = pCα+2 = 3,5: Καθίζηση CαCO3(S) 

 

2) ∆ιάλυµα Β:   pH = 10,5, pCT = pCα+2 = 6 

θα κινηθεί κάθετα προς τα πάνω για επίτευξη χηµικής ισορροπίας 

pH = 10,5, pCT  = pCα+2 =  2,5: ∆ιάλυση CαCO3(S) 

 

3) ∆ιάλυµα Γ:     pH = 7, pCT = pCα+2  = 2,5  (σηµείο Γ) 

 

α) Προσθήκη οξέως για να έχουµε pH = 5 (σηµείο ∆). Το σύστηµα θα κινηθεί στο σηµείο Ε για  

ισορροπία.                             

pH = 5,  pCT   = pCα +2 = 0,9: ∆ιάλυση CαCO3(S)  

β) Προσθήκη βάσης για να έχουµε pH = 8 (σηµείο Ζ). Το σύστηµα θα κινηθεί στο σηµείο Η για  

ισορροπία.                      

 pH = 8,  pCT  = pCα+2 = 3: Καθίζηση CαCO3(S) 
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Σχήµα 4.7: Κλειστό  Σύστηµα  CαCO3 (s) - H2O  (Παραδείγµατα  εφαρµογής) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

0

1

2

3

4

5

6

7

8

0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14

pH
pC

∆

E
Α

Β

Η
Γ

Ζ

pCa, pCT



Χαλβαδάκης  Κ. Π., ″Υδατική  Χηµεία″, Ιανουάριος 2004  
 
 

 129 
 
 

4.4.2   Ανοιχτό Σύστηµα Αέριου - Νερού - Στερεού  

      

Το σύστηµα παρουσιάζεται στο Σχήµα 4.8 

 

 

CO2 (g) Αέρια Φάση 

H2O Υδατική Φάση 

 

 

 

∆ιεπιφάνεια Αερίου-Νερού 

 

 

∆ιεπιφάνεια Στερεού-Νερού 

 

CαCO3 (s) Στερεή Φάση 

 

Σχήµα  4.8: Απεικόνιση  Ανοικτού  Συστήµατος  CO2 (g) - H2O - CαCO3 (s) 

 

 

Οι αντιδράσεις που λαµβάνουν χώρα στην περίπτωση αυτή είναι: 

                  

CαCO3(S) = Cα+2  + CO3
-2 

CO3
-2 + H2O = HCO3

- + OH- 

HCO3
- + H2O = H2CO3

*  + OH- 

H2CO3
* = CO2(αq)  (θεωρώντας το H2CO3  αµελητέο) 

CO2(αq) = CO2(g) 

 

Το σύστηµα αυτό είναι παρόµοιο εκείνου που έχουµε ήδη εξετάσει  (διαλυµένο CO2)  µε την 

προσθήκη όµως της  στερεάς φάσης. Έτσι  έχουµε:  

 

[H2CO3
* ]    = αoCT = KHPCO2 

ή  

CT  =   (1/αo)  KHPCO2 (32) 

[HCO3
-]  = α1 CT = (α1/α0)KHPCO2 =  (Kα1 / [H+1]) KHPCO2 (33) 

[CO3
-2

]  = α2 CT =  (α2 / α0)KHPCO2 = (Kα1Kα2 / [H+]2) KHPCO2 (34) 
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Για το σύστηµα αυτό  δεν ισχύει η σχέση [Cα+2
] = CT γιατί υπάρχει συνεισφορά ανθρακικών όχι µόνο 

από την διάλυση του στερεού CαCO3(S) αλλά και από τη  διάλυση του αερίου CO2(g). 

 

Η εξίσωση ισοζυγίου φορτίου είναι, βέβαια η ίδια όπως και στο κλειστό σύστηµα: 

 

2 [Cα+2]  + [H+] =  [OH-] +  [HCO3
-] + 2[CO3

-2] (35) 

Χρησιµοποιώντας το γινόµενο διαλυτότητας του  CαCO3(S)  έχουµε τα εξής: 

 

[Cα+2] = Ks0 / [CO3
-2] = Ks0 [H+]2 / Kα1Kα2KHPCO2 (36) 

 

Αντικαθιστώντας τις εξισώσεις (33),(34) και (36)  στη (35) έχουµε: 

 

2 22

1 2

1 1 2

2

2 2K H
K K K P

H
K
H

K K P
H

K K K P
H

SO

a a H CO

W a H CO a a H CO[ ]
[ ]

[ ] [ ] [ ]

+
+

+ + ++ = + +
 

 

Για ανοικτό στην ατµόσφαιρα σύστηµα (PCO2 = 10-3,5 = σταθερό) και Ks0=10-8,3,  Kα1 = 10-6,3, Kα2 = 10-

10,25, KH = 10-1,5  έχουµε: 

  

2*10-8,3*[H+]2 /10-21,55 +[H+] = 10-14 / [H+] + 10-11,3  / [H+] + 2*10-21,55 / [H+]2 

 

ή     2*10-13,25*[Η+]4  +  [Η+]3 -  (10-14 +  10-11,3) [Η+] - 2*10-21,55 = 0 

 

που αν λυθεί µε δοκιµές δίνει pH=8.3 (γιατί είναι µικρότερο από το pH = 9,9  που είχαµε στο κλειστό 

σύστηµα;). 

 

Για γραφική λύση πρέπει να εκφράσουµε όλες τις συγκεντρώσεις σαν συναρτήσεις του pH: 

[H2C*] = KH*PCO2 

 

pH2C* = pKH + PCO2 = 1,5 + 3,5 = 5,0 

 

[HC-] = (Kα1 / [H+])  KH*PCO2 

 

pHC- = pKα1 - pH  + pH2C* = 11,3 - pH 

 

[C-2] = (Kα1Kα2 / p[H+]2) * KH*PCO2 
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pC-2 = pKα2 - 2pH + 11,3 = 21,55 - 2pH 

 

[Cα+2] = Ksο* [H+]2 / (Kα1*Kα2*KHPCO2) 

 

pCα+2 = pKso + 2pH - 21,55 = -13,25+ 2pH 

 

Χρησιµοποιώντας  τις  παραπάνω  εξισώσεις κατασκευάζουµε το διάγραµµα  pC-pH (σχήµα 4.9). Για 

ένα διάλυµα που περιέχει µόνο τα χηµικά είδη του συστήµατος CαCO3(S)  - H2O - CO2(g)  η εξίσωση 

ισοζυγίου πρωτονίων (ΧΕΜΠΣ) είναι: 

 

[H+] + [HCO3
-] + 2[H2CO3

*] = [OH-] + [HCO3
-] + 2[CO3

-2] 

 

και γύρω στην ουδέτερη περιοχή του pH  προσεγγίζεται µε: 

 

[H2CO3
*] ≈ [CO3

-2] (σηµείο Α στο διάγραµµα) 

 

που δίνει λύση στο pH ≈ 8,3 

 

Αν προστεθεί κάποιο οξύ ή βάση θα έχουµε µετατόπιση του pH προς αριστερά ή δεξιά αντίστοιχα. Αν 

π.χ. προστεθεί αρκετό οξύ για να κατεβάσει το pH στο 5,0 η συγκέντρωση του κατιόντος ασβεστίου, 

[Cα+2], θα αυξηθεί ενώ η ολική συγκέντρωση ανθρακικών ειδών, CT, θα µειωθεί. Το αντίθετο θα 

συµβεί αν προστεθεί βάση. Κάθε κάθετη γραµµή στο διάγραµµα αντιστοιχεί σε µια σύσταση 

ισορροπίας για καθορισµένο pH. 

 

ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑΤΑ  

 

pH = 5,0  pH = 8,3  pH = 11 

pCα+2 = -3,3  pCα+2 = 3,4  pCα+2 = 8,9 

pCT = 5,0  pCT = 3,1  pCT = -0,5 

 

(Πως γίνεται να αυξάνει το [Cα+2
] ενώ µειώνεται το CT και το  αντίστροφο;) 
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Σχήµα  4.9: Απεικόνιση  Ανοιχτού Συστήµατος  CΟ2 (g) - H2O - CαCO3 (s) 
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5 ΙΣΟΡΡΟΠΙΕΣ  ΣΧΗΜΑΤΙΣΜΟΥ ΣΥΜΠΛΟΚΩΝ 

 

 

Η δηµιουργία  συµπλόκων χηµικών ειδών (complex chemicαl species) είναι ένα φαινόµενο 

σηµαντικής σηµασίας στην εξέταση της χηµικής  συµπεριφοράς φυσικών νερών και υδατικών 

αποβλήτων. Σύµπλοκα χηµικά είδη που σχηµατίζουν τα µεταλλικά κατιόντα συµπεριλαµβανοµένων 

των τοξικών βαρέων µετάλλων (heαvy metαls) προκαλούν σηµαντικές µεταβολές στη χηµική 

συµπεριφορά τους σε υδατικά διαλύµατα. Έτσι η δηµιουργία συµπλόκων χηµικών ειδών που 

εµπλέκουν µεταλλοκατιόντα έχει σαν αποτέλεσµα σηµαντικές διαφοροποιήσεις στη διαλυτότητα, τη 

τοξικότητα και την προσρόφηση αυτών των µεταλλοκατιόντων. Είναι λοιπόν απαραίτητο στους 

θεωρητικούς υπολογισµούς που αφορούν ισορροπίες µεταλλοκατιόντων να εξετάζεται η δυνατότητα 

δηµιουργίας συµπλόκων και να ενσωµατώνονται οι σχετικές εξισώσεις στην επίλυση σχετικών 

προβληµάτων.   

 

Τα σύµπλοκα χηµικά είδη των µεταλλοκατιόντων εµπλέκονται σε µεγάλο βαθµό κατά τη χηµική 

επεξεργασία βιοµηχανικών -κύρια- αποβλήτων που περιέχουν µεταλλοκατιόντα. Αφού είπαµε είδη ότι 

η συµπεριφορά των µεταλλοκατιόντων στα υδατικά διαλύµατα επηρεάζεται από τη δηµιουργία 

συµπλόκων, η εµβάθυνση σε θέµατα δηµιουργίας και συµπεριφοράς τέτοιων συµπλόκων µας 

επιτρέπει να σχεδιάζουµε διεργασίες αποµάκρυνσης των µεταλλοκατιόντων από αυτά τα απόβλητα. 

