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ΕΕΕ ΠΠΠ ΙΙΙ ∆∆∆ ΡΡΡ ΑΑΑ ΣΣΣ ΗΗΗ          ΚΚΚ ΟΟΟ ΙΙΙ ΝΝΝ ΟΟΟ ΥΥΥ          ΙΙΙ ΟΟΟ ΝΝΝ ΤΤΤ ΟΟΟ ΣΣΣ    

• Το φαινόµενο της ελάττωσης του βαθµού ιοντισµού ενός ασθενούς ηλεκτρολύτη, εξαιτίας της παρουσίας στο διάλυµα του ενός ισχυρού ηλεκτρολύτη που 
έχει κοινό ιόν µε τον ασθενή χαρακτηρίζεται ως επίδραση κοινού ιόντος     

• ∆εν ισχύει ο νόµος αραίωσης του Ostwald (διότι ο νόµος αυτός ισχύει για διάλυµα στο οποίο γίνεται ιοντισµός ενός ασθενούς ηλεκτρολύτη και η 
ισορροπία αυτού δεν επηρεάζεται από την παρουσία κάποιου άλλου ηλεκτρολύτη.   

• Όσο µικρότερη είναι η σταθερά ιοντισµού του ασθενούς ηλεκτρολύτη, τόσο µεγαλύτερη είναι η επίδραση του ισχυρού ηλεκτρολύτη στον ιοντισµό του 
ασθενούς. Όσο µεγαλύτερη είναι η συγκέντρωση του ισχυρού ηλεκτρολύτη τόσο µεγαλύτερη είναι η επίδραση στον ιοντισµό του ασθενούς. (Το 
αποτέλεσµα της επίδρασης του κοινού ιόντος είναι υπολογίσιµο, όταν η συγκέντρωση του ισχυρού ηλεκτρολύτη δεν είναι πολύ µικρότερη από τη 
συγκέντρωση του ασθενούς). 

• Αν ένα διάλυµα έχει προκύψει από ανάµιξη διαλύµατος ασθενούς ηλεκτρολύτη µε διάλυµα ισχυρού που έχει κοινό ιόν µε τον ασθενή, τότε δεν είναι 
δυνατόν να αποφανθούµε ποιοτικά για την επίδραση της ανάµιξης στο βαθµό ιοντισµού του ασθενούς ηλεκτρολύτη, αλλά µόνο µετά από 
ποσοτική µελέτη. Αυτό συµβαίνει διότι µε την ανάµιξη πραγµατοποιούνται ταυτόχρονα δυο αντίθετες δράσεις: 

Α. η Ε.Κ.Ι. έχει σαν αποτέλεσµα την ελάττωση του βαθµού ιοντισµού του ασθενούς ηλεκτρολύτη, ενώ,  

Β. η αύξηση του ολικού όγκου του διαλύµατος έχει σαν αποτέλεσµα την ελάττωση της συγκέντρωσης του ασθενούς ηλεκτρολύτη, άρα την αύξηση 
του βαθµού ιοντισµού αυτού. 

ΚΥΡΙΟΤΕΡΕΣ   ΠΕΡΙΠΤΩΣΕΙΣ   Ε.Κ.Ι. 
 

Κοινό ιόν 
Η3Ο

+ 
Κοινό ιόν 

ΟΗ - 
Κοινό ιόν 

ανιόν Α -  (Ρ. ∆.) 
Κοινό ιόν 

κατιόν ΒΗ+  (Ρ. ∆.) 

Ισχυρό  οξύ 
ΗCl, HBr, HJ, HNO3, HClO4, H2SO4 

Ισχυρή βάση 
ΝaΟΗ, ΚΟΗ, Ca(ΟΗ)2, 

Βa(ΟΗ)2 

Άλας του τύπου ΝaΑ 
ΝaClO, ΝaClO2, ΝaNO2, ΝaCN, ΝaF, HCOOΝa, 

CH3COOΝa 
 

Άλας του τύπου 
BHCl  

ΝΗ4Cl, RNH3Cl 

Σε ασθενές οξύ 
ΗClO, HClO2, HNO2, HCN, HF, 

HCOOH, CH3COOH, NH4
+ 

 

