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Θεωρούμε 1 – x ≈ 1 και 1 + x ≈ 1 και από την 
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   και      [Η3Ο+] = 10-4 Μ

Παρατηρούμε ότι η συγκέντρωση F- που αναγράφεται στην κατάσταση ισορροπίας είναι η συνολική συγκέντρωση, που προκύπτει από τη διάσταση ή ιοντισμό όλων των ηλεκτρολυτών. Επίσης παρατηρούμε ότι ο βαθμός ιοντισμού του HF ελαττώθηκε από 10-2 σε 10-4, λόγω του κοινού ιόντος F-.

γ. Το pH του πρώτου διαλύματος είναι 2 και του δευτέρου 4.

Εφαρμογή

Ποια είναι η συγκέντρωση ΟΗ- διαλύματος ΝΗ3 0,1 Μ και ΝΗ4Cl 
0,02 Μ, αν δίνεται
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Παράδειγμα 1.12

Να δείξετε ότι σε διάλυμα που περιέχει ασθενές οξύ ΗΑ με συγκέντρωση cοξ Μ και τη συζυγή βάση αυτού Α- με συγκέντρωση  cβασ Μ η συγκέντρωση των Η3Ο+ δίνεται από τον τύπο:
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με την προϋπόθεση ότι έχουμε  [Η3Ο+] << cοξ. και [Η3Ο+] << c βασ.
Απάντηση

Γράφουμε την  αντίδραση ιοντισμού του οξέος και συμπληρώνουμε τον πίνακα 
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Θεωρούμε  cοξ – x ≈  cοξ   και   cβασ – x ≈ cβασ  και καταλήγουμε:
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Εφαρμογή

[image: image27.wmf]Να αποδειχθεί ότι σε διάλυμα που περιέχει ασθενή βάση Β συγκέντρωσης  c βασ M και το συζυγές του οξύ  BΗ+ cοξ M, η  συγκέντρωση των ΟΗ- δίνεται από τη σχέση:
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με την προϋπόθεση ότι  ισχύει [ΟΗ-] << c βασ  και  [ΟΗ-]  << c οξ.
[image: image29.png]=P



Παράδειγμα 1.13

Σε 4 L διαλύματος NaOH 0,2 Μ προσθέτουμε 1 L διαλύματος HCl 
0,3 Μ και παίρνουμε 5 L διαλύματος. Ποιο είναι το pH του διαλύματος ;

Λύση
Κατά την ανάμιξη γίνεται η μονόδρομη αντίδραση:

[image: image30.jpg]


          HCl + NaOH ( NaCl + H2O 
Υπολογίζουμε τις ποσότητες των διαλυμένων ουσιών. Τα 4 L διαλύματος NaOH 0,2 Μ περιέχουν 0,8 mol NaOH. To 1 L διαλύματος HCl 
0,3 Μ περιέχει 0,3 mol HCl. Οπότε, έχουμε:

αντίδραση
NaOH + HCl ( NaCl + H2O

αρχικά / mol

αντιδρούν - παράγονται/ mol
0,8          0,3 

0,3          0,3       0,3 

τελικά / mol
0,5            -         0,3 

To NaCl που σχηματίζεται, όπως όλα τα άλατα που προκύπτουν από εξουδετέρωση ισχυρού οξέος με ισχυρή βάση, δεν επηρεάζει τις [Η3Ο+]. 

Στο τελικό διάλυμα έχουμε: 
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Το NaOH διίσταται πλήρως:

NaOH     (     Na+   +   OH-
0,1 M  δίνει   0,1 Μ     0,1 Μ

Συνεπώς, [ΟΗ-] = 0,1Μ   ή   [Η3Ο+] = 10-13  Μ  και   pH = 13.

Εφαρμογή

Σε 1 L διαλύματος ΗΝΟ3 0,1Μ (διάλυμα Α) προσθέτουμε 0,5 L διαλύματος NaOH 0,1 Μ (διάλυμα Β) και παίρνουμε 1,5 L διαλύματος. Να υπολογιστούν:

α. Το pH του διαλύματος Α.

β. Το pH του διαλύματος Β.

γ. Η  συγκέντρωση των Η3Ο+ στο τελικό διάλυμα. 

Δίνεται Kw = 10-14.

( α. pH = 1  β. pH = 13   γ. [Η3Ο+] = 0,033 Μ )
1.5 Ρυθμιστικά διαλύματα 
Ορισμός - Υπολογισμός  pH ρυθμιστικού διαλύματος

· Ρυθμιστικά διαλύματα ονομάζονται διαλύματα των οποίων το pH παραμείνει πρακτικά σταθερό, όταν προστεθεί μικρή αλλά υπολογίσιμη ποσότητα ισχυρών οξέων ή βάσεων. Επίσης μπορούν μέσα σε όρια να αραιωθούν, χωρίς να μεταβληθεί το pH τους. Τα διαλύματα αυτά περιέχουν ένα ασθενές οξύ και τη συζυγή του βάση 
(ΗΑ /Α-) ή μια ασθενή βάση και το συζυγές της οξύ  (Β / ΒΗ+). 