Πρέπει να τονίσουµε βέβαια, ότι παρόµοιου είδους διεργασίες απαντώνται στα φυσικά 

οικοσυστήµατα και ευθύνονται κατά πολύ για τη περιβαλλοντική συµπεριφορά των 

µεταλλοκατιόντων. 

 

Σηµαντική σηµασία έχει η δηµιουργία συµπλόκων χηµικών ειδών και στο εργαστήριο. Έτσι στην 

εργαστηριακή ανάλυση σκληρότητας του νερού (wαter hαrdness) τα κατιόντα ασβεστίου, Cα+2, και 

µαγνησίου, Mg+2, που προκαλούν κατά κύριο λόγο τη σκληρότητα του νερού, προσδιορίζονται µε τη 

βοήθεια συµπλόκων χηµικών ειδών που σχηµατίζουν µε το αιθυλενοδιαµινοτετραοξικό οξύ (EDTA). 

Ανάλογες περιπτώσεις έχουµε στον προσδιορισµό της Χηµικής Απαίτησης Οξυγόνου (ΧΑΟ ή COD-

Chemicαl Oxygen Demαnd), στον προσδιορισµό χλωροανιόντων, Cl-, κ.α. 

 

Εδώ θα εξετάσουµε ορισµένα µόνο θέµατα που αφορούν το σχηµατισµό συµπλόκων χηµικών ειδών 

στα υδατικά διαλύµατα. 
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 5.1  ΒΑΣΙΚΕΣ  ΕΝΝΟΙΕΣ  

 

Τα σύµπλοκα αποτελούνται από ένα ή περισσότερα κεντρικά χηµικά είδη (centrαl chemicαl species) 

και από ένα αριθµό ιόντων ή µορίων που τα περιβάλλουν σχηµατίζοντας µαζί τους δεσµούς, τους 

υποκαταστάτες (ligαnds). Από περιβαλλοντικής σκοπιάς όπως αναφέραµε τα πλέον σηµαντικά 

σύµπλοκα είναι αυτά που έχουν κάποιο µεταλλικό κατιόν σαν κεντρικό είδος και διάφορους 

ανόργανους ή οργανικούς υποκαταστάτες. 

 

Το σχηµατιζόµενο σύµπλοκο χηµικό είδος µπορεί να είναι ουδέτερο, ανιονικό ή κατιοντικό  κάτι που 

εξαρτάται από τα φορτία των κεντρικών ατόµων και των υποκαταστατών. Οι δεσµοί που 

σχηµατίζονται µπορεί να είναι ηλεκτροστατικοί οµοιοπολικοί ή κάποιος συνδυασµός τους.  

 

Ο αριθµός των σχηµατιζόµενων δεσµών µεταξύ κεντρικού χηµικού είδους και υποκαταστατών 

καλείται αριθµός µοριακής σύνταξης (coordinαtion number). Για παράδειγµα, το σύµπλοκο χηµικό 

είδος που αποτελείται από το κατιόν του κοβαλτίου σαν κεντρικό χηµικό είδος και υποκαταστάτες το 

µόριο νερού και το ανιόν χλωρίου, Cο(H2O)5Cl+2, έχει αριθµό µοριακής σύνταξης ίσο µε έξι (6) γιατί 

το κεντρικό κατιόν, Co+3, έχει δηµιουργήσει πέντε (5) δεσµούς µε το Η2Ο και ένα (1) µε το Cl-. Οι 

δεσµοί δηµιουργούνται µε προσφορά ζεύγους ηλεκτρονίων από µέρους των υποκαταστατών προς το 

κεντρικό άτοµο ή ιόν. Ο αριθµός µοριακής σύνταξης που συναντάται και στη περίπτωση ιοντικών 

κρυστάλλων αναλογεί σε µια στερεοχηµική µορφή του δηµιουργούµενου συµπλόκου. Για 

παράδειγµα, σύµπλοκα µε αριθµό µοριακής σύνταξης ίσο µε έξι (6) έχουν οκταεδρική διάταξη στο 

χώρο µε το κεντρικό είδος στο κέντρο του οκταέδρου. 

 

Επειδή τα µεταλλοκατιόντα έχουν την τάση να προσλαµβάνουν ηλεκτρόνια (διαθέσιµα ατοµικά 

τροχιακά) σχηµατίζουν όλα τέτοια σύµπλοκα χηµικά είδη. Με βάση τον ορισµό του Lewis όπου οι 

δότες ηλεκτρονίων θεωρούνται βάσεις ενώ οι δέκτες ηλεκτρονίων θεωρούνται οξέα, τα κεντρικά 

χηµικά είδη θεωρούνται σαν οξέα και οι υποκαταστάτες σαν βάσεις. Για το λόγο αυτό πολλές έννοιες 

που αφορούν τη χηµική ισορροπία οξέων - βάσεων ισχύουν και χρησιµοποιούνται και κατά την 

εξέταση της χηµικής ισορροπίας που αφορά το σχηµατισµό συµπλόκων χηµικών ειδών. 

 

Οι υποκαταστάτες που συνδέονται µε το κεντρικό χηµικό είδος σε ένα µόνο σηµείο καλούνται 

µονοδοντικοί (monodentαte) και εκείνοι που συνδέονται µε περισσότερα σηµεία, πολυδοντικοί 

(polydentαte) ή χηλικοί (chelic). Το σχήµα 5.1 παρουσιάζει παραδείγµατα υποκαταστατών. Τα 

σύµπλοκα που σχηµατίζονται µε ένα κεντρικό µεταλλοκατιόν και ένα πολυδοντικό ή χηλικό 

υποκαταστάτη καλούνται χηλικές ενώσεις (χηλή = δαγκάνα αστακού). 
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Μονοδοντικοί:              :Cl-                                :NH3                  :H2O 

                                          χλωροανιόν                      αµµωνία         νερό 

∆ιδοντικοί:              Ο       Ο:                          H   H    H    H                     

                                  \\    /                              Ι     Ι      Ι     Ι    

                                   C-C                             :N - C -  C -  N:  

                                 /       \\                             Ι     Ι      Ι     Ι    

                              :O         O                          H    H   H    H 

                          οξαλικά  ανιόντα                   αιθυλενοδιαµίνη           

Τριδοντικοί:                   H 

                                       I 

                             :O     O    H      O 

                                \     I     I      // 

                                 C - C - C - C  

                               //    I     I      \ 

                              O      C   H       O: 

                                      /  \\ 

                                   :O    O 

                             κιτρικά ανιόντα           

Εξαδοντικοί:                          O       H                                            H         O 

                                                 \\      I                                              I      //   

                                                    C - C                                             C - C 

                                                   /       I                                              I     \       

                                                 :O     H                                             H       O: 

                                                                               H   H       

                                                                               I     I          

                                                                        :N - C - C - N:  

                                                                               I     I       

                                                                               H   H       

                                              :O      H                                             H       O: 

                                                \        I                                              I       /   

                                                   C - C                                              C - C 

                                                 //     I                                                I      \\       

                                               O      H                                              H        O 

                                                      αιθυλενο-διάµινο-τετραοξικά  ανιόντα 
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   Χηλικές Ενώσεις:                                  H-C-H 

                                                              

                                                           H-N-H       H-C-H 

                                         H  H 

                                          I   I     

                                      H-C-N                                    H-N-H 

                                              I    

                                             H 

                                                                Co 

                                             H 

                                              I     

                                      H-C-N                               H-N-H 

                                           I  I    

                                         H  H 

                                                               H-N-H         H-C-H 

 

                                                                           H-C-H 

                        χηλική ένωση κοβαλτίου και αιθυλενοδιαµίνης 

 

Σχήµα  5.1: Παραδείγµατα  Υποκαταστατών και Συµπλόκων 

 

 
 

 
5.2   ΣΤΑΘΕΡΕΣ  ΧΗΜΙΚΗΣ  ΙΣΟΡΡΟΠΙΑΣ 

 

Στα  υδατικά  διαλύµατα τα ελεύθερα µεταλλοκατιόντα τείνουν να σχηµατίσουν πάντα κάποιο 

σύµπλοκο. Στην πραγµατικότητα ακόµα και τα «ελεύθερα» µετταλλοκατιόντα είναι ενυδατωµένα 

δηλαδή σχηµατίζουν υδατοσύµπλοκα (αquocomplexes) π.χ. Fe(H2O)6
+3, Cu(H2O)4

+2 κλπ. 

 

Οι αντιδράσεις σχηµατισµού συµπλόκων σε υδατικά διαλύµατα µεταλλοκατιόντων είναι αντιδράσεις 

αντικατάστασης όπου τα µόρια του νερού αντικαθίστανται µε κάποιο άλλο υποκαταστάτη,  π.χ. 