Σε ασθενή βάση 
ΝΗ3, RNH2, ClO-, ClO2

-, 
NO2

-, CN-, F-, HCOO-, 
CH3COO- 

Σε ασθενές οξύ ΗΑ (αντίστοιχα) 
ΗClO, HClO2, HNO2, HCN, HF, HCOOH, CH3COOH 

Σε ασθενή βάση 
(αντίστοιχα) 

NH3, RNH2 
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9.     Υ∆ΑΤΙΚΟ ∆ΙΑΛΥΜΑ ΑΣΘΕΝΟΥΣ ΟΞΕΟΣ ΚΑΙ ΙΣΧΥΡΟΥ 
ΟΞΕΟΣ (π.χ. HCl)    (θ = 25 °C)      0 ≤ pH < 7 

10.   Υ∆ΑΤΙΚΟ ∆ΙΑΛΥΜΑ ΑΣΘΕΝΟΥΣ ΒΑΣΗΣ ΚΑΙ ΙΣΧΥΡΗΣ ΒΑΣΗΣ 
(π.χ. ΝΗ3 - ΝaΟΗ)    (θ = 25 °C)      7 < pH ≤ 14 

 
HCl(aq) + Η2Ο(l) → Η3Ο

+
(aq) + Cl-(aq)  

C Ισχ    CΙσχ  CΙσχ   
 

 HA(aq) + Η2Ο(l)  Η3Ο
+

(aq) + Α-
(aq)

  
Αρχικά C o    -  - 

Ιοντ./Παρ. -x    x  x 
I.Ι. (C o - x)    (C Ισχ + x)  x 

 

Ισχύει :    Κ α = 
x - C

x).x +(C

o

 Ισχ.
 &  α = 

 C

x

o

  ⇒  x = α.Co    

Αν 
C

Kα
≤ 0,01 ⇒ (C Ισχ.+x)≅CΙσχ. &  (Co - x) ≅Co, ⇒ Κα = x . 

 C

C

o

Ισχ 
  

Επειδή, α = 
 C

x

o

 
 ⇒   K α = α. C Ισχ.  &   [Η3O+] = CΙσχ.    

  

pH = -log(C  Ισχ + x) = -logC Ισχ         

             

Π Ρ Ο Σ Ο Χ Η ! !  

C Ισχ = 
 a 

K a
 ⇒  -log C Ισχ = -log

 a 

K a
 ⇒   pH = -log

 a 

K a
  ⇒  pH= pKα + 

loga  

C Ισχ =  Ka. 
 x 

C o
 ⇒  -log C Ισχ = -log (Ka. 

 x 

C o
) ⇒  pH = -log Kα - log 

 x 

C o
 

⇒  

pH = pKa + log
oC 

x
 

ΝaΟΗ → Νa+
(aq) + ΟΗ-

(aq) 

CΙσχ  CΙσχ  CΙσχ   
 

 ΝΗ3(aq) + Η2Ο  ΝΗ4
+

(aq) + ΟΗ-
(aq) 

Αρχικά Cβ    -  - 
Ιοντ./Παρ - x    + x  + x 

Ι.Ι. (Cβ-x)    x  (CΙσχ + x) 
 

Ισχύει :     Κ b =
x - C

x) +x.(C

β

 Ισχ.
 & α =

 C

x

β

 
 ⇒  x = α.Cβ    

Αν 
C

Kb
≤ 0,01 ⇒ (C Ισχ. + x)≅C Ισχ. &  (C β - x) ≅ Cβ, ⇒  Κb = x . 

 C

C

β

Ισχ 
 

Επειδή, α =
 C

x

β

 
 ⇒ Kb = α.C Ισχ  &  [ΟΗ-] = CΙσχ.    

 

pOH =- log(C  Ισχ. + x) = -logC Ισχ  
 
pH = 14-pOH      ⇒   pH = 14 + logC ισχ          
 

Π Ρ Ο Σ Ο Χ Η ! !  