Παραδείγματα ρυθμιστικών διαλυμάτων είναι: διάλυμα HF και NaF  (HF/ F-)  ή  διάλυμα NH4Cl  και NH3 (NH3 / NH4+)

[image: image31.wmf]Σε κάθε ρυθμιστικό διάλυμα που περιέχει ένα συζυγιακό σύστημα οξέος-βάσης, όπως έχουμε δει, ισχύει η  σχέση:
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Η εξίσωση αυτή με λογαρίθμιση οδηγεί:       
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Η σχέση αυτή, είναι γνωστή ως εξίσωση των Henderson και Hasselbalch,  και αποτελεί τη βάση για τον υπολογισμό του pH ενός ρυθμιστικού διαλύματος. 

Η παραπάνω εξίσωση ισχύει υπό ορισμένες προϋποθέσεις π.χ. για ένα το ρυθμιστικό διάλυμα της μορφής  ΗΑ/ Α-  θα πρέπει: 

α. η συγκέντρωση του οξέος στην κατάσταση ισορροπίας να είναι περίπου ίση με την αρχική συγκέντρωση του οξέος, δηλαδή  cοξ = [ΗΑ]αρχικό 

β. η συγκέντρωση της συζυγούς βάσης στην κατάσταση ισορροπίας να είναι περίπου ίση με την αρχική συγκέντρωση της βάσης, δηλαδή            c βάσης = [Α-]αρχικό 
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Παράδειγμα 1.14

Να βρεθεί το pH ρυθμιστικού διαλύματος που περιέχει HCOOH 0,2 M και HCOONa 0,4 Μ,  αν είναι γνωστό ότι Ka HCOOΗ = 2 · 10-4.

Λύση

Το ρυθμιστικό διάλυμα περιέχει το συζυγές ζεύγος HCOOH  0,2 M /  HCOO- 0,4M    και    
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Συνεπώς,   pΗ = 4.

Εφαρμογή

Να βρεθεί το pH διαλύματος CH3COOH 0,5 M και CH3COONa 0,9 M, αν  δίνεται
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Παρασκευές ρυθμιστικών διαλυμάτων

Μπορούμε να παρασκευάσουμε ρυθμιστικό διάλυμα της μορφής ΗΑ / Α-  π.χ. HF/ NaF με τους εξής τρόπους: 

1.  Με ανάμιξη ασθενούς οξέος με τη συζυγή του βάση 

Π.χ.  προσθήκη διαλύματος HF σε διάλυμα NaF 

2.  Με μερική εξουδετέρωση ασθενούς οξέος από ισχυρή βάση. 

Π.χ. προσθήκη x mol NaOH  σε διάλυμα που περιέχει y mol HF, όπου     x < y. Στην περίπτωση αυτή x mol NaOH αντιδρούν με x mol HF και σχηματίζουν x mol NaF. Το τελικό διάλυμα είναι ρυθμιστικό και περιέχει (y-x) mol HF και x mol NaF. 

Αντίστοιχα, μπορούμε να παρασκευάσουμε ένα ρυθμιστικό διάλυμα της μορφής Β/ ΒΗ+ π.χ. ΝΗ3/ NH4Cl με τους εξής τρόπους:

[image: image34.png]loxven
(NaOH)

loxupd
080
(HCI)



1. Με ανάμιξη ασθενούς βάσης με το συζυγές της οξύ 

π.χ. προσθήκη διαλύματος ΝΗ3 με διάλυμα NH4Cl.

2. Με ανάμιξη περίσσειας ασθενούς βάσης με ισχυρό οξύ 
π.χ. προσθήκη  x mol NH3 σε διάλυμα  y mol HCl, όπου y < x.
Θα πρέπει να παρατηρήσουμε, ότι οι συγκεντρώσεις στο τελικό διάλυμα θα πρέπει να είναι σχετικά υψηλές, ώστε το διάλυμα να έχει ικανοποιητική ρυθμιστική ικανότητα Δηλαδή, μεγάλη δηλαδή αντοχή στις μεταβολές του pH που προκαλούνται  λόγω προσθήκης οξέος, βάσης ή  νερού.

[image: image35.wmf]
Παράδειγμα 1.15

Πόσα λίτρα διαλύματος NaOH 0,4 M πρέπει να προσθέσουμε σε 2 L διαλύματος HF 0,2 M για να παρασκευάσουμε ρυθμιστικό με pH = 4. Κατά την ανάμιξη θεωρούμε ότι δε μεταβάλλεται ο συνολικός όγκος.  Δίνεται Ka HF  = 10-4.