 

Cu(H2O)4
+2 +  NH3     =  Cu(NH3) (H2O)3

+2  + H2O 

 

Η σταθερά χηµικής ισορροπίας για τέτοιες αντιδράσεις καλείται σταθερά σχηµατισµού ή 

σταθερότητας (formαtion or stαbility constαnt) του συµπλόκου. Όπως και στις άλλες περιπτώσεις 

σταθερών χηµικής ισορροπίας έτσι και εδώ η σταθερά ισούται µε το γινόµενο των συγκεντρώσεων 

των προϊόντων δια του γινοµένου των συγκεντρώσεων των αντιδρώντων υψωµένων σε δύναµη που 
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είναι ίση µε τους συντελεστές στοιχειοµετρίας της σχετικής αντίδρασης. Στην περίπτωση 

σχηµατισµού συµπλόκων έχουµε δύο είδη τέτοιων σταθερών: τις τµηµατικές (stepwise) και τις ολικές 

(overαll) σταθερές σχηµατισµού ή σταθερότητας. Σαν παράδειγµα, ας θεωρήσουµε τις παρακάτω 

αντιδράσεις: 

    

Hg+2 + Cl- = HgCl+  pK1 = -6,74 

HgCl+ + Cl- = HgCl2
0  pK2 = -6,48 

HgCl2
0 + Cl- = HgCl3

-  pΚ3 = -0,95 

HgCl3
- + Cl- = HgCl4

-2  pK4 = -1,05 

 

Οι σταθερές Κi είναι τµηµατικές σταθερές σχηµατισµού. Τα παραπάνω σύµπλοκα µπορούµε να 

θεωρήσουµε ότι σχηµατίζονται µε βάση άλλες αντιδράσεις όπως: 

 

Hg+2 +   Cl- = HgCl+  pβ1 = -6,74 

Hg+2 + 2Cl- = HgCl2 0  pβ2 = -13,22 

Hg+2 + 3Cl- = HgCl3
-  pβ3 = -14,17 

Hg+2 + 4Cl- = HgCl4
-2  pβ4 = -15,22 

 

Οι σταθερές βi καλούνται ολικές σταθερές σχηµατισµού. Όπως µπορεί να αποδειχθεί εύκολα από τις 

παραπάνω αντιδράσεις, η σχέση που συνδέει τις ολικές µε τις τµηµατικές σταθερές είναι:  

 

∑=
i

ii K
1

β  

                                        

∑=
i

ii pKp
1

β  

 

έτσι για το παραπάνω παράδειγµα έχουµε: 

                                                      

pβ1 = pΚ1 = -6,47 

pβ2 = pΚ1+pΚ2 = -13,22 

pβ3 = pΚ1+pΚ2+pΚ3 = -14,17 

pβ4 = pΚ1+pΚ2+pΚ3+pΚ4 = -15,22 

  Τµηµατικές σταθερές σχηµατισµού για ορισµένα σύµπλοκα που ενδιαφέρουν τους 

περιβαλλοντολόγους δίνονται στο Πίνακα 5.1:   
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Πίνακας 5.1: Τµηµατικές Σταθερές Σχηµατισµού Συµπλόκων          

 

 

Σύµπλοκο 

 

 

pK1 

 

pK2 

 

pK3 

 

pK4 

 

pK5 

 

pK6 

Hg/Cl -6,54 -6,48 -0,95 -1,05   

Hg/Br -8,94 -7,94 -2,27 -1,75   

Hg/I -12,87 -10,95 -3,67 -2,37   

Hg/CN -18,00 -16,70 -3,83 -2,98   

Cd/Cl -1,77 -1,45 -0,25 -0,05   

Cd/Br -1,56 -0,46 -0,23 -0,41   

Cd/I -1,94 -0,70 -1,68 -1,19   

Cd/CN -5,58 -5,14 -4,56 -3,58   

Ag/Cl -2,85 -1,87 -0,32 -0,86   

Ag/Br -4,15 -2,96 -0,84 -0,94   

Ag/NH3 -3,37 -3,78     

Cu/NH3 -5,93 -4,93     

Cu(II)/NH3 -4,27 -3,59 -3,00 -2,19 0,55 2,00 

Ni(II)/NH3 -2,80 -2,24 -1,73 -1,19 -0,75 -0,03 

Zn(II)/NH3 -2,37 -2,44 -2,50 -2,15   

Cd(II)/NH3 -2,65 -2,10 -1,44 -0,93 0,32 1,66 

Hg(II)/NH3 -8,80 -8,70 -1,00 -0,78   

Co(II)/NH3 -2,11 -1,63 -1,05 -0,76 -0,18 0,62 

Σηµείωση: Το λατινικό νούµερο στις παρενθέσεις υποδηλώνει το 

βαθµό οξείδωσης του µετάλλου. 

 

 

 

 

 5.3  ∆ΙΑΓΡΑΜΜΑΤΑ  ΚΑΤΑΝΟΜΗΣ  

 

Είδαµε ότι ένα µεταλλοκατιόν µπορεί να σχηµατίσει διάφορα σύµπλοκα µε ένα ή περισσότερους 

υποκαταστάτες. Επειδή κάθε σύµπλοκο παρουσιάζει ιδιαίτερα χαρακτηριστικά είναι χρήσιµο να 

µπορούµε να βρίσκουµε την κατανοµή των διαφόρων πιθανών συµπλόκων σε ένα διάλυµα. Κάτι 

ανάλογο κάναµε µε τα οξέα - βάσεις  και τα διαγράµµατα pC - pH. 
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Σαν παράδειγµα ας θεωρήσουµε τα τέσσερα πρώτα σύµπλοκα χαλκού, Cu(II), και της αµµωνίας, 

NH3. Οι αντιδράσεις και οι αντίστοιχες τµηµατικές σταθερές σχηµατισµού για τα σύµπλοκα αυτά 

είναι:  

 

   Cu+2  + NH3    =  Cu (NH3)+2 pK1 = -4,27 

           Cu(NH3) +2   + NH3   =  Cu (NH3)2
+2 pK2 = -3,59 

           Cu(NH3)2
+2  +  NH3   =  Cu (NH3)3

+2 pK3 = -3,00 

           Cu(NH3)3
+2  +  NH3    =  Cu (NH3)4

+2 pK4 = -2.19 

 

Χρησιµοποιώντας τις ολικές σταθερές σχηµατισµού έχουµε: 

 

Cu+2  +   NH3      = Cu (NH3)+2 pβ1 = -4,27 

Cu+2  + 2NH3    = Cu (NH3)2
+2 pβ2 = -7,86 

Cu+2  + 3NH3      = Cu (NH3)3
+2 pβ3 = -10,86 

Cu+2   + 4NH3      = Cu (NH3)4
+2 pβ4 = -13,05 

 

Χρησιµοποιώντας τις σχέσεις που δίνουν τις βi έχουµε: 

 

[Cu(NH3)+2 ] = β1 [Cu+2] [NH3] 

[Cu(NH3)2
+2 ] = β2 [Cu+2] [NH3]2 

[Cu(NH3)3
+2 ] = β3 [Cu+2] [NH3]3 

[Cu(NH3)4
+2 ] = β4 [Cu+2] [NH3]4 

                               

ή 

                                 pCu(NH3)+2  = pβ1 + pCu+2 +  pNH3 

                                 pCu(NH3)2
+2 = pβ2  + pCu+2 +2pNH3 

                                 pCu(NH3)3
+2 = pβ3 +  pCu+2 +3pNH3 

                                 pCu(NH3)4
+2 = pβ4 +  pCu+2 +4pNH3 

Στην περίπτωση οξέων και βάσεων µας ενδιέφερε η κατανοµή τους σαν συνάρτηση του pH. Το ίδιο 

ισχύει για διάφορα υδροξυλοσύµπλοκα αφού το υδροξύλιο σαν υποκαταστάτης σαφώς είναι 

συνάρτηση του pH. Εδώ όµως ενδιαφέρει να ξέρουµε πως κατανέµονται τα διάφορα σύµπλοκα σαν 

συνάρτηση της συγκέντρωσης του υποκαταστάτη (ΝΗ3). Για να γίνει αυτό πρέπει πρώτα να 

καθορίσουµε τη συγκέντρωση του αδέσµευτου κεντρικού µεταλλοκατιόντος (Cu+2). Έτσι, 

υποθέτοντας µια συγκέντρωση χαλκού pCu+2 = 8 (= 0,6354 ppb) έχουµε: 

pCu(NH3)+2  =  -4,27 + 8 + pNH3    =  3,73 +   pNH3 
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pCu(NH3)2
+2 =  -7,86 + 8 + 2pNH3  =  0,14 + 2pNH3 

pCu(NH3)3
+2 =-10,86 + 8 + 3pNH3   = -2,86 + 3pNH3 

pCu(NH3)4
+2 =-13,05 + 8 + 4pNH3  = -5,05 + 4pNH3 

 

Χρησιµοποιώντας τις εξισώσεις αυτές µπορούµε να κατασκευάσουµε διάγραµµα pC - pNH3 για 

pCu+2 = 8. Οι καµπύλες όπως φαίνεται από τις παραπάνω αντιδράσεις είναι όλες ευθείες. Εκτός των 

παραπάνω τεσσάρων εξισώσεων το διάγραµµα πρέπει να περιέχει και τη σχέση pCu+2 = 8 που είναι 

ευθεία παράλληλη στον άξονα των χ (pNH3). Το διάγραµµα παρουσιάζεται στο Σχήµα 5.2 και 

καλείται διάγραµµα κατανοµής συµπλόκων. 

 

Το διάγραµµα κατανοµής για µια συγκεκριµένη σταθερή συγκέντρωση ελευθέρου κατιόντος χαλκού 

χρησιµοποιείται για την εύρεση των συγκεντρώσεων όλων των δυνατών χηµικών ειδών που 

εµπλέκουν το κατιόν του χαλκού όταν δοθεί η συγκέντρωση του υποκαταστάτη (στη περίπτωση αυτή 

της αµµωνίας). Αυτό γίνεται φέρνοντας κάθετη ευθεία στο σηµείο pNH3 = δεδοµένο και  διαβάζοντας 

τις αντίστοιχες συγκεντρώσεις των διαφόρων µορφών του κατιόντος χαλκού στον άξονα των ψ (pC) 

που ορίζονται από τις τοµές µεταξύ της κάθετης και των υπολοίπων ευθειών του διαγράµµατος. Έτσι 

για pNH3 = 1, έχουµε: pCu+2 = 8, pCu(NH3)+2 = 4.75, pCu(NH3)2
+2 = 2.15, pCu(NH3)3

+2 = 0.15,  

pCu(NH3)4
+2 = -1. 

 

Όπως φαίνεται στο διάγραµµα κατανοµής σε χαµηλές συγκεντρώσεις του υποκαταστάτη (ΝΗ3) δηλ. 