C Ισχ = 
 a 

K b
 ⇒  -log C Ισχ = -log

 a 

K b
 ⇒   pOH = -log 

 a 

K b
 ⇒  pOH= pK b + loga 

C Ισχ =  Kb. 
 x 

C β
 ⇒  -log C Ισχ = -log (Ka. 

 x 

C β
) ⇒  pOH = -log Kα - log 

 x 

C β
 ⇒  

pOH = pKa + log 
βC 

x
 



                                                             ΧΗΜΕΙΑ Γ ΛΥΚΕΙΟΥ - ΙΟΝΤΙΚΗ  ΙΣΟΡΡΟΠΙΑ                                                                        ΣΥΝΤΟΜΗ ΕΠΑΝΑΛΗΨΗ 

       

 

11. Υ∆ΑΤΙΚΟ ∆ΙΑΛΥΜΑ ΑΣΘΕΝΟΥΣ ΟΞΕΟΣ ΚΑΙ ΣΥΖ ΒΑΣΗΣ 
(ΜΕ ΤΗ ΜΟΡΦΗ ΑΛΑΤΟΣ) – Ρ.∆.  (θ = 25 °C)   0 < pH ≤ 7 

12.   Υ∆ΑΤΙΚΟ ∆ΙΑΛΥΜΑ ΑΣΘΕΝΟΥΣ ΒΑΣΗΣ ΚΑΙ ΣΥΖ ΟΞΕΟΣ (ΜΕ 
ΤΗ ΜΟΡΦΗ ΑΛΑΤΟΣ) – Ρ.∆.   (θ = 25 °C)   7 ≤ pH < 14 

 

ΜΑ → Μ+
(aq) + Α-

(aq) 

CA  CA  CA 
 

 ασθ. οξύ     συζ. βάση 

 HA(aq) + Η2Ο(l) H3Ο
+

(aq) + Α-
(aq) 

Αρχικά Co    -  CA 
Ιοντ./Παρ - x    + x  + x 

Ι.Ι. (Co - x)    x  (CA + x) 
 

Ισχύει :   Κα = 
x - C

x).x +(C

o

 A
  &   α = 

 C

x

o

  ⇒  x = α.Co    

Αν 
o

α

C

K
≤ 0,01 ⇒ (CA+x)≅CA  &  (Co-x)≅Co ⇒  Κ α = x. 

o

A

C

C
 

Επειδή, α = 
oC

x
  ⇒ Kα = α. CA  &    [Η3Ο +] = x M    

pH = -logx    ⇒    pH = -log( α.Co)   ⇒   pH = -log(K α.
A

o

C

C
)   ⇒  

pH = pKα + log
O

A

C

C
   εξίσωση των Henderson-Hasselbalch    

  

1. ∆εν γράφεται ΠΟΤΕ η υδρόλυση του ανιόντος, 
(CH3COO- + H2O  CH3COOH + OH-)  διότι συµπεριλαµβάνεται 
στον ιοντισµό του ασθενούς οξέος.  

 
2. Στα Ρ.∆. (βλ. 21) η [Η3Ο

+] = x = α.Co παραµένει πρακτικά σταθερή 

 

ΝΗ4Cl → ΝH4
+

(aq) + Cl  -(aq) 

CA  CA  CA  
 

 ασθ. βάση   συζ. οξύ   

 ΝΗ3(aq) + Η2Ο(l) ΝΗ4
+

(aq) + ΟΗ -
(aq) 

Αρχικά C β    CA  - 
Ιοντ./Παρ. - x    + x  + x 

Ι.Ι. (C β - x)    (CA + x)  x 
 

Ισχύει :   Κb = 
x - C

x).x +(C

β

 A
   &   α = 

βC

x
   ⇒  x = α.Cβ       

Αν 
β

b

C

K
 ≤ 0,01 ⇒ (CA + x) ≅ CA   &   (C β - x) ≅ C β  ⇒  Κ b = x. 

β

A

C

C
 

Επειδή, α = 
βC

x
 ⇒ Kb = α. CA   &    [ΟΗ -] = x M      

pΟH = -logx   ⇒   pΟH = -log(α.Cβ)   ⇒   pΟH = -log(K α
A

B

C

C
)   ⇒  

pΟH = pKα + log
β

A

C

C
   εξίσωση των Henderson-Hasselbalch         

 

1. ∆εν γράφεται ΠΟΤΕ η υδρόλυση του κατιόντος,   
(ΝΗ4

+ + H2O  ΝΗ3 + Η3Ο
+)  διότι συµπεριλαµβάνεται στον ιοντισµό της 

ασθενούς βάσης.  
 