ΛΥΣΗ

Προφανώς το τελικό διάλυμα, αφού είναι ρυθμιστικό, θα περιέχει NaF και HF που περισσεύει. Άρα το NaOH αντιδρά όλο. Αν είναι x L ο όγκος του διαλύματος NaOH 0,4 M, τότε  αρχικά έχουμε:

0,4 x mol NaOH και 2 · 0,2 mol = 0,4 mol HF.

αντίδραση
     HF       +       NaOH   (   NaF   +   H2O

αρχικά / mol
         0,4 
    0,4x 


αντιδρούν -παράγονται
        0,4x 
    0,4x 
   0,4x

τελικά / mol
   (0,4-0,4x)
     0
   0,4x

Το τελικό διάλυμα έχει όγκο (2 + x) L, συνεπώς:
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και από τον τύπο 
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 οπότε x=5,  άρα πρέπει να προσθέσουμε 0,5 L διαλύματος NaOH 0,4 Μ.
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Εφαρμογή

Ποιος όγκος διαλύματος HCl 0,2 M πρέπει να αναμιχθεί με 500 mL διαλύματος ΝΗ3 0,6 Μ για να πάρουμε ρυθμιστικό διάλυμα με pH=9.       Δίνονται  Kb NH3 =10-5  και   Kw = 10-14.
(1 L)

[image: image37.wmf]
Πως δρουν τα ρυθμιστικά διαλύματα

Τα ρυθμιστικά διαλύματα, όπως έχουμε αναφέρει: 

1.Διατηρούν το pH τους πρακτικά σταθερό όταν προστίθενται σε αυτά μικρές αλλά υπολογίσιμες ποσότητες ισχυρών οξέων ή βάσεων 

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

Στο παρακάτω σχήμα συγκρίνεται η ρυθμιστική ικανότητα, η αντίσταση δηλαδή στη μεταβολή του pH, ενός ρυθμιστικού διαλύματος 1 Μ CH3COOH / 1Μ CH3COONa και του καθαρού νερού.

[image: image38.png]




Προσθήκη ισχυρού οξέος ή  βάσης σε ρυθμιστικό διάλυμα

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

Για να καταλάβουμε καλύτερα τη δράση των ρυθμιστικών διαλυμάτων παίρνουμε δύο χαρακτηριστικά παραδείγματα: 
1) Ρυθμιστικό διάλυμα CH3COOH και CH3COONa  
Στο διάλυμα περιέχεται το ασθενές οξύ CH3COOH και η συζυγής βάση CH3COO- , που προκύπτει από την πλήρη διάσταση του CH3COONa.

α. Αν στο διάλυμα προσθέσουμε ποσότητα ισχυρού οξέος, π.χ. HCl, τότε  τα Η3Ο+ που προκύπτουν από την πλήρη ιοντισμό του HCl αντιδρούν πρακτικά πλήρως με τη βάση  CH3COO -,  σύμφωνα με την εξίσωση:

CH3COO - + H3O+ ( CH3COOH + H2O.  Με άλλα λόγια τα ιόντα H3O+ που προσθέσαμε δεσμεύονται σχεδόν πλήρως, έτσι ώστε το ρυθμιστικό διάλυμα να διατηρεί πρακτικά σταθερό το pH του.
β. Ανάλογα αν προσθέτουμε μια ισχυρή βάση π.χ. NaOH, τα ΟΗ- που προκύπτουν από την πλήρη διάσταση του NaOH δεσμεύονται πρακτικά πλήρως από το CH3COOH, σύμφωνα με τη χημική εξίσωση:

CH3COOH + OH- ( H2O + CH3COO- . Έτσι διατηρείται και πάλι πρακτικά σταθερό το pH του διαλύματος.

[image: image39.wmf]Ωστόσο, η ποσότητα HCl ή NaOH που προσθέτουμε θα πρέπει να είναι σημαντικά μικρότερη από τις ποσότητες CH3COONa ή CH3COOH, ώστε να μη δεσμευθεί μεγάλη ποσότητα από κάποιο συστατικό του ρυθμιστικού και το διάλυμα χάσει τη ρυθμιστική του ικανότητα. 