σε σχετικά µεγάλες τιµές του pNH3 ο Cu+2  βρίσκεται σε ελέυθερη µορφή (υδατοσύµπλοκο). Για την 

περίπτωσή µας µε pCu+2 = 8 βλέπουµε ότι όταν pNH3 >5 δηλ. [NH3]<10-5 ο χαλκός βρίσκεται στο 

διάλυµα κύρια σαν ελέυθερο κατιόν (ή υδατοσύµπλοκο). Αυτό βέβαια είναι αναµενόµενο αφού, 

λογικά, όσο περισσότερα µόρια αµµωνίας βρίσκονται στο διάλυµα (δηλ. όσο µεγαλύτερη η 

συγκέντρωση της αµµωνίας) τόσο πιθανότερη γίνεται η δηµιουργία συµπλόκων χαλκού - αµµωνίας 

και µάλιστα µε περισσότερα µόρια αµµωνίας. 

 

Ας τονιστεί εδώ ότι οι καµπύλες του διαγράµµατος µετατοπίζονται χωρίς διαφοροποίηση προς τα 

πάνω ή προς τα κάτω ανάλογα µε τη τιµή του pCu+2. Το γεγονός αυτό µας επιτρέπει να εξετάζουµε 

οριακές καταστάσεις για τη δηµιουργία ή µη συµπλόκων χαλκού - αµµωνίας όταν αυξοµειώνεται η 

συγκέντρωση του ελεύθερου κατιόντος χαλκού. 
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Σχήµα  5.2: ∆ιάγραµµα  Κατανοµής  Συµπλόκων  Cu(II) / NH3 
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5.4   ΚΑΤΑ  ΣΥΝΘΗΚΗ ΣΤΑΘΕΡΕΣ  ∆ΙΑΛΥΤΟΤΗΤΑΣ 

  

Η δηµιουργία συµπλόκων επηρεάζει τη διαλυτότητα των αλάτων µε τέτοιο τρόπο που δεν ισχύει το 

κλασσικό γινόµενο διαλυτότητας και η σταθερά του. Το φαινόµενο αυτό θα εξετάσουµε µε ένα 

παράδειγµα. 

 

Τα φωσφορικά ανιόντα είναι γνωστό ότι αποτελούν συχνά τον περιοριστικό παράγοντα ευτροφισµού 

των φυσικών νερών. Έστω  ότι έχουµε υγρά απόβλητα µε συγκέντρωση φωσφορικών PΤ =10-4 Μ. 

Είναι γνωστό ότι τα φωσφορικά ανιόντα µπορούν να αποµακρυνθούν από την υδατική φάση σαν 

ίζηµα µε την προσθήκη FeCl3(s). Ας υποθέσουµε ακόµα ότι θέλουµε -µετά την καθίζηση -η 

συγκέντρωση των φωσφορικών να µειωθεί στα PT'=10-5 Μ, έτσι ώστε να µη δηµιουργηθούν 

προβλήµατα ευτροφισµού στο φυσικό αποδέκτη. Κατά αυτή τη διεργασία µας ενδιαφέρει να 

απαντήσουµε τα παρακάτω ερωτήµατα:                                     

          

1. Ποιο είναι το βέλτιστο pH για την καθίζηση; 

2. Πόσος FeT θα παραµείνει στο διάλυµα µετά την καθίζηση; 

3. Πόσος Fe  θα απαιτηθεί για την όλη διεργασία; 

 

Οι παράγραφοι που ακολουθούν δίνουν απαντήσεις στα παραπάνω ερωτήµατα. 

 

 

ΕΡΩΤΗΜΑ  1 

 

Θα εξετάσουµε εδώ την αποµάκρυνση των φωσφορικών ειδών µε µια διεργασία καθίζησης τους σαν 

άλατα του σιδήρου. Επειδή η κύρια µορφή του καθίζοντος άλατος είναι φωσφορικός σίδηρος, 

FePO4(s), µας ενδιαφέρει να εξετάσουµε το γινόµενο διαλυτότητας του άλατος αυτού σαν συνάρτηση 

του pH. Ξέρουµε ότι ο σίδηρος δηµιουργεί σταθερά σύµπλοκα µε υδροξυλιόντα που προσλαµβάνει 

από το νερό. Ακόµα ξέρουµε ότι τα φωσφορικά ανιόντα κατανέµονται στο διάλυµα σαν συνάρτηση 

του pH (ασθενές τριπρωτικό οξύ). Για τους λόγους αυτούς µας ενδιαφέρει να βρούµε τη διαλυτότητα 

του φωσφορικό σιδήρου σαν συνάρτηση του pH. Τα χηµικά είδη που δηµιουργούνται στο διάλυµα 

είναι: 

      

Σίδηρος : Fe+3, FeOH+2, Fe(OH)2
+, Fe(OH)4

- 

 

Φωσφορικά : H3PO4
0, H2PO4

-
,  HPO4

-2, PO4
-3 
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Τα αντίστοιχα ισoζύγια µάζας είναι : 

FeΤ = [Fe+3]+[FeOH+2]+[Fe(OH)2
+]+[Fe(OH)4

-] 

PT = [H3PO4]+[H2PO4
-]+[HPO4

-2]+[PO4
-3] 

Οι αντιδράσεις χηµικής ισορροπίας που ισχύουν για το υδατικό αυτό διάλυµα είναι: 

  

                                    H3PO4
0

     =  H++H2PO4
- Kα1 

                                    H2PO4
-
    =  H++HPO4

-2 Kα2 

 

                                    HPO4
-2   

 =  H++PO4
-3 Kα3 

                                Fe+3 + H2O =  FeOH+2+H+ β1 

                              Fe+3 + 2H2O =  Fe(OH)2
++2H+ β2 

                              Fe+3 + 4H2O =  Fe(OH)4
-+4H+ β3 

 

Ήδη έχουµε δει πως καθορίζονται οι συντελεστές κατανοµής στην περίπτωση ασθενών οξέων. 

Ανάλογους συντελεστές κατανοµής µπορούµε να καθορίσουµε για τα διάφορα υδροξυλοσύµπλοκα 

του σιδήρου. Έτσι έχουµε:  

 

[H3PO4
0]  = α0*PΤ 

[H2PO4
-]   = α1*PΤ 

[HPO4
-2]  = α2*PΤ 

[PO4
-3]     = α3*PΤ 

και 

[Fe(OH)4
-] = γ0*FeΤ 

[Fe(OH)2
+]= γ1*FeΤ 

[Fe(OH)+2]= γ2*FeΤ 

       [Fe+3]= γ3*FeΤ 

 

Εδώ µας ενδιαφέρουν οι συντελεστές α3 και γ3 που εµπλέκουν τα χηµικά  είδη   PO4
-3 και Fe+3 : 

 

1 / α3  =  (  [Η+]3  /  Κα1Kα2Kα3  +   [Η+]2  /  Kα2Kα3   +   [Η+] /   Kα3  +  1  ) 

 

1 / γ3  =  ( 1 +  β1 / [Η+]  +  β2 / [Η+]2  + β3 / [Η+]4  ) 

Χρησιµοποιώντας το γινόµενο διαλυτότητας του FePO4(S) και τους ανάλογους συντελεστές κατανοµής 

έχουµε: 

 

[Fe+3] [PO4
-3]  = γ3*FeΤ*α3*PT = KsO 
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ή         FeΤ * PT = KsO / (α3*γ3)  = Q 

 

 

όπου Q καλείται κατά συνθήκη  σταθεράς διαλυτότητας. 
 

Για Ks0=1.7*10-21 (FePO4(s)) µπορούµε να υπολογίσουµε το Q σαν συνάρτηση του pH. Τα σχετικά 

αποτελέσµατα παρουσιάζονται στο Πίνακα 5.2. 

 

Η γραφική παράσταση των αποτελεσµάτων του Πίνακα 5.2 παρουσιάζεται στο Σχήµα 5.3. Η  

καµπύλη  pH - pQ αποτελεί την καµπύλη που εκφράζει τη χηµική ισορροπία µεταξύ στερεού FePO4(s)  

και των διαλυτών χηµικών ειδών. Έτσι αν σε ένα διάλυµα έχουµε τιµές pH΄, pQ΄ που καθορίζουν ένα 

σηµείο στο διάγραµµα (σηµείο διαλύµατος) και βρίσκεται στην περιοχή πάνω από την καµπύλη, το 

διάλυµα για να ισορροπήσει θα ″κινηθεί″ προς τα κάτω καθιζάνοντας FePO4(s) δηλ. οι τιµές αυτές του 

pH΄, pQ΄ευνοούν τη δηµιουργία ιζήµατος. Το αντίθετο βέβαια θα συµβεί στη περιοχή κάτω από τη 

καµπύλη όπου το διάλυµα ερχόµενο σε επαφή µε το στερεό FePO4(s)  θα τείνει να το διαλύσει. Τέλος, 

αν το διάλυµα βρίσκεται ακριβώς πάνω στη καµπύλη ούτε θα καθιζήσει ούτε θα διαλυθεί. 