2. Στα Ρ.∆. (βλ. 22)  η  [ΟΗ-] = x = α.Cβ παραµένει πρακτικά σταθερή 
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13.   Υ∆ΑΤΙΚΟ ∆ΙΑΛΥΜΑ ΠΟΥ ΠΕΡΙΕΧΕΙ ∆ΥΟ ΑΣΘΕΝΗ ΟΞΕΑ   
(θ = 25 °C)   0 < pH < 7 

14.   Υ∆ΑΤΙΚΟ ∆ΙΑΛΥΜΑ ΠΟΥ ΠΕΡΙΕΧΕΙ ∆ΥΟ ΑΣΘΕΝΕΙΣ ΒΑΣΕΙΣ  
(θ = 25 °C)   7 < pH < 14 

 

 HA (aq) + Η2Ο (l)  Η3Ο
 +

(aq) + Α -
(aq)

  
Αρχικά C HA    -  -* 

Ιοντ./Παρ. -x    x  x 
I.Ι. (CHA - x)    (x + y )  x 

 

 HΒ(aq) + Η2Ο (l)  Η3Ο
 +

(aq) + Β -
(aq)

  
Αρχικά C HB    -  - 

Ιοντ./Παρ. -y    y  y 
I.Ι. (C HB - y)    (x + y )  y 

 

Ισχύει : Κ HA = 
x - C

y).x + (x

HA

 &  α1 = 
 C

x

HA

  ⇒   x = α1.CHA      

Αν 
C

KHA
 ≤ 0,01 ⇒ (CHA - x) ≅ CHA  ⇒   ΚHA = 

 C

y).x + (x

HA

    &  

 

[Η3Ο
 +] = (x + y) M  

 

Επίσης : ΚHΒ = 
y - C

y).y + (x

HB

 και  α2 = 
 C

y

HB

  ⇒   y = α2.CHB    

 

Αν 
C

KHB
 ≤ 0,01 ⇒ (CHB - y) ≅ CHB, ⇒  ΚHB = 

 C

y).y + (x

HB

   & 

 

[Η3Ο
 +] = (x + y) M  ⇒ pH = - log(x+y)    

 

Με τον ίδιο τρόπο εργαζόµαστε σε διαλύµατα που περιέχουν δυο 
άλατα ασθενών µονόξινων βάσεων και ισχυρών µονοβασικών οξέων 
(π,χ  ∆ιάλυµα ΝΗ4Cl – CH3NH3Cl ουσιαστικά είναι διάλυµα ΝΗ4

+ - RNH3
+ 

, δηλ. διάλυµα δυο ασθενών οξέων) 

 

 ΝΗ3 (aq) + Η2Ο (l) ΝΗ4
 +

(aq) + ΟΗ -
(aq)

  
Αρχικά C1    -  -* 

Ιοντ./Παρ. -x    x  x 
I.Ι. (C1 - x)    x  (x + y ) 

 

 RNH2(aq) + Η2Ο (l)  RNH3
 +

(aq) + OH -
(aq)

  
Αρχικά C2    -  - 
Ιοντ./Πα

ρ. -y    y  y 

I.Ι. (C2 - y)    y  (x + y )  
 

Ισχύει : Κ1 = 
x - C

y).x + (x

1

 & α1 = 
 C

x

1

  ⇒   x = α1.C1      

Αν 
 C 

K
1

1
≤ 0,01 ⇒ (C1 - x) ≅ C1 ⇒   Κ1 = 

 C

y).x + (x

1

    & 

 

[ΟH -] = (x + y) M  
 

Επίσης : Κ2 = 
y - C

y).y + (x

2

 και  α2 = 
 C

y

2

  ⇒   y = α1.C2      

 

Αν 
 C 

K
2

2
 ≤ 0,01 ⇒ (C2 - y) ≅ C2, ⇒  Κ2 = 

 C

y).y + (x

2

   & 

 

[ΟH -] = (x + y) M   ⇒  pOH = - log(x+y)    ⇒   pH = 14 + log(x+y)      
 

Με τον ίδιο τρόπο εργαζόµαστε σε διαλύµατα που περιέχουν δυο άλατα 
ασθενών µονοβασικών οξέων και ισχυρών µονόξινων βάσεων (π,χ  
∆ιάλυµα CH3COONa – HCOONa ουσιαστικά είναι διάλυµα CH3COO-  – 
HCOO-, δηλ. διάλυµα δυο ασθενών βάσεων) 
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15.   Υ∆ΑΤΙΚΟ ∆ΙΑΛΥΜΑ ΠΟΥ ΠΕΡΙΕΧΕΙ ΕΝΑ ∆ΙΒΑΣΙΚΟ 
ΟΞΥ (π.χ. H2S, H2CO3,…)  (θ = 25 °C)   0 < pH < 7 