2) Ρυθμιστικό διάλυμα ΝΗ3 και ΝΗ4Cl  

α. Αν  στο διάλυμα προσθέσουμε ένα ισχυρό οξύ, π.χ. HCl, τότε τα Η3Ο+ που προκύπτουν από την πλήρη ιοντισμό του HCl αντιδρούν πρακτικά πλήρως με τη βάση ΝΗ3 :    Η3Ο+ + ΝΗ3 ( ΝΗ4+ + Η2Ο

β. Αναλογικά, αν προσθέσουμε μια ισχυρή βάση, π.χ. NaOH, τα ΟΗ- που προκύπτουν από την πλήρη διάσταση του NaOH αντιδρούν πρακτικά πλήρως με το 
[image: image17.wmf]+

4

NH

:   
[image: image18.wmf]O

H

NH

OH

NH

2

3

4

+

®

+

-

+


Διαγραμματικά μπορούμε να δείξουμε την ικανότητα που έχει ένα ρυθμιστικό διάλυμα να διατηρεί σταθερό το pH του με το παρακάτω σχήμα:
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Αραίωση ρυθμιστικού διαλύματος

Αν έχουμε ρυθμιστικό διάλυμα: ΗΑ  c1 M  και  NaA  c2  M 

τότε ισχύει, [H3O+] = Ka  c1/c2
Αν αραιώσουμε το διάλυμα 10 φορές με νερό, τότε το διάλυμα που θα προκύψει θα περιέχει:  ΗΑ  0,1c1  M  και  NaA  0,1c2 M οπότε,

 [H3O+] = Ka  (0,1c1) /(0.1c2) = Ka  c1/c2
Παρατηρούμε δηλαδή ότι κατά την αραίωση, το pH του ρυθμιστικού διαλύματος παραμένει σταθερό. Αυτό βέβαια με την προϋπόθεση ότι ισχύουν οι προσεγγίσεις που απαιτούνται για την εφαρμογή της σχέσης: [H3O+] = Ka  cοξέος / cβάσης
Όταν, με συνεχή αραίωση, φτάσουμε στο σημείο να μη ισχύουν οι προϋποθέσεις για την εφαρμογή της παραπάνω σχέσης, τότε το διάλυμα χάνει τη ρυθμιστική του ικανότητα. 
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Παράδειγμα 1.16
1. Σε 100 ml H2O προσθέτουμε 0,001 mol HCl. Να υπολογιστεί η συγκέντρωση των Η3Ο+ στο Η2Ο και στο διάλυμα και να γίνει η σύγκριση μεταξύ τους. 

2. Σε 100 ml διαλύματος Α που περιέχει HF 1 M και NaF 0,5 Μ προσθέτουμε 0,001 mol HCl και παίρνουμε διάλυμα Β. Να βρεθεί η συγκέντρωση Η3Ο+ στο Α και στο Β και να συγκριθούν μεταξύ τους. Δίνεται Ka HF = 10-4.

Λύση

1. Στο καθαρό Η2Ο και στους 25 oC γνωρίζουμε ότι [Η3Ο+] = 10-7 M .Το διάλυμα HCl  έχει 
[image: image19.wmf]M

10

L

0,1

mol

0,001

2

HCl

-

=

=

=

V

n

c

, 

Το HCl ιοντίζεται πλήρως άρα [Η3Ο+] = 10-2 Μ. Δηλαδή, αυξήθηκε η [Η3Ο+] κατά την προσθήκη του HCl στο Η2Ο κατά 100.000 φορές.

2. Το διάλυμα A  είναι ρυθμιστικό. Συνεπώς έχουμε :
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κατά την προσθήκη του HCl γίνεται η αντίδραση:


   HCl           +         NaF       (        NaCl      +       HF

αρχικά / mol
  0,001 
      0,05 
        - 
        0,1 

αντ. – παράγ.
  0,001 
      0,001 
         0,001
        0,001 

τελικά / mol
- 
      0,049  
         0,001
        0,101

To διάλυμα Β περιέχει NaCl, που δεν επηρεάζει το  pH του διαλύματος, και HF 0,101 mol και NaF 0,049 mol. Συνεπώς έχουμε:
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Το διάλυμα  Β είναι ρυθμιστικό, οπότε έχουμε:
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Παρατηρούμε, ότι η ίδια ποσότητα HCl όταν προστίθεται σε 100 ml H2O αυξάνει τη [Η3Ο+] κατά 100.000 φορές, ενώ όταν προστίθεται σε 100 ml ρυθμιστικού διαλύματος αυξάνει τη [Η3Ο+] μόνο κατά περίπου 3%.
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Εφαρμογή

Σε 1 L ρυθμιστικού διαλύματος Γ που περιέχει ΝΗ3 0,2 Μ και ΝΗ4Cl 
0,4 M προσθέτουμε 1 L διαλύματος HCl 0,05 M και παίρνουμε 2 L διαλύματος Δ. Να βρεθεί η [Η3Ο+] στο Γ και στο Δ.                                                Δίνονται:  Κb NH3 = 2.10-5  και  Kw = 10-14.