 

Όπως φαίνεται στο διάγραµµα, το βέλτιστο pH για τη καθίζηση είναι 6,6-6,9 δηλ. εκεί όπου το pQ 

ελαχιστοποιείται και άρα έχουµε το µέγιστο δυνατό ποσό καθιζάνοντος στερεού FePO4(s). Κατά τη 

µέγιστη καθίζηση στερεού έχουµε βέβαια τη µέγιστη αποµάκρυνση φωσφορικών που είναι ο σκοπός 

της όλης διεργασίας καθίζησης. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



Χαλβαδάκης  Κ. Π., ″Υδατική  Χηµεία″, Ιανουάριος 2004  
 
 

 145 
 
 

Πίνακας 5.2: Υπολογισµός κατά συνθήκη σταθεράς διαλυτότητας FePO4(s) 

 

pH α3 γ3 Q pQ 
0,5 5,40*10-21 9,80*10-1 3,20*10-1 0,49 
1,0 1,64*10-19 9,40*10-1 1,10*10-2 1,96 
1,5 4,64*10-18 8,34*10-1 4,39*10-4 3,36 
2,0 1,09*10-16 6,14*10-1 2,53*10-5 4,60 
2,5 1,92*10-15 3,34*10-1 2,64*10-6 5,58 
3,0 2,53*10-14 1,37*10-1 4,91*10-7 6,30 
3,5 2,80*10-13 4,78*10-2 1,27*10-7 6,90 
4,0 2,90*10-12 1,16*10-2 3,74*10-8 7,43 
4,5 2,93*10-11 5,00*10-3 1,16*10-8 7,94 
5,0 2,93*10-10 1,59*10-3 3,65*10-9 8,44 
5,5 2,89*10-9 5,02*10-4 1,17*10-9 8,93 
6,0 2,78*10-8 1,59*10-4 3,85*10-10 9,41 
6,5 2,47*10-7 4,79*10-5 1,44*10-10 9,84 
6,6 3,76*10-7 3,63*10-5 1,25*10-10 9,90 
6,7 5,67*10-7 2,64*10-5 1,13*10-10 9,94 
6,8 8,47*10-7 1,80*10-5 1,11*10-10 9,95 
6,9 1,25*10-6 1,11*10-5 1,22*10-10 9,91 
7,0 1,83*10-6 6,14*10-6 1,52*10-10 9,82 
7,5 1,00*10-5 9,80*10-8 1,73*10-9 8,76 
8,0 4,12*10-5 9,99*10-10 4,13*10-8 7,38 
8,5 1,44*10-4 1,00*10-11 1,18*10-6 5,92 
9,0 4,71*10-4 1,00*10-13 3,61*10-5 4,44 
9,5 1,50*10-3 1,00*10-15 1,13*10-3 2,95 

10,0 4,76*10-3 1,00*10-17 3,57*10-2 1,45 
10,5 1,49*10-2 1,00*10-19 1,14*100 -0,06 

Σηµείωση: Οι τιµές των χρησιµοποιηθέντων σταθερών είναι: 

 Kα1 = 5.89*10-3       β1 = 6.29*10-3        KsO = 1.70*10- 21 

 Kα2 = 6.17*10-8       β2 = 1.82*10-7 

 Kα3 = 4.79*10-13      β3 = 1.00*10-23 
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Σχήµα  5.3: ∆ιάγραµµα  Κατά  Συνθήκη  ∆ιαλυτότητας FePO4(s) 
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ΕΡΩΤΗΜΑ 2 

 

Ο ολικός σίδηρος FeΤ, που παραµένει στο διάλυµα  µετά τη καθίζηση και βρίσκεται σε ισορροπία µε 

ένα εναποµείναν ποσό ολικών φωσφορικών PT'=10-5 Μ υπολογίζεται µε βάση τη κατά συνθήκη 

σταθερά διαλυτότητας, Q, σε δεδοµένο pH,και συνήθως στο βέλτιστο pH: 

 

M
P

Q
Fe

T

pH
T

3

'

10*16,1
10

10*16,1
5

8
6 −

=== −

−
=  

 

 

ΕΡΩΤΗΜΑ 3 

 

Η ολική ποσότητα σιδήρου που απαιτείται για την αντίδραση καθίζησης υπολογίζεται µε την 

εξίσωση: 

   

Fe απαιτούµενο =FeT καθιζάνον + FeT διαλυµένο= 

= ∆PT + Q / PT΄ = 

= (10-4-10-5) + 1,16*10-8  / 10-5 = 

= 9*10-5 + 1,16*10-3 = 

=  1,25*10-3 Μ 
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6 ΙΣΟΡΡΟΠΙΕΣ   ΟΞΕΙ∆ΟΑΝΑΓΩΓΗΣ 
 

 

Πολλές διεργασίες στη φύση και στην επεξεργασία νερού και υδατικών αποβλήτων εµπλέκουν 

αντιδράσεις οξειδοαναγωγής (ΟΑ) (oxidation - reduction reactions). Τέτοιες αντιδράσεις εµπλέκονται 

στο µεταβολισµό των µικροοργανισµό όπως στη περίπτωση κατανάλωσης του διαλυµένου  οξυγόνου 

και στη δηµιουργία αναερόβιων συνθηκών στα φυσικά νερά. Μπορούµε να πούµε ότι 

µικροοργανισµοί όπως τα βακτήρια «οξειδώνουν» οργανικές ενώσεις µε την εµπλοκή του διαλυµένου 

οξυγόνου και µε αυτή τη διεργασία επιτυγχάνεται η αποδόµιση οργανικών ουσιών στη φύση αλλά και 

στις εγκαταστάσεις επεξεργασίας υδατικών αποβλήτων. Η τελευταία περίπτωση αποτελεί τη 

κλασσική µέθοδο αποµάκρυνσης οργανικού ρυπαντικού φορτίου σε υδατικά απόβλητα όπως τα 

αστικά λύµατα (βιολογικές µέθοδοι επεξεργασίας). 

 

Μία ακόµα κλασσική διεργασία που εµπλέκει αντιδράσεις οξειδοαναγωγής είναι η χλωρίωση του 

πόσιµου νερού και των επεξεργασµένων λυµάτων. Θα µπορούσαµε να πούµε ότι κατά τη χλωρίωση, 

ορισµένα χηµικά είδη του χλωρίου «οξειδώνουν» (δηλ. καταστρέφουν) µικροοργανισµούς 

συµπεριλαµβανοµένων των παθογενών που είναι δυνατό να προκαλέσουν επιδηµίες. 

 

Στο κεφάλαιο αυτό θα εξετάσουµε ορισµένα θέµατα που αφορούν αντιδράσεις οξειδοαναγωγής µε 

εφαρµογές σε διεργασίες που ενδιαφέρουν τους περιβαλλοντολόγους. 

 

 

 

6.1   ΒΑΣΙΚEΣ  EΝΝΟΙΕΣ  

 

Σαν αντιδράσεις οξειδοαναγωγής (ΟΑ) καλούµε τις χηµικές αντιδράσεις που λαµβάνουν χώρα µε 

µεταφορά ηλεκτρονίων από ένα χηµικό είδος σε ένα άλλο. Το χηµικό είδος που δέχεται τα ηλεκτρόνια 

(δέκτης ηλεκτρονίων) καλείται οξειδωτικό (oxidant) ενώ ο δότης ηλεκτρονίων καλείται αναγωγικό 

είδος (reductant). 

 

Κάθε χηµικό είδος που εµπλέκεται σε µια αντίδραση ΟΑ χαρακτηρίζεται από ένα αριθµό οξείδωσης 

(αο) (oxidation number) που καλείται και βαθµός ή κατάσταση οξείδωσης. Ο αριθµός οξείδωσης είναι 

ένα υποθετικό φορτίο που ένα άτοµο θα είχε αν το ιόν ή το µόριο που περιέχει το άτοµο διασπάτο. 

Τους αριθµούς οξείδωσης συµβολίζουµε µε λατινικούς αριθµούς. Για τους αριθµούς οξείδωσης 

ισχύουν οι παρακάτω κανόνες:  
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1) Το υδρογόνο σε ενώσεις ή πολυατοµικά ιόντα έχει πάντα αο=+Ι π.χ. HCI, H2Ο, NH3, OH-. 

 

2) Το οξυγόνο σε ενώσεις ή πολυατοµικά ιόντα έχει αο=-ΙΙ π.χ. H2Ο, CO2,     PO4
-3. Εξαίρεση 

αποτελούν τα υπεροξείδια (π.χ. H2O2 ), στα οποία το οξυγόνο έχει αο=-Ι. 

 

3) Τα ελεύθερα στοιχεία έχουν αο=0  π.χ.  Na, F2, H2, O2. 

 

4) Τα µονοατοµικά ιόντα έχουν αο= µε το φορτίο τους π.χ. H+, Mg+2, AI+3, S-2. 

 

5) Τα στοιχεία της οµάδας ΙΑ (K, Na, Rb, Cs) σε ενώσεις έχουν αο=+I π.χ. NaCI, K3PO4. 

 

6) Τα στοιχεία της οµάδας ΙΙΑ (Ca, Mg, Sr, Ba) σε ενώσεις έχουν αο=+II π.χ. CaSO4, Mg3(PO4)2. 

 

Για άλλα χηµικά είδη που είναι ενωµένα µε άτοµα γνωστών αο χρησιµοποιούµε τον παρακάτω τύπο 

για να υπολογίσουµε τον αο του άγνωστου ατόµου: 

 

Σ (αο ανά άτοµο * αριθµός ατόµων) = Φορτίο Είδους 

 

 

ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑΤΑ 

 

1) CaCO3 : Ποίος είναι ο αο του C; 

  

Ca  C  O3    

(+II) * 1   + (X) * 1   + (-II)  * 3  =  0       άρα   X=+IV 

 

 

2) K2Cr2O7: Ποίος είναι ο αο του Cr; 

 

K2  Cr2  O7  

(+I) * 2   + (X) * 2   + (-II) * 7  =  0       άρα   Χ=+VI 

3) HPO4
-2: Ποίος είναι ο αο του Ρ ; 

 

Η  Ρ  Ο4  

(+Ι) * 1   + (Χ) * 1   + (-ΙΙ) * 4  =  - 2        άρα   Χ=+V 
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4) S4O6
-2: Ποίος είναι ο αο του S ; 

  

S4  O6  

(X) * 4   + (-II) * 6  =  - 2                 άρα   Χ=+2,5 

Όπως φαίνεται στο τελευταίο παράδειγµα οι αριθµοί οξείδωσης δεν είναι πάντα ακέραιοι αριθµοί και 

ένα άτοµο µπορεί να έχει περισσότερους από ένα αριθµός οξείδωσης (π.χ. ο άνθρακας στις διάφορες 

ενώσεις ή τα ιόντα του). 

 

Οι αντιδράσεις ΟΑ αποτελούνται από δύο ηµιαντιδράσεις (half - reactions): µία οξείδωση (oxidation) 

και µια αναγωγή (reduction). Οι ηµιαντιδράσεις δεν συµβαίνουν στη φύση αλλά χρησιµεύουν 

θεωρητικά για τη σύνθεση αντιδράσεων ΟΑ. 