16.   ΕΞΑΙΡΕΣΗ  Υ∆ΑΤΙΚΟ ∆ΙΑΛΥΜΑ  Η2SΟ4   
                                                                (θ = 25 °C)   0 < pH < 7 

 
1ο στάδιο ιοντισµού 

 H2A (aq) + Η2Ο (l) Η3Ο
 +

(aq) + ΗΑ -
(aq)

  
Αρχικά C    -  - 

Ιοντ./Παρ. -x    x  x 
I.Ι. (C - x)    (x + y )   (x - y) 

 
2ο στάδιο ιοντισµού 

 HΑ-
(aq) + Η2Ο (l)  Η3Ο

 +
(aq) + Α2-

(aq)
  

Αρχικά x    -  - 
Ιοντ./Παρ. -y    y  y 

I.Ι. (x - y)    (x + y )   y 
 

Κα(1) =  
x-C

y)-y).(x(x +
  &  α1 = 

 C

x
  ⇒   x = α1.C      

 

Κα(2) = 
y-x

y).yx +(
  &  α2 = 

 x

y
  ⇒   y = α2.x   

Ισχύει:   x<<C ⇒ (C-x) ≅ C    &   Κα(1) >>> Κα(2)  ⇒    y<<x  ⇒ (x-
y) ≅ x & (x+y) ≅ x.      
 

Άρα [Η3Ο
+] = x M  και [Α2-] = y , ενώ υπολογίζονται ως εξής: 

 

Η   [Η3Ο
+]  από την Κα(1) : Κα(1) = 

C

x.x
 ⇒ x = [H3O+] = .CKα(1)  

⇒   pH = -log .CKα(1)  

Η  [Α2-]  από την Κα(2) : Κα(2) = 
x

x.y
  ⇒  y = [A 2-] = Kα(2)     

 
1ο στάδιο ιοντισµού (ΙΣΧΥΡΟΣ ΗΛΕΚΤΡΟΛΥΤΗΣ) 

 H2SO4(aq) + Η2Ο(l) → Η3Ο
+

(aq) + HSO4
-
(aq) 

Αρχικά C    -  - 
ΤΕΛΙΚΑ -    C  C 

 
    α1=1 και η Κα(1) δεν ορίζεται 

 
2ο στάδιο ιοντισµού 

 HSO4
-
(aq) + Η2Ο(l)  Η3Ο

+
(aq) + SO4

2-
(aq) 

Αρχικά C    -  - 
Ιοντ./Παρ. -y    y  y 

I.Ι. (C - y)    (C + y )  y 
 
 

Το δεύτερο στάδιο γίνεται σε σηµαντική έκταση (υψηλή τιµή σταθεράς, 
Κα(2)=1,3.10-2). Για το λόγο αυτό δεν γίνεται καµία από τις γνωστές 
προσεγγίσεις (λύνουµε το τριώνυµο που σχηµατίζεται!!! ) 
 

Κα(2) = 
y-C

y).yC +(
  &  α2 = 

 C

y
  ⇒   y = α2.C   

 

Κα(2)=
y-C

y).yC +(
 ⇒ …⇒  y2 + (Kα(2) + C).y – Kα(2)

.C = 0 ⇒ y = γνωστό 

 

Με γνωστή πλέον την τιµή του y έχουµε: 
 

[Η3Ο
+] = (C + y)    ⇒   pH = -log(C + y)    
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17.  Υ∆ΑΤΙΚΟ ∆ΙΑΛΥΜΑ ΠΟΥ ΠΕΡΙΕΧΕΙ  ΜΙΑ ∆ΙΣΟΞΙΝΗ 
ΒΑΣΗ (π.χ. S2-, CO3

2-,…)  (θ = 25 °C)   7 < pH < 14 
18.   ΕΞΑΙΡΕΣΗ  Υ∆ΑΤΙΚΟ ∆ΙΑΛΥΜΑ  SΟ4

2-   
                                                 (θ = 25 °C)   7 < pH < 14 

∆ιάσταση άλατος 

Νa2Α → 2Νa +
(aq)  + Α 2-

(aq) 
C A  2C A  C A 

1ο στάδιο ιοντισµού 

 Α2-
(aq) + Η2Ο(l) ΗΑ -

(aq) + ΟΗ -
(aq) 