[Η3Ο+] =10-9 Μ,  [Η3Ο+] = 1,5 10-9  Μ

Χρησιμότητα ρυθμιστικών

Τα ρυθμιστικά διαλύματα βρίσκουν πολλές εφαρμογές, όπως : 

1. Στην αναλυτική χημεία για τη βαθμονόμηση πεχαμέτρων, ποσοτική ανάλυση κλπ.

2. Στη βιομηχανία.  Πολλές χημικές και βιοχημικές διεργασίες  πρέπει να γίνονται σε καθορισμένη τιμή pH (βιολογικοί καθαρισμοί, επεξεργασία δερμάτων, παραγωγή χρωμάτων, λιπασμάτων κλπ.). Αυτό διασφαλίζεται με τη χρησιμοποίηση ρυθμιστικών διαλυμάτων.

3. Στην ιατρική, βιολογία, φαρμακευτική. Στον ενόργανο κόσμο τα περισσότερα υγρά των ζώων και φυτών είναι ρυθμιστικά διαλύματα, τα οποία ρυθμίζουν τις βιοχημικές διεργασίες που λαμβάνουν χώρα. Για παράδειγμα το αίμα είναι ρυθμιστικό διάλυμα, γι’ αυτό και οι ενδοφλέβιες ενέσεις περιέχουν ρυθμιστικό διάλυμα (βλέπε «γνωρίζεις ότι…» στο τέλος  του κεφαλαίου).

1.6  Δείκτες - Ογκομέτρηση
· Δείκτες οξέων - βάσεων ή  ηλεκτρολυτικοί ή πρωτολυτικοί δείκτες, είναι ουσίες των οποίων το χρώμα αλλάζει ανάλογα με το pH του διαλύματος στο οποίο προστίθενται. 

Οι δείκτες αυτοί είναι συνήθως ασθενή οργανικά οξέα ή βάσεις των οποίων τα μόρια έχουν διαφορετικό χρώμα από τα αντίστοιχα ιόντα στα οποία έχουν ιοντιστεί.
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Αν ο ιοντισμός του δείκτη παρασταθεί με την εξίσωση: 


τότε σύμφωνα με τον ορισμό τα μόρια ΗΔ (όξινη μορφή του δείκτη) έχουν διαφορετικό χρώμα από τα ιόντα Δ- (βασική μορφή του δείκτη). Κατά κανόνα επικρατεί το χρώμα του ΗΔ (παρατήρηση με γυμνό μάτι),

όταν η συγκέντρωση του ΗΔ είναι 10 φορές μεγαλύτερη από την αντίστοιχη του Δ-. Αντίθετα, αν η συγκέντρωση του ΗΔ είναι 10 φορές μικρότερη του Δ- επικρατεί το χρώμα του Δ-. Με σταδιακή προσθήκη οξέος, η παραπάνω ισορροπία μετατοπίζεται αριστερά, οπότε το χρώμα 1 επιβάλλεται στο διάλυμα. Με προσθήκη βάσης η ισορροπία μετατοπίζεται δεξιά, οπότε το Δ- επιβάλλει το χρώμα του. Το χρώμα δηλαδή που τελικά παίρνει το διάλυμα εξαρτάται από το pH και τη σταθερά ιοντισμού του δείκτη Ka ΗΔ . Ο κάθε δείκτης έχει τη δική του περιοχή αλλαγής χρώματος του δείκτη. Η περιοχή αυτή καθορίζεται ως εξής: 

      Αν  pH < pKa ΗΔ –1 ,   τότε επικρατεί το χρώμα του ΗΔ 

      Αν  pH >pKa ΗΔ +1 ,    τότε επικρατεί το χρώμα του Δ- 

      όπου,         pKa ΗΔ  = - log Ka ΗΔ
Ας πάρουμε για παράδειγμα το δείκτη ερυθρό της φαινόλης (phenol red),  για το οποίο έχουμε την ισορροπία:

και του οποίου η περιοχή pH αλλαγής χρώματος είναι 6,6- 8,2. Με 
pH < 6,6 δηλαδή, επικρατεί το χρώμα του ΗΔ που είναι κίτρινο, ενώ με        pH > 8,2 επικρατεί το χρώμα του Δ-, δηλαδή το κόκκινο.