    

             

ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑ 

 

                                             0                  +ΙΙ 

                               Zn (s)    =   Zn(aq)
+2  +  2e-                     : Οξείδωση 

 

                                           +ΙΙ                   0 

2e-   +   Cu (aq) 
+2     =    Cu (s)                                               :  Αναγωγή 

 

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

                          0                 +ΙΙ                    +ΙΙ                      0 

                  Ζn (s)    +  Cu (aq)
+2  =  Zn (aq)

+2  +   Cu (s)                       :  OA 

          

  Οξείδωση       

           Αναγωγή     

                       

Στο παραπάνω παράδειγµα ο στοιχειακός ψευδάργυρος, Zn(s) είναι δότης e- (αναγωγικό µέσο) και 

οξειδώνεται ενώ το κατιόν χαλκού, Cu(s)
+2, είναι ο δέκτης  e- (οξειδωτικό µέσο) και ανάγεται. 

 

Όταν ένα χηµικό είδος οξειδώνεται µετακινείται σε υψηλότερη κατάσταση οξείδωσης (αυξάνει τον 

αριθµό οξείδωσης του). Το αντίθετο συµβαίνει όταν ένα χηµικό είδος ανάγεται.  

 

Όπως όλες οι αντιδράσεις έτσι και οι αντιδράσεις ΟΑ τείνουν σε ισορροπία και έχουν σταθερές 

ισορροπίας. Από πολλές απόψεις οι αντιδράσεις ΟΑ µοιάζουν µε τις αντιδράσεις οξέων - βάσεων µε 
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τη διαφορά ότι στις ΟΑ έχουµε µεταφορά e- ενώ στις αντιδράσεις οξέων - βάσεων έχουµε µεταφορά 

πρωτονίων. 

 

Κατ’ αναλογία µε το pH µπορούµε να ορίσουµε την ενεργότητα των ηλεκτρονίων µε τη σχέση: 

pε = - log {e-} 

 

Με βάση τη σχέση αυτή  µεγάλες τιµές pε (µικρή ενεργότητα e-) υποδηλώνουν ισχυρά οξειδωτικές 

συνθήκες ενώ µικρές τιµές pε (µεγάλη ενεργότητα e-) υποδηλώνουν ισχυρά αναγωγικές συνθήκες. 

 

Τα παρακάτω παραδείγµατα δείχνουν πως χρησιµοποιούµε το pε. 

 

ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑ  1 

 

Υπολογίστε τις ποσότητες Fe+2 και Fe+3 που βρίσκονται σε ισορροπία µεταξύ τους σε όξινο διάλυµα 

µε pH = 2 και  FeΤ = 10-4 M  αν το διάλυµα έχει εξισορροπηθεί µε την ατµόσφαιρα (PO2 = 0,21 atm ή 

pPO2 = 0,68). 

 

Για διάλυµα σε ισορροπία µε την ατµόσφαιρα ισχύει η ηµιαντίδραση: 

½ O2(g) + 2H+ + 2e- = H2O(l) 

Κ = 1 /  (PO2
1/2 * [H+]2  * [e-]2 )              (pk = -41,55) 

logk = - ½ * log PO2 - 2log[H+] - 2log[e -]= ½ *p PO2 + 2pH +2pε 

pε  = - ½ * pk - 1/4 * p PO2 - pH = ½ * (41,55) - 1/4 * (0.68) - 2 

pε = 18,6 

Για το σίδηρο έχουµε την παρακάτω ηµιαντίδραση: 

 

                                Fe+3 + e-  = Fe+2 : logk = 12,53 

 

K = [Fe+2] /  ([Fe +3] [e-]) 

 

ή      logK = log [Fe+2] - log [Fe+3] + pε 

 

pε = 12,53  +   log [Fe+3] / [Fe+2] 

 

log [Fe+3] / [Fe+2] = pε - 12,53 = 18,6 - 12,53 = 6,07 

 

άρα   [Fe+3]   >>   [Fe+2] 
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και    FeT = [Fe+3] + [Fe+2] ≈ [Fe+3] ≈10-4 

 

[Fe+2] = [Fe+3] / 106,07  = 10-4 / 106,07  = 10-10,07  ≈ 10-10  M 

 

ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑ  2 

 

Να βρεθεί η συγκέντρωση του δισθενούς µαγγανίου, [Μn+2] σε ένα νερό µε pH=7 και σε ισορροπία µε 

το στερεό κρυσταλλικό οξείδιο του µαγγανίου, γ- ΜnO2(S)  και την ατµόσφαιρα  (PO2 = 0,21 atm). 

 

Για την περίπτωση αυτή ισχύουν οι ηµιαντιδράσεις: 

 

½ O2 + 2H+ + 2e-   = H2O(1) : logK =   41,55

Mn+2 + 2H2O(1)   = γ - MnO2 (S) + 4H+ + 2e- : logK = - 40,84

1/2O2 (g) +  Mn+2  + H2O (1)  =  γ- ΜnO2(S)  +  2H+ : logK =     0,71

 

K = [H+]2 / (PO2
1/2  * [Mn+2]) 

 

ή      log[Mn+2] = 2log[H+] - ½ * log PO2 - logK 

= 2(-7) - 0,5 (-0,68) - 0,71 = -14,37 

άρα       [Mn+2] = 10-14,37 

 

 

6.2  ∆ΥΝΑΜΙΚΟ   ΟΞΕΙ∆ΟΑΝΑΓΩΓΗΣ 

 

Αφού υπάρχει µεταφορά ηλεκτρονίων στις αντιδράσεις ΟΑ µπορούµε να προσδώσουµε ένα 

ηλεκτρικό δυναµικό στην αντίδραση. Το δυναµικό οξειδοαναγωγής σχετίζεται µε την ελεύθερη 

ενέργεια της αντίδρασης: 

 

∆G = -nFE 

 

όπου:        

∆G: ελεύθερη ενέργεια αντίδρασης, Kcal 

n: αριθµός µεταφερόµενων ηλεκτρονίων 

F: σταθερά  Faraday, 9,65 * 104 Coulomb /  χηµικό ισοδύναµο (το φορτίο ενός mole 
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ηλεκτρονίων) 

Ε: δυναµικό οξειδοαναγωγής, Volts 

 

Για να έχουµε αντιστοιχία µονάδων δηλ. το Ε σε volts και το ∆G  σε Kcal χρησιµοποιούµε άλλες 

µονάδες για τη σταθερά Faraday που είναι ίση µε 23,06 Kcal/Volt - χηµικό ισοδύναµο. Έτσι, η 

παραπάνω σχέση γίνεται:  

 

∆G = -23,06 nE 

 

Για ηµιαντιδράσεις έχουµε: 

 

Οξ(ειδωτικό)   +   ne- =  Αν(αγωγικό)      : K 

 

K = {Aν} / {Οξ} {e-}n 

 

ή      logK = log{Αν} - log{Οξ} - n log{e-} 

 

ή      (1 / n) logK  -  (1 / n) log [ {Aν} / {Οξ} ] = pε 

 

αφού για κάθε αντίδραση έχουµε:      logK = - ∆G0 / (2.3 RT) 

 

pε = - ∆G0/ n(2.3RT) + (1/n) log[{Οξ}/{Aν}] = nFE0/ n(2.3RT) + (1/n) log[{Οξ}/{Aν}] 

pε = FE0 / (2.3RT) + (1/n) log[{Οξ}/{Aν}] 

 

όπου Ε0: κανονικό δυναµικό αντίδρασης οξειδοαναγωγής  

 

Aν ορίσουµε pε0 = 1/n * logK τότε στους 25ºC (298ºK) έχουµε: 

 

pεο  = Ε0 F / (2,3RT)  = E0 / 0.059 

 

και   logK = n E0 / 0.059 = 16,95 n E0 

 

Τις περισσότερες φορές αυτό που παρέχεται σε πίνακες  είναι οι τιµές του Ε0 που χρησιµοποιούνται 

για τον υπολογισµό των Κ της αντίδρασης. Το παρακάτω παράδειγµα παρουσιάζει τη µέθοδο που 

ακολουθείται για τον υπολογισµό της σταθεράς Κ από τις τιµές του Ε0. 
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ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑ 

 

Υπολογίσατε την τιµή της Κ για τη οξείδωση του Cr+2 σε Cr2O7
-2 µε H2Ο2.  

 

Έχουµε τις παρακάτω αντιδράσεις:      

                                                                                                   

 E0   Volts 

                  Cr+3 + e-  = Cr+2 -0,41 

Cr2O7
-2 + 14H+ + 6e-  = 2Cr+3 + 7H2O +1,33 

     H2O2  + 2H+ + 2e- = 2H2O +1,77 

 

Παρατηρούµε ότι: 

 

+II  +III  +VI 

Cr+2 → Cr+3 → Cr2O7
-2 

 

Έτσι  έχουµε: 

 

                                                                                                          

 n E0 

                   2Cr+2  =  2Cr+3  +  2e-           : 2(0,41) 

      2Cr+3 + 7H2O   = Cr2O7
-2 + 14H+ + 6e-           : 6(-1,33)           

4H2O2 + 8H+ + 8e-  =  8H2O           : 8(1,77) 

       2Cr+2 + 4H2O2 = Cr2O7
-2  +  6H+ + H2O           :    7,00 

                                    

logK = 7,00 / 0,059 = 118,64 

                         άρα           Κ = 10118,64 
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6.3   ∆ΙΑΓΡΆΜΜΑΤΑ  pC - pε 

 

Αφού ένα στοιχείο µπορεί να βρεθεί σε διάφορες οξειδωτικές καταστάσεις είναι χρήσιµο να 

αναπτύξουµε µία µέθοδο για να βρίσκουµε την κατανοµή των διάφορων χηµικών ειδών σε 

καθορισµένες συνθήκες. Κάτι παρόµοιο κάναµε στα συστήµατα οξέων – βάσεων µε τα διαγράµµατα 

pC - pH όπου η κύρια µεταβλητή είναι το pH. Στις περιπτώσεις οξειδοαναγωγής η κύρια µεταβλητή 

είναι το pε. Η µέθοδος που ακολουθείται στη περίπτωση αυτή παρουσιάζεται στο παρακάτω 

παράδειγµα. 

