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Δρ  Κ. Δερμεντζής 
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Ισορροπία και ο Νόμος Δράσεως των Μαζών 

 
 
 
 
 
 
 

Γενικά για αντίδραση μεταξύ αερίων συστατικών: 
 

aA (g)  + bB (g)  ⇄ cC (g)+  dD (g) 

 
Η σταθερά Κ είναι: 

K = (PC)c(PD)d/(PA)a(PB)b  
 

Οι εκθέτες  c, d, a, b  είναι οι στοιχειο-μετρικοί συντελεστές 

Γινόμ. Μερικών Πιέσεων Προιόντων 

Γιν. Μερικών Πιέσεων Αντιδρώντων  
(Σε Ισορροπία) 



Παράδειγμα 5Ζ.1  Γράψτε τη σταθερά ισορροπίας για την 
αντίδραση σύνθεσης της αμμωνίας,  
3H2 (g)  + N2 (g) ⇌ 2NH3 (g) 
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P,  μερική πίεση, επειδή τα αντιδρώντα και τα 
προϊόντα είναι αέρια. 

και 



Άσκηση αυτοαξιολόγησης 5Ζ.1B  Γράψτε την έκφραση για 
τη σταθερά ισορροπίας για τη : 
 2 H2S (g) + 3 O2 (g) ⇌  2 SO2 (g) + 2 H2O (g).  

4 Δρ  Κ. Δερμεντζής 
Τμήμα  Χημείας, ΔΙ.ΠΑ.Ε. 



Μετρήσεις Ισορροπίας: Υδατικά Διαλύματα 

5 



Μετρήσεις Ισορροπίας 

6 
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Μετρήσεις Ισορροπίας 

K = PCO2 

Ομοίως για την αντίδραση:   P4(s) +  5 O2(g)  ⇌  P4O10(s)  
                                                                    Kp  =  1/(Po2)5 

θα ισχύει:  



Δρ  Κ. Δερμεντζής 
Τμήμα  Χημείας, ΔΙ.ΠΑ.Ε. 





Η Θερμοδυναμική Βάση των σταθερών ισορροπίας 

Οι πλήρεις εκφράσεις είναι για την  

ΔG°298 = - RT lnK  (σχέση του Gibbs) 
 

ΔG° 298 είναι η ελεύθερη ενθαλπία της 
αντίδρασης και  
(προκύπτει από την ενθαλπία  ΔH° 298 και 
την εντροπία  ΔS°298 της αντίδρασης): 

(ΔG°298  =  ΔH°298 - TΔS°298 ) 
(σχέση των Gibbs-Helmoltz) 
 

Η ελεύθερη  ενθαλπία ΔG δίνει την 
τάση θερμοδυναμικά για το “αν,”  
όχι  κινητικά  για το πόσο γρήγορα, 
φθάνει η αντίδραση στην ισορροπία: 
 

ΔG < 0,   αυθόρμητη αντίδραση 
ΔG > 0,   μη αυθόρμητη αντίδραση 
ΔG = 0,   αντίδραση σε ισορροπία 
 
 

10 Δρ  Κ. Δερμεντζής 
Τμήμα  Χημείας, ΔΙ.ΠΑ.Ε. 



Για πρότυπες συνθήκες ΔG°298  , το οποίο σημαίνει σχηματισμός από 
τα στοιχεία στην πρότυπη κατάστασή τους 
(πίεση 1 bar, θερμοκρασία 298 K, ανά mol) 
 

ΔG°298  =  ΣnG°298 (προϊόντων)  - ΣnG°298 (αντιδρώντων)  
Σ = άθροισμα, και  n = στοιχειομετρικοί συντελεστές  (moles) 
 
Για μη πρότυπες (μεταβλητές) συνθήκες ΔG :  
ΔG  = ΣnG (προϊόντων)  - ΣnG (αντιδρώντων) 

 
Παρομοίως ισχύει και για τις μεταβολές ενθαλπίας και εντροπίας :  
ΔΗ°298  =  ΣnΗ°298 (προϊόντων)  - ΣnΗ°298 (αντιδρώντων)  

ΔS° 298 =  ΣnS°298 (προϊόντων)  - ΣnS°298 (αντιδρώντων) 
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Βάσεις των  K και ΔG  

Δρ  Κ. Δερμεντζής 
Τμήμα  Χημείας, ΔΙ.ΠΑ.Ε. 