Συνεπώς, αν προσθέσουμε οξύ στο διάλυμα που περιέχει το δείκτη ερυθρό της φαινόλης, μετατοπίζεται η ισορροπία προς τα αριστερά και όταν [ΗΔ] >10 [Δ-] επικρατεί το κίτρινο χρώμα. Προσθήκη βάσης μετατοπίζει την ισορροπία προς τα δεξιά και όταν [Δ-] >10 [HΔ] επικρατεί το κόκκινο χρώμα. Σε ουδέτερο pH το διάλυμα παίρνει ένα ενδιάμεσο χρώμα, δηλαδή πορτοκαλί. Τα παραπάνω παρουσιάζονται στο σχήμα που ακολουθεί: 

Ένας άλλος δείκτης που χρησιμοποιείται ευρύτατα είναι η φαινολοφθαλεΐνη. Η φαινολοφθαλεΐνη είναι ένα ασθενές οξύ, του οποίου η περιοχή pH αλλαγής χρώματος είναι 8,2-10. Δηλαδή,  με pH < 8,2 ο δείκτης είναι άχρωμος (το χρώμα του ΗΔ), ενώ με pH >8,2 επικρατεί το χρώμα του Δ-  δηλαδή το κόκκινο. 

Χρησιμότητα πρωτολυτικών δεικτών

Οι δείκτες χρησιμοποιούνται κυρίως :

1.Για τον κατά προσέγγιση προσδιορισμό της τιμής του pH ενός διαλύματος (χρωματομετρική μέθοδος). Πολλές φορές μάλιστα για το σκοπό αυτό χρησιμοποιείται πεχαμετρικό χαρτί, δηλαδή, ειδικό χαρτί διαποτισμένο με μίγμα δεικτών.

2. Για τον καθορισμό του ισοδύναμου σημείου, κατά την ογκομετρική μέθοδο, που θα εξετάσουμε στην επόμενη ενότητα.

 Στον πίνακα που ακολουθεί δίνονται χαρακτηριστικά παραδείγματα πρωτολυτικών δεικτών με τις περιοχές pH αλλαγής χρώματος τους.



Παράδειγμα 1.17

Τι χρώμα θα πάρει το καθαρό νερό όταν προστεθούν σε αυτό λίγες σταγόνες από δείκτη: α) φαινολοφθαλεΐνης και β) πορτοκαλί του μεθυλίου.
Απάντηση

Επειδή το καθαρό νερό έχει pH = 7, είναι εύκολο από τον πίνακα 1.4 να διαπιστώσουμε ότι στην α) περίπτωση το νερό θα παραμείνει άχροο και στη β) περίπτωση θα χρωματιστεί κίτρινο.

Εφαρμογή

Τι χρώμα θα πάρει διάλυμα NaOH 0,01 M αν προστεθούν σε αυτό λίγες σταγόνες α) φαινολοφθαλεΐνης και β) κυανού της βρωμοθυμόλης.


Ογκομέτρηση (Οξυμετρία - Αλκαλιμετρία)

· Ογκομέτρηση είναι η διαδικασία ποσοτικού προσδιορισμού μιας ουσίας με μέτρηση του όγκου διαλύματος γνωστής συγκέντρωσης (πρότυπου διαλύματος) που χρειάζεται για την πλήρη αντίδραση με την ουσία. 

Η μέτρηση του όγκου του πρότυπου διαλύματος γίνεται με προχοΐδα, ενώ το ογκομετρούμενο διάλυμα (άγνωστο διάλυμα) τοποθετείται στην κωνική φιάλη, όπως φαίνεται στο παρακάτω σχήμα:



· Ισοδύναμο σημείο είναι το σημείο της ογκομέτρησης, όπου έχει αντιδράσει πλήρως η ουσία (στοιχειομετρικά) με ορισμένη ποσότητα του πρότυπου διαλύματος. 

Ο εντοπισμός του ισοδύναμου σημείου διασφαλίζεται με τη βοήθεια των δεικτών, οι οποίοι αποκαλύπτουν το ισοδύναμο σημείο με την αλλαγή του χρώματος τους. 

· Το σημείο όπου παρατηρείται χρωματική αλλαγή του ογκομετρούμενου διαλύματος ονομάζεται τελικό σημείο ή πέρας ογκομέτρησης.

Όσο πιο κοντά είναι το ισοδύναμο σημείο με το τελικό σημείο τόσο πιο ακριβής είναι η ογκομέτρηση. 

Η οξυμετρία είναι ο κλάδος της ογκομετρίας που περιλαμβάνει προσδιορισμούς συγκεντρώσεων βάσεων με πρότυπο διάλυμα οξέος. Ενώ, αλκα-

λιμετρία έχουμε όταν ογκομετρείται ένα οξύ με πρότυπο διάλυμα βάσης. Η αλκαλιμετρία - οξυμετρία  με άλλα λόγια είναι ογκομετρήσεις που στηρίζονται σε αντιδράσεις εξουδετέρωσης. Έχουμε δηλαδή:



H3Ο+  +  OH- ( 2H2O
Κατά τη διάρκεια της ογκομέτρησης με οξέα ή βάσεις (οξυμετρία ή αλκαλιμετρία) το pH του ογκομετρούμενου διαλύματος μεταβάλλεται συνεχώς. 