 

 

ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑ 

 

Έστω το σύστηµα SO4
-2 - HS- σε pH = 10 και ST = [SO4

-2] + [HS-] = 10-4 M. Θέλουµε να σχεδιάσουµε 

το διάγραµµα pC - pε για το σύστηµα. 

 

Με βάση διάγραµµα pC - pH για το H2S, και στο pH = 10 η κύρια µορφή των θειούχων είναι το ΗS-. 

Για το λόγο αυτό δεν χρειάζεται να θεωρήσουµε τις άλλες µορφές δηλ. Η2S και S-2. Για την 

κατασκευή του διαγράµµατος pC - pε ακολουθούµε τα παρακάτω βήµατα. 

 

Βήµα  1: Βρίσκουµε σε πίνακες την ηµιαντίδραση του συστήµατος 

 

                                   +VI                                -II 

SO4
-2  +  9H+  +8e-  =  HS-  +  4H2O(l) (1) 

 

Βήµα  2: Βρίσκουµε την Κ της ηµιαντίδρασης είτε από πίνακες είτε από τις κανονικές ελεύθερες 

ενέργειες σχηµατισµού: 

 

∆Go
rxn  = ∆Go

προϊόντα  -  ∆Go
 αντιδρώντα 

 

    ή   ∆Go
rxn  = ∆Go HS

-  +  4∆Go
 H2O (1)  -  ∆G0

SO4
-2-  9∆Go

H+  - 8∆Go
e- 

 

Εξ’ ορισµού έχουµε ότι ∆GoH+ = 0  και  ∆Goe- = 0   

                         έτσι   ∆Go
rxn  = ∆G0

HS
-  +  4∆G0

H2O  -  ∆G0
SO4

-2 

                       =    3,01   +  4(-56,69)  -  (-177,34) 

      =    -46,41 Kcal / mole. 
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Και στους  25οC,                K = 10-∆G°rxn /(2.3 RT)  = 1034 

                           

                             ή     logK = 34 

 

 

 

Βήµα  3: Γράφουµε την εξίσωση χηµικής ισορροπίας: 

 

K
HS H O

SO H e
l=

−

− + −

{ }{ }
{ }{ } { }

( )2
4

4
2 9 8  

Θέτοντας  {H2O(1)} ≈ 1,0 και υποθέτοντας  αραιό διάλυµα  ({ενεργότητα}) =          ([συγκέντρωση])  

έχουµε: 

 

K HS
SO H e

=
−

− + −

[ ]
[ ][ ] [ ]4

2 9 8
 

(1) 

 

Βήµα  4:  Χρησιµοποιούµε την εξίσωση χηµικής ισορροπίας και την εξίσωση ισοζυγίου µάζας για να 

εκφράσουµε κάθε χηµικό είδος συναρτήσει  της ολικής συγκέντρωσης, ST                                                     

  

ST = [HS-] + [SO4
-2] (2) 

(Σηµείωση:  Στις εξισώσεις χηµικής ισορροπίας χρησιµοποιούµε ενεργότητες,    { }, ενώ στις 

εξισώσεις ισοζυγίου µάζας χρησιµοποιούµε συγκεντρώσεις, [ ] ). 

 

Από την (1) έχουµε: 

 

[HS-] = K [SO4
-2] [H+]9 [e-]8 (1α) 

 

Αντικαθιστώντας την (1α) στη (2) έχουµε: 

 

ST  = K [SO4
-2] [H+]9 [e-]8 + [SO-2

4] 

ή 

(2α) 

[ ]
[ ] [ ]

SO
S

K H e
T

4
2

9 81
−

+ −=
+  

και 

(3) 
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[ ]
[ ] [ ]
[ ] [ ]

HS
S K H e

K H e
T−

+ −

+ −=
+

9 8

9 81  

(4) 

 

Βήµα 5: Σχεδιάζουµε τις καµπύλες (3) και (4) εξετάζοντας τη συµπεριφορά τους σε διάφορες περιοχές 

ή σηµεία.  

 

Σηµείο  Συστήµατος ορίζεται όπου 

 

[SO4
-2] = [HS-] = ST/2 

 

που µε βάση τις (3) και (4) γίνεται όταν  

 

Κ [Η+]9 [e-]8  ≈ 1 

ή  

pK + 9pH + 8pε ≈ 0 (5) 

 

 

ή     pε = - 1/8 (pK + 9pH) = -1/8 (-34 + 9 * 10) = -7,0 

 Άρα  

pε = -7,0 (5α) 

Περιοχή   Ι: pε >> -7  ή  Κ [Η+]9 [e-]8 <<1 

 

Από  την (3) και την (4) έχουµε: 

  

[SO4
-2] = ST (6) 

                                       ή    pSO4
-2 = pST (6α) 

                    [HS-] = ST Κ [Η+]9 [e-]8 (7) 

                                       ή      pHS-  = 60 + 8pε (7α) 

 

 

Περιοχή   ΙΙ: pε << -7  ή  Κ [Η+]9 [e-]8 >>1 

 

Από  την (3) και την (4) έχουµε: 

 

     [HS-] = ST (8) 
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ή     pHS- = pST 

και 

(8α) 

[ ]
[ ] [ ]

SO
S

K H e
T

4
2

9 8
−

+ −=
 

(9) 

     ή        pSO4
-2 = - 52 - 8pε (9α) 

 

Πρέπει πάντα να θυµόµαστε ότι σε µικρές τιµές του pε επικρατεί η χαµηλότερη οξειδωτική 

κατάσταση και στις µεγαλύτερες τιµές του pε η ψηλότερη.  

 

 

Βήµα  6:  Το βήµα αντιστοιχεί στη σχεδίαση των γραµµών pH και pOH στα αντίστοιχα διαγράµµατα 

οξέων - βάσεων. Ξέρουµε ότι το νερό διασπάται σε Ο2(g) και Η2(g) µε ηλεκτρόλυση. Η διάσπαση αυτή 

εξαρτάται από το pH και το pε του υδατικού διαλύµατος. 

2Η2Ο(1) + 2e- = H2(g)  +  2OH- 

 όπου      

K
OH H
H O e

OH P
e

g

l

H= = =
−

−

−

−
−{ } { }

{ }{ }
{ } *

{ }
( )

( )

2
2

2
2

2

2
282 10

 
     

ή     pPH2 = 2pH + 2pε (10) 

 

Ακόµα έχουµε: 

O2(g)  + 4H+ + 4e- = H2O(g) 

όπου      

1,83
4444

)(2

)(2 10
}{}{

1
}{}}{{

}{

2

=== −+−+ eHPeHO
OH

K
Og

l  

  

ή     pPO2 = 83,1 - 4pH - 4pε (11) 

 

Σηµείωση:  Για τα αέρια έχουµε   ενεργότητα = µερική πίεση 

 

Παρατηρούµε ότι οι παραπάνω εξισώσεις ισχύουν για οποιοδήποτε σύστηµα ΟΑ αλλά εξαρτώνται 

από το pH.  Στην περίπτωση µας όπου pH = 10 έχουµε: 

       

pPH2 = 20 + 2pε (10α) 
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pPO2 = 43,1 - 4pε (11α) 

 

Βήµα  7:  Σχεδιάζουµε τις παραπάνω καµπύλες  (6α, 7α, 8α, 9α,10α, 11α) που συνθέτουν το 

διάγραµµα pC - pε. (Σχήµα 6.1) 

 

Με βάση τα παραπάνω παρατηρούµε ότι: 

 

1) Σε pH = 10 η αναγωγή του SO4
-2 σε ΗS- απαιτεί τόσο µικρό pε που σχεδόν ανάγεται το Η2Ο σε 

Η2(g). 

 

2) Αν η ΡΟ2  ή η ΡΗ2 είναι γνωστές, το pε µπορεί να βρεθεί από το διάγραµµα.  

 

3) Σε διαφορετικές τιµές του SΤ  οι καµπύλες HS- και SO4
-2 µετακινούνται κατακόρυφα προς τα πάνω 

ή προς τα κάτω.  

 

4) Σε διαφορετικά pH (πάντα βέβαια στην περιοχή που επικρατεί το ΗS- δηλ. 7<pH<13 ) το σηµείο 

συστήµατος θα κινηθεί δεξιά ή αριστερά όπως επίσης θα κινηθούν και οι καµπύλες ΡΗ2 και ΡΟ2. 

 

5) Για να έχουµε µια αξιόλογη ποσότητα ΗS- το pε πρέπει να είναι µικρότερο του -6 ή pPO2 > 68 (pPΟ2 

< 10-68 atm). 
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Σχήµα  6.1: ∆ιάγραµµα  pC-pε  Συστήµατος  HS- / SO4
-2   (pH=10) 
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6.4   ∆ΙΑΓΡΑΜΜΑΤΑ  pε - pH 

 

Τα διαγράµµατα αυτά παρουσιάζουν περιοχές pε - pH στις οποίες µια συγκεκριµένη µορφή χηµικού 

είδους επικρατεί έναντι των άλλων µορφών που µπορεί να λαµβάνει το χηµικό αυτό είδος. Τα 

διαγράµµατα αυτά δείχνουν πώς επηρεάζει το pε και το pΗ τις διάφορες οξειδωτικές και 

πρωτονιωµένες καταστάσεις ενός χηµικού είδους. Εδώ θα χρησιµοποιηθεί το παράδειγµα του χλωρίου 

για να επιδειχθεί η µέθοδος κατασκευής τέτοιων διαγραµµάτων.  Το σύστηµα χλωρίου εµπλέκεται 

κύρια κατά τη χλωρίωση του πόσιµου νερού και των επεξεργασµένων λυµάτων. 