Παράδειγμα 1.  
Υπολογισμός της μεταβολής ενθαλπίας αντίδρασης από τις 
ενθαλπίες σχηματισμού των συστατικών. 
 Αντίδραση:           4NH3(g)  +  5O2(g)   →   4NO(g)   +   6H2O(g) 

ΔΗ0 συστατικών 

σε (kJ/mol):             - 46,11                0                      +90,25               - 241,82 
(από πίνακες) 

 
Για την μεταβολή ενθαλπίας της αντίδρασης ισχύει: 
                     ΔΗ°αντ.  =  ΣnΗ° (προϊόντων)  - ΣnΗ° (αντιδρώντων) 

Επομένως 
      ΔΗ°αντ.  =   [4x90,25 + 6x(-241,82)] – [4x(-46,11) + 5x0] => 
      ΔΗ°αντ.  =   - 905,48 kJ    (η αντίδραση  απελευθερώνει θερμότητα      
                                                 δηλ. είναι εξώθερμη) 
 

(Σημείωση: με τον ίδιο τρόπο υπολογίζεται και η μεταβολή εντροπίας    
                     ΔS°αντ. από τις εντροπίες σχηματισμού των συστατικών) 

                 ΔS°αντ.  =  ΣnS° (προϊόντων)  - ΣnS° (αντιδρώντων) 

Δρ  Κ. Δερμεντζής 
Τμήμα  Χημείας, ΔΙ.ΠΑ.Ε. 



 
Δίνονται οι μεταβολές ενθαλπίας και εντροπίας της αντίδρασης στους 
300 και 1200 Κ. Προς ποια κατεύθυνση η αντίδραση είναι αυθόρμητη; 
  
 

   

Λόγω αρνητικής τιμής της ελεύθερης ενθαλπίας στους 300 Κ  

η αντίδραση είναι  αυθόρμητη προς τα δεξιά    

Λύση: 

η μεταβολή της ελεύθερης ενθαλπίας της αντίδρασης ΔG°αντ. θα είναι: 

Έστω η αντίδραση: ⇌ 
Παράδειγμα 2: 

∙Κ 

∙Κ 

Στη θερμοκρασία 300 Κ , 



= - 32930 

= +2590 J/mol   

Από τη θετική αυτή τιμή φαίνεται ότι στους 1200 Κ  
η κατεύθυνση της αντίδρασης αντιστρέφεται και γίνεται:  
μη αυθόρμητη προς τα δεξιά  ή 
αυθόρμητη προς τα αριστερά. 

Στη θερμοκρασία των 1200 Κ θα έχουμε: 

= 
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Ισορροπίες Διαλυτότητας _Γινόμενο Διαλυτότητας 
 
Ισορροπία μεταξύ στερεών και διαλυμάτων αλάτων. 
 
Στόχος:  ο έλεγχος του σχηματισμού ιζημάτων. 
 
Οι μέθοδοι αυτές, χρησιμοποιούνται στο εργαστήριο για το 
διαχωρισμό και την ανάλυση μιγμάτων αλάτων.  
 
Σημαντικές πρακτικές εφαρμογές: 
 η επεξεργασία υδατικών αποβλήτων,  
 η εκχύλιση των ορυκτών από το θαλασσινό νερό,  
 ο σχηματισμός και η απώλεια οστών και δοντιών,   
 ο συνολικός κύκλος του ασβεστίου.  

Δρ. Κ. Δερμεντζής 

Τμήμα Χημείας, ΔΙ.ΠΑ.Ε. 
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Το Γινόμενο Διαλυτότητας 

Η σταθερά ισορροπίας για την διαλυτότητα ονομάζεται  
γινόμενο διαλυτότητας, Ksp    (από τα αρχικά:  solubility product) 
 

Το γινόμενο διαλυτότητας του σουλφιδίου του βισμουθίου, 
Bi2S3,  ορίζεται ως:   Ksp = [Bi3+]2 [S2–]3  
Η αντίδραση διάστασης: Bi2S3  (s)  ⇌  2 Bi3+ (aq) +  3 S2– (aq),        
 

Το στερεό Bi2S3 δεν εμφανίζεται στην έκφραση του Ksp επειδή 
είναι στερεό (αδιάλυτη καθαρή φάση). 
 

Οι υπολογισμοί του Ksp περιπλέκονται κατά κάποιο τρόπο λόγω:  
α) αλληλεπιδράσεωv ιόντος-ιόντος. Οι αλληλεπιδράσεις αυτές είναι 
εντονότερες σε υψηλές συγκεντρώσεις, οπότε τα αραιά διαλύματα 
είναι καλύτερα. 
 

β) σχηματισμού συστάδων ιόντων. π.χ. σε διάλυμα  PbI2, υπάρχουν 
σημαντικές ποσότητες συστάδων τόσο Pb2+I- όσο και Pb2+(I-)3.  
Αυτό, είναι σύνηθες για κατιόντα με φορτία > +1. 
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Το σύμβολο s συμβολίζει την 

αριθμητική τιμή της 
γραμμομοριακής διαλυτότητας 
σε  mol·L–1  π.χ.  
αν η γραμμ. διαλυτότητα  μιας 
ένωσης είναι  6.5 × 10–5 mol∙L–1, 
γράφουμε:  

   s = 6.5 × 10–5  

Το Γινόμενο Διαλυτότητας 



Σύντομη ερώτηση: 17 από 30 

Σε διάλυμα ιόντων F– και IO3
–, προστίθεται ένα τρίτο διάλυμα ιόντων 

Pb2+ μέχρι την εμφάνιση ιζήματος. Ποιό είναι το ίζημα;  
 