Αρχικά C A    -  - 
Ιοντ. / Παρ. - x    + x  + x 

Ι.Ι. (CA - x)    (x-y)  (x + y)  
2ο στάδιο ιοντισµού 

 HΑ -
(aq) + Η2Ο(l) H2A(aq) + ΟΗ -

(aq) 
Αρχικά x    -  x 

Ιοντ. / Παρ. - y    + y  + y 
Ι.Ι. (x - y)    x  (x + y)  

Κb(1)=
(2) α

w

K

Κ
=

][A

]-].[OH-[HA
-2  µε α1=

AC
x
⇒x=α1

.CA & Κα(2)=
][HA

]O].[H-[A
-

2
3
+

 

Κb(2)=
(1) α

w

K

Κ
=

][HA

]A].[OH[H -
2

−
 µε α2=

x
y
⇒ y=α(2)

.x & Κα(1)=
A][H

]O].[H[HA
2

3
+−

 

Επειδή Kα(1) >>> Kα(2) ⇒ Κb(1) >> Κb(2) & α(1) >> α(2) ⇒ x >>>> y  
⇒   (x+ y)  ≅  x   &    (x - y)  ≅  x           
 

Άρα, επειδή ο ιοντισµός στο δεύτερο στάδιο είναι πολύ περιορισµένος 
σε σχέση µε το πρώτο, η [OH-] (άρα και το pH) του διαλύµατος είναι 
πρακτικά αυτή που προέρχεται από το πρώτο στάδιο.      

Κb(1) = 
(2) α

w

K

Κ
 = 

x-C

y)y).(x(x

Α

+−
 = 

ΑC

x.x
 ⇒ x=[OH -]= Ab(1).CK   ⇒ 

 pOH = -log Ab(1).CK  ,  pH =14–pOH  ⇒ pH = 14 +log Ab(1).CK  

 
Το θειικό ανιόν ( SO4

2- ) διαθέτει ένα µόνο στάδιο, διότι το θειικό οξύ 
είναι ισχυρό στο πρώτο στάδιο ιοντισµού του 

 
∆ιάσταση άλατος 

Νa2SO4 → 2Νa + (aq) + SO4
 2-

(aq) 
C A  2C A  C A 

 
Ιοντισµός 

 SO4
2-

(aq) + Η2Ο(l) HSO4
-
(aq) + ΟΗ -

(aq) 
Αρχικά C A    -  x 

Ιοντ. / Παρ. - x    + x  + x 
Ι.Ι. (C A - x)    x  x 

 

Επειδή η τιµή της σταθεράς του δεύτερου σταδίου ιοντισµού του θειικού 
οξέος (ουσιαστικά του HSO4

-) είναι της τάξης του 10-2 (Κα(2) = 1,3.10-2), 
συνεπάγεται πως η τιµή της σταθεράς ιοντισµού του θειικού ανιόντος 

είναι πολύ µικρή (Κb =
α(2)

w

K

Κ
=

2-

-14

1,3.10
10

≅ 10-12), άρα ένα διάλυµα 

ουδέτερου θειικού άλατος µε µια ισχυρή βάση (π.χ. Να2SO4) θα είναι 
ελάχιστα βασικό.   
 

Κb = 
α(2)

w

K

Κ
  ≅ 10 -12 ⇒ 10 -12 = 

x - C

x 

A

2

 ⇒ 10 -12 = 
 C

x 

A

2

 ⇒  

 

x = [OH -] = A
-12.C10   ⇒pOH = -log A

-12.C10  ⇒  pOH = 6 – log AC    
 
pH = 14 – pOH = 14 – (6 - log AC )  ⇒   pH = 8 + log AC  
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19.   Υ∆ΑΤΙΚΟ ∆ΙΑΛΥΜΑ ΟΞΙΝOΥ ΑΛΑΤΟΣ ΠΟΛΥΒΑΣΙΚΟΥ 
ΟΞΕΟΣ   (π.χ. NaHS, KHCO3,…)  (θ = 25 °C)  