 

 

ΠΑΡΑ∆ΕΙΓΜΑ:  Σύστηµα Χλωρίου 

 

Το πρώτο βήµα στη κατασκευή διαγραµµάτων pε - pH είναι η εύρεση των χηµικών αντιδράσεων και 

ηµιαντιδράσεων που συνδέουν όλα τα χηµικά είδη που µπορούν να συνυπάρχουν σε υδατικό διάλυµα. 

Στη περίπτωση του συστήµατος χλωρίου, εκτός των διαφόρων οξειδωτικών καταστάσεων του 

χλωρίου εµπλέκεται και η χηµική ισορροπία µεταξύ αδιάστατου και διισταµένου υποχλωριώδους 

οξέως. Επειδή πολλές φορές το χλώριο προστίθεται σαν αέριο πρέπει, πρόσθετα, να συµπεριλάβουµε 

την χηµική ισορροπία µεταξύ αερίου και ενυδατωµένου χλωρίου. Έτσι, έχουµε τις παρακάτω 

αντιδράσεις: 

  

½ Cl2(g) = ½ Cl2(aq) : logK = -0,61 (1) 

Cl- + H2O = HClO(aq)  + H+ +2e- : logK = -50,50 (2) 

HClO(aq) + H+ + e- = ½ Cl2(g) + H2O : logK =  27,60 (3) 

Cl- = ½ Cl2(g) + e- : logK = -22,99 (4) 

H+ + ClO- = HClO(aq) : logK = 7,30 (5) 

 

Τα χηµικά είδη που υπάρχουν στην υδατική φάση στο παραπάνω σύστηµα αντιδράσεων είναι:  Cl2(aq), 

Cl-, HClO(aq), και ClO-. Αφού θεωρούµε το διάγραµµα pε - pH σαν διάγραµµα επικράτησης των 

εµπλεκοµένων χηµικών ειδών, πρέπει να βρούµε τις καµπύλες που χωρίζουν το διάγραµµα αυτό σε 

περιοχές που επικρατεί ένα και µόνο χηµικό είδος. Αυτό γίνεται θεωρώντας επί µέρους ισορροπίες 

µεταξύ δύο (2) χηµικών ειδών. Έτσι χρησιµοποιώντας τις παραπάνω αντιδράσεις έχουµε:  

 

 

 

Ισορροπία  µεταξύ Cl- και Cl2(aq): 
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H αντίδραση που εκφράζει τη χηµική ισορροπία µεταξύ του ανιόντος χλωρίου, Cl-, και του 

ενυδατωµένου µορίου του χλωρίου, Cl2(aq), βρίσκεται συνδυάζοντας τις αντιδράσεις (1) και (4): 

 

½ Cl2(g) = ½ Cl2(aq) : logK = -0,61 

Cl- = ½ Cl2(g) + e- : logK = -22,99 

Cl- = ½ Cl2(aq) + e- : logK = -23,60 

K = {Cl2(aq)}1/2 {e-}/ {Cl-} 

 

ή     pε = 23,6 + log({Cl2(aq)}1/2 / {Cl-}) (6) 

 

 

Ισορροπία µεταξύ Cl- και HClO(aq): 

 

Η ισορροπία αυτή εκφράζεται µε την αντίδραση (2): 

Cl- + H2O = HClO(aq) + H+ + 2e-:   K = -50,5 

 

K = {HClO(aq)} {H+} {e-}2 / {Cl-} 

 

ή     pε = 25,25 + 0,5 log({HClO(aq)} / {Cl-}) - 0,5pH (7) 

 

 

Ισορροπία µεταξύ HClO(aq) και Cl2(aq): 

 

Συνδυάζοντας τις αντιδράσεις (1) και (3) βρίσκουµε την αντίδραση που εκφράζει την ισορροπία 

µεταξύ του υποχλωριώδους οξέως (HClO(aq)) και του ενυδατωµένου µορίου του χλωρίου (Cl2(aq)): 

 

HClO(aq) + H+ + e- = ½ Cl2(g) + H2O : logK = 27,60 

                     ½ Cl2(g) = ½ Cl2(aq) : logK = -0,61 

HClO(aq) + H+ + e-  = ½ Cl2(aq)  + H2O : logK = 26,99 

 

K = {Cl2(aq)}1/2  /  ({HClO(aq)}{H+}{e-}) 

  

ή     pε = 26,99 + log({HClO(aq)} / {Cl2 (aq)}1/2) - pH (8) 
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Ισορροπία  µεταξύ ClO-  και Cl-: 

 

Η σχετική αντίδραση βρίσκεται µε συνδυασµό των αντιδράσεων (2) και (5): 

 

          Cl- + H2O = HClO(aq) + H+ +2e- : logK = -50,50 

             H+ + ClO- = HClO(aq) : logK =  7,30 

½ ClO- + H+ + e- = ½ Cl- + ½ H2O : logK = 28,90 

 

K = {Cl-}1/2 / ({ClO-}1/2 {H+}{e-}) 

 

ή     pε = 28,90 + 0,5log({ClO-} / {Cl-}) - pH (9) 

 

 

Ισορροπία µεταξύ HClO(aq)  και  ClO-:  

 

Η ισορροπία αυτή δεν είναι τίποτα άλλο από την ισορροπία µεταξύ του οξέως HClO(aq) και της 

συζυγούς του βάσης ClO- που εκφράζεται µε την αντίδραση (5): 

 

H+ + ClO- = HClO(aq) : logK = 7,30 

 

K = {HClO(aq)} / ({ClO-} {H+}) 

 

ή     pΗ = 7,30 - log({HClO(aq)}/ {ClΟ-}) (10) 

 

 

Ισορροπία µεταξύ Ο2(g)  και Η2Ο: 

 

Εκτός των παραπάνω εξισώσεων που εκφράζουν τις καµπύλες µεταξύ των διαφόρων χηµικών ειδών 

του χλωρίου είναι απαραίτητο να βρεθούν ανάλογες εξισώσεις και καµπύλες που εκφράζουν την 

οξειδοαναγωγική ισορροπία του νερού. Έτσι, για την ισορροπία µεταξύ νερού και οξυγόνου έχουµε: 

 

Ο2(g) + 4H+ + 4e- = H2O : logK = 83,10 

 

Κ = 1  /  ({O2(g)}{H+}4 {e-}4) =  1  /  (PO2 * {H+}4 {e-}4) 
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ή     -83,1 + pPO2 + 4pH + 4pε = 0 (11) 

 

 

Ισορροπία µεταξύ Η2(g) και Η+: 

 

2H+ + 2e- = H2(g) : logK = 0 

 

Κ = {H2(g)} /  {H+}2 {e-}2 

 

ή     2pH + 2pε = pPH2 (12) 

 

Ανακεφαλαιώνοντας έχουµε τις ακόλουθες εξισώσεις: 

 

 

Ισορροπία µεταξύ Cl- και Cl2(aq): 

 

pε = 23,6 + log({Cl2(aq)}1/2 / {Cl-}) (6) 

 

 

Ισορροπία µεταξύ Cl- και ΗClO(aq) : 

 

pε = 25,25 + 0,5log({HClO(aq)} / {Cl-}) - 0,5pH (7) 

 

 

Ισορροπία µεταξύ HClO(aq) και Cl2(aq): 

 

pε = 26,99 + log({HClO(aq)}/ {Cl2(aq)}1/2) - pH (8) 

 

 

Ισορροπία µεταξύ ClO-
 και Cl-: 

 

pε = 28,90 + 0,5log({ClO-} / {Cl-}) - pH (9) 
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Ισορροπία  µεταξύ HClO(aq) και ClO-: 

 

pε = 7,30 - log({HClO(aq)} / {ClO-}) (10) 

 

Ισορροπία µεταξύ Ο2(g) και Η2Ο: 

 

pε = 20,78 - 0,25pPO2 - pH (11) 

 

 

Ισορροπία µεταξύ Η2(g) και Η+: 

 

pε = 0,5pPH2 - pH (12) 

 

Παρατηρούµε ότι οι παραπάνω εξισώσεις περιέχουν πρόσθετες µεταβλητές εκτός των pH και pε. Για 

να µπορέσουµε, λοιπόν, να τις σχεδιάσουµε πρέπει να καθορίσουµε τιµές γι’ αυτές τις παραµέτρους. 

 

Aν υποθέσουµε ότι η ολική συγκέντρωση των χηµικών ειδών του χλωρίου είναι CT = {HClO(aq)} + 

(ClO-} + 2{Cl2(aq)} + {Cl-} = 0,04M και ότι οι συγκεντρώσεις των χηµικών ειδών είναι ίσες στις 

καµπύλες που εκφράζουν τα όρια µεταξύ χηµικών ειδών έχουµε: 

 

Στο όριο Cl2 - HClO: 

 

{HClO} = ½ CT και {Cl2} = 1/4 CT 

Στο όριο Cl2 - Cl-: {Cl2} = 1/4 CT και {Cl-} = ½  CT 

 

Πρόσθετα, υποθέτουµε ότι ισχύουν οι τιµές: 

 

ΡΟ2 = ΡΗ2 = 1 (pPO2 = pPH2  = 0) 

 

Με βάση τις παραπάνω τιµές, οι εξισώσεις γίνονται: 

 

                                             pε = 24,30 

pε = 25,25 - 0,5pH 

                                             pε = 26,29 - pH 

                                             pε = 28,90 - pH 

                                             pΗ= 7,30 

                                             pε = 20,78 - pH 
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                                             pε = - pH 

 

Με βάση τις παραπάνω εξισώσεις σχεδιάζουµε το διάγραµµα (Σχήµα 6.2). 

Ένα τέτοιο διάγραµµα παρουσιάζεται στο Σχήµα 6.3 δείχνοντας τις επιµέρους περιοχές pH - pε για 

διάφορα συστήµατα της φύσης ή κατά τις διάφορες διεργασίες επεξεργασίας υδατικών αποβλήτων. 
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Σχήµα  6.2: ∆ιάγραµµα  pH-pε  για  το  Σύστηµα  Χλωρίου 
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Σχήµα  6.3: ∆ιάγραµµα  pH-pε  για  ∆ιάφορα  Οικοσυστήµατα 
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