· Αν παραστήσουμε γραφικά τη τιμή του pH του άγνωστου διαλύματος, όπως διαβάζει ένα πεχάμετρο, σε συνάρτηση με τον όγκο του προστιθέμενου προτύπου διαλύματος, παίρνουμε την καμπύλη ογκομέτρησης.  
Με τη βοήθεια της καμπύλης αυτής μπορεί να γίνει η επιλογή του δείκτη για τη συγκεκριμένη ογκομέτρηση. Οπωσδήποτε, δηλαδή, θα πρέπει η περιοχή αλλαγής χρώματος του δείκτη να περιλαμβάνει το pH του διαλύματος στο ισοδύναμο σημείο (ή τουλάχιστον να βρίσκεται στο κατακόρυφο τμήμα της καμπύλης ογκομέτρησης, όπως φαίνεται στα σχήματα που ακολουθούν). Σε αντίθετη περίπτωση προκύπτουν σημαντικά σφάλματα που κάνουν το δείκτη ακατάλληλο για τη συγκεκριμένη ογκομέτρηση. 


Στη συνέχεια θα δούμε τρεις χαρακτηριστικές περιπτώσεις ογκομετρικών αναλύσεων. 

1. Ογκομέτρηση ισχυρού οξέος με ισχυρή βάση
Π.χ. ογκομέτρηση διαλύματος HCl με πρότυπο NaOH. Στο σχήμα που ακολουθεί δίνεται η καμπύλη ογκομέτρησης και το αντίστοιχο πρωτόκολλο μετρήσεων. Όπως φαίνεται στο σχήμα, στο ισοδύναμο σημείο το διάλυμα έχει pH = 7 (έχουμε μάθει ότι το διάλυμα NaCl έχει ουδέτερο χαρακτήρα). Κατάλληλος δείκτης για την ογκομέτρηση αυτή είναι π.χ. η φαινολοφθαλεΐνη και το πράσινο της βρωμοκρεζόλης γιατί τα πεδία pH αλλαγής χρώματος των δεικτών βρίσκονται, όπως φαίνεται στο σχήμα 1.14, στο κατακόρυφο τμήμα  της καμπύλη ογκομέτρησης. 

2. Ογκομέτρηση ασθενούς οξέος με ισχυρή βάση
Π.χ. ογκομέτρηση διαλύματος CH3COOH με πρότυπο NaOH. Στο σχήμα που ακολουθεί δίνεται η καμπύλη ογκομέτρησης και το αντίστοιχο πρωτόκολλο μετρήσεων. Όπως φαίνεται στο σχήμα, στο ισοδύναμο σημείο το διάλυμα έχει pH >7 (το διάλυμα CH3COONa έχει βασικό χαρακτήρα, λόγω της βάσης CH3COO-). Κατάλληλος δείκτης για την ογκομέτρηση αυτή είναι π.χ. η φαινολοφθαλεΐνη, καθώς το πεδίο pH αλλαγής χρώματος του περιλαμβάνει 
το ισοδύναμο σημείο (βλέπε σχήμα 1.15). Αντίθετα, ο δείκτης πράσινο της βρωμοκρεζόλης κρίνεται ακατάλληλος, καθώς το πεδίο pH αλλαγής χρώματος του δεν περιλαμβάνει 
το ισοδύναμο σημείο και ούτε βρίσκεται στο κατακόρυφο τμήμα της καμπύλης ογκομέτρησης (βλέπε σχήμα 1.15).



ΣΧΗΜΑ 1.12  Διαγραμματική παρουσίαση της ογκομετρίας: α) εισάγεται με το σιφώνιο στην κωνική φιάλη ορισμένη ποσότητα διαλύματος οξέος (άγνωστο) β) δείκτης προστίθεται στο «άγνωστο» και ακολουθεί προσθήκη σιγά - σιγά του πρότυπου διαλύματος με τη βοήθεια της προχοΐδας γ) η χρωματική αλλαγή του δείκτη φανερώνει το τέλος της ογκομέτρησης.


































































































( Θυμηθείτε τις προσεγγίσεις:  αν   α ( 0,1   ( 1- α ≈ 1  και  c- x ≈ c  


επίσης 


αν   Ka /c ( 0,01 (  1 -α ≈ 1  και    c- x ≈ c 









































Μεθοδολογία για την επίλυση ασκήσεων με ανάμιξη διαλυμάτων ή  προσθήκη καθαρής ουσίας σε διάλυμα, όταν  μεταξύ αυτών λαμβάνει χώρα αντίδραση:


Όταν αναμιγνύονται δύο ή περισσότερα διαλύματα ή καθαρή ουσία με διάλυμα και μεταξύ αυτών λαμβάνει χώρα αντίδραση τότε για να υπολογίσουμε τις συγκεντρώσεις στο τελικό ιοντικό διάλυμα εργαζόμαστε ως εξής:


α. Γράφουμε τις μονόδρομες αντιδράσεις (προσοχή! όχι τις διαστάσεις ή ιοντισμούς ).