20.   ΕΞΑΙΡΕΣΗ  Υ∆ΑΤΙΚΟ ∆ΙΑΛΥΜΑ ΟΞΙΝOΥ ΘΕΙΙΚΟΥ ΑΛΑΤΟΣ 
(π.χ. NaHSΟ4,…)  (θ = 25 °C)        0 < pH < 7 

∆ιάσταση άλατος 

ΝaHΑ → Νa +
(aq)  + HΑ -

(aq) 

C A  C A  C A 
 

Το ΗΑ
-  είναι αµφολύτης (εκτός του HSO4

-). Μπορεί να δράσει είτε                                 
(1)  σαν οξύ (δεύτερο στάδιο ιοντισµού του Η2Α)     

(1)    Όξινη συµπεριφορά ΗΑ
-    

 HΑ -
(aq) + Η2Ο(l) Α 2-

(aq) + Η3Ο
 +

(aq) 
Αρχικά C A    -  - 

Ιοντ. / Παρ. - x    + x  + x 
Ι.Ι. (CA - x)    x  x 

Με Κα(2) = 
x - C

x 

A

2

,   α1=
AC

x
    ⇒    x = [Η3Ο

+] =α1 
.CA     

είτε   (2)   σαν βάση   
(2)   Βασική συµπεριφορά ΗΑ

-   

 HΑ -
(aq) + Η2Ο(l) H2A(aq) + ΟΗ -

(aq) 
Αρχικά CA    -  - 

Ιοντ. / Παρ. - y    + y  + y 
Ι.Ι. (CA - y)    y  y 

Κb(2) = 
(1) α

w

K

Κ
 = 

y - C

y 

A

2

,   α2 = 
AC

y
 ⇒ y = [ΟΗ-] = α2

.CA         

Αν  Κα(2) > Κb, το ΗΑ- συµπεριφέρεται σαν οξύ, εργαζόµαστε µε την 
ισορροπία (1) και το διάλυµα είναι όξινο, µε pH που υπολογίζεται (µετά 

τις απαραίτητες προσεγγίσεις) από τη σχέση    pH = -log Aα(2).CK   
Αν Κα(2) < Κb, το ΗΑ- συµπεριφέρεται σαν βάση, εργαζόµαστε µε την 
ισορροπία (2) και το διάλυµα είναι βασικό, µε pΟH που υπολογίζεται 
(µετά τις απαραίτητες προσεγγίσεις) από τη σχέση  

pOH=-log Ab(2).CK ,  pH =14–pOH  ⇒ pH = 14 +log Ab(2).CK  

 
∆ιάσταση άλατος 

ΝaHSO4
 

→ Νa +
(aq)  + HSO4

-
(aq) 

CA  CA  CA 
 

 
To HSO4

- δρα αποκλειστικά σαν οξύ (2ο στάδιο ιοντισµού του Η2SO4) 
διότι το συζυγές του οξύ (Η2SO4) είναι ισχυρό στο 1ο στάδιο ιοντισµού 
του, µε αποτέλεσµα το HSO4

- να µην µπορεί να βρεθεί σε ισορροπία µε 
το συζυγές αυτό (πρακτικά η αντίδραση ιοντισµού του HSO4

- σαν βάση 

HSO4
- + H2O ← H2SO4 + OH-  είναι µετατοπισµένη προς τα αριστερά). 

Έτσι στην πραγµατικότητα εργαζόµαστε µε το 2ο στάδιο ιοντισµού του 
Η2SO4.  

2ο στάδιο ιοντισµού Η2SO4     

 HSO4
-
(aq) + Η2Ο(l) Η3Ο

+
(aq) + SO4

2-
(aq) 

Αρχικά CA    -  - 
Ιοντ./Παρ. -x    x  x 

I.Ι. (CA - x)    x  x 
 

Επειδή Κα(2)=1,3.10-2 δεν γίνεται καµία από τις γνωστές προσεγγίσεις 
(λύνουµε το τριώνυµο που σχηµατίζεται) 

 

Κα(2) = 
x - C

x 

A

2

  &  α  = 
AC

x
⇒   x = [H3O+] = α2.C   

 

Κα(2) =  
x - C

x 

A

2

   ⇒ …⇒    x2 + x .Kα(2)  – Kα(2)
.CA = 0 ⇒ x = γνωστό 

 

Με γνωστή πλέον την τιµή του x έχουµε: 
 

 [Η3Ο
+] = x  ⇒ pH = -logx  