Ως μονόδρομες μεταθετικές αντιδράσεις θεωρούμε τις:


Ι.  εξουδετερώσεις κατά Arrhenius: π.χ. 	


HCl + NaOH ( NaCl + H2O


II.   αντιδράσεις διπλής αντικατάστασης που έχουν τη μορφή: 


άλας ασθενούς οξέος +  ισχυρό οξύ,  π.χ. 	


ΝaF + HCl ( NaCl + HF


ΙII.  αντιδράσεις διπλής αντικατάστασης που έχουν τη μορφή:


άλας ασθενούς βάσης  +  ισχυρή βάση, 


π.χ.	ΝΗ4Cl + NaOH ( NaCl + NH3 + H2O


β. Υπολογίζουμε τις ποσότητες των διαλυμένων ουσιών στα αρχικά διαλύματα.


γ. Υπολογίζουμε στοιχειομετρικά τις ποσότητες των ουσιών που βρίσκονται στο τελικό διάλυμα.


δ. Βρίσκουμε τη μοριακή κατ’ όγκο συγκέντρωση (Molarity) των συστατικών  του τελικού διαλύματος και με βάση τα δεδομένα αυτά επιλύουμε το πρόβλημα.


































































































Αναλογικά ισχύει:
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ΠΙΝΑΚΑΣ 1.3 Κυριότεροι δείκτες και περιοχή pH αλλαγής χρώματος τους
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( Στους πρωτολυτικούς δείκτες ισχύει:


Κa ΗΔ = [Η+][Δ-] / [ΗΔ]  








( Επικρατεί η όξινη μορφή του δείκτη (ΗΔ) 


εφόσον


[ΗΔ] > 10[Δ-], που σημαίνει


[Η+] / ΚΗΔ >10


δηλαδή, 


pH < pKa ΗΔ –1











( Επικρατεί η βασική μορφή του δείκτη (Δ-) 


εφόσον


[Δ-] > 10[ΗΔ], που σημαίνει


[Η+] / ΚΗΔ < 0.1


δηλαδή, 


pH > pKa ΗΔ +1




























































































ΣΧΗΜΑ 1.11 Διαγραμματική παρουσίαση της δράσης του δείκτη ερυθρού της φαινόλης. Σε όξινο περιβάλλον ο δείκτης παίρνει χρώμα κίτρινο �(pH < 6,6), σε σχεδόν ουδέτερο περιβάλλον παίρνει πορτοκαλί χρώμα (6,6-<pH< 8,2), ενώ σε βασικό περιβάλλον παίρνει χρώμα κόκκινο   (pH > 8,2).
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� EMBED Photoshop.Image.3 \s ���


Φάσμα λευκού φωτός








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





�


Συμπληρωματικά είναι τα χρώματα που βρίσκονται διαμετρικά αντίθετα στο παραπάνω σχήμα.
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ΣΧΗΜΑ 1.9  Μεταβολή pH κατά την προσθήκη 0,01 mol H3O+ ή  0,01mol ΟΗ-


α.  σε 1 L καθαρού νερού και


β. σε 1 L ρυθμιστικού διαλύματος 1 Μ CH3COOH / 1Μ CH3COONa










































































































































































ΣΧΗΜΑ 1.10 Διαγραμματική απεικόνιση της ρυθμιστικής ικανότητας ενός ρυθμιστικού διαλύματος της μορφής        ΗΧ / Χ-.





ΗΔ  +    Η2Ο  	 	 Δ- + Η3Ο+


Χρώμα 1			 Χρώμα 2





ΣΧΗΜΑ 1.13   Πειραματική διάταξη για τη μέτρηση του pH κατά τη διάρκεια της ογκομέτρησης, με βάση την οποία προκύπτει η καμπύλη ογκομέτρησης. 
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Πεχαμετρικό χαρτί για τον προσδιορισμό του pH





( Ο ακριβής προσδιορισμός του pH γίνεται με πεχάμετρο (ηλεκτρομετρική μέθοδος)











































































































(α. κόκκινο   β. μπλε)
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ΣΧΗΜΑ 1.14 καμπύλη ογκομέτρησης ισχυρού οξέος με ισχυρή βάση �π.χ. διαλύματος HCl με πρότυπο διάλυμα NaOH.
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ΗΔ  +    Η2Ο  	 	 Δ- +    Η3Ο+


Κίτρινο	Άχρωμο	                 κόκκινο	άχρωμο
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