 
 
 
Α. PbF2 (s) 

Β. PbF+ (aq) 
Γ. Pb(IO3)2 (s) 

Δ. Pb(IO3 )– (aq) 



Απάντηση στη σύντομη ερώτηση: 17 of 30 

Σε διάλυμα ιόντων F– και IO3
–, προστίθεται ένα τρίτο διάλυμα ιόντων 

Pb2+ μέχρι την εμφάνιση ιζήματος. Ποιό είναι το ίζημα;  
 
 
 
 
Α. PbF2 (s) 

Β. PbF+ (aq) 
Γ. Pb(IO3)2 (s) 

Δ. PbIO3
– (aq 

Το Ksp του Pb(IO3)2 << PbF2 οπότε θα καθιζάνει πρώτα ο  Pb(IO3)2.  



21 

Άσκηση αυτοαξιολόγησης  6Θ.1B. Η γραμμομοριακή διαλυτότητα s 
του βρωμιδίου του αργύρου, AgBr, στους 25 °C είναι s = 8.8 × 10–7 
mol∙L–1.  Ποια είναι η τιμή της  Ksp για το βρωμίδιο του αργύρου;  

Λύση: Η αναλογία των mole είναι 1:1 λύνουμε ως προς Ksp, 
  
Ksp = [Ag+][Br–], όπου και το [Ag+] και το  [Br–] = s,    
 
οπότε Ksp = s2       και αφού s = 8.8 × 10–7 mol∙L–1,  
 
άρα  Ksp = s 2  = (8.8 × 10–7 )2   = 7.7 × 10–13  

Γράφεται πρώτα η αντίδραση 
ισορροπίας για το γινόμενο 
διαλυτότητας. 

AgBr (s)   ⇌  Ag+ (aq)  +  Br– (aq) 

Γράφεται η σχέση του 
γινομένου 
διαλυτότητας. 

Ksp = [Ag+][Br–] 
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Παράδειγμα 6Θ.1  Υπολογισμός του Γινομένου Διαλυτότητας 

Η γραμμομοριακή διαλυτότητα του χρωμικού αργύρου, 
Ag2CrO4, είναι 6.5 × 10–5 mol∙L–1.  Υπολογίστε την τιμή της 
Ksp για το χρωμικό άργυρο. 

Πρώτα, γράφεται η 
εξίσωση της 
ισορροπίας για το 
γινόμενο διαλυτότητας. 

Ag2CrO4(s)   ⇌  2Ag+ (aq)  +  CrO4
–2(aq) 

Γράφεται η έκφραση του 
γινομένου διαλυτότητας 

Ksp = [Ag+]2[CrO4
–2] 

Στη συνέχεια, παρουσιάζεται η μέθοδος επίλυσης ως προς “s” 

Δρ. Κ. Δερμεντζής 
Τμήμα Χημείας, ΔΙ.ΠΑ.Ε. 
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Σύμφωνα με την μέθοδο επίλυσης, χρησιμοποιείται η αναλογία των 
mole. 
 
2 mol Ag+ ≏ 1 mol CrO4

–2 ,  [Ag+] = 2s = 2(6.5 × 10–5) 
                                                 [CrO4

–2] = s = 6.5 × 10–5 
 
Από  την   Ksp = [Ag+]2[CrO4

–2] , Ksp = (2s)2(s) = 4s3  
 
Επομένως,  Ksp = 4(6.5 × 10–5)3 = 1.1 × 10–12 

Η γραμμομοριακή διαλυτότητα του χρωμικού αργύρου, Ag2CrO4, 
είναι 6.5 × 10–5 mol∙L–1.  Υπολογίστε την τιμή της Ksp για το χρωμικό 
άργυρο. 
 
 

Ag2CrO4(s)   ⇌  2Ag+ (aq)  +  CrO4
–2(aq) Ksp = [Ag+]2[CrO4

–2] 
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Παράδειγμα 6Θ.2 Υπολογισμός της γραμμομοριακής 
διαλυτότητας από τη σταθερά του γινομένου διαλυτότητας. 

Σύμφωνα με τον πίνακα 6IΑ.1, Ksp = 5.0 × 10-6 για το ιωδικό 
χρώμιο (III) στο νερό.  Υπολογίστε τη γραμμομοριακή 
διαλυτότητα της ένωσης στο νερό. 

Πρώτα, γράφεται η εξίσωση 
για την ισορροπία του 
γινομένου διαλυτότητας 

Cr(IO3)3 (s)   ⇌  Cr3+ (aq)  +  3 IO3
- (aq) 

Γράφεται η εξίσωση για 
το γινόμενο 
διαλυτότητας  

Ksp = [Cr3+][IO3
-]3 

Δρ. Κ. Δερμεντζής 

Τμήμα Χημείας, ΔΙ.ΠΑ.Ε. 

Ksp = [Cr3+][IO3
-]3 ,   [Cr3+] = s,   και  [IO3

-] = 3s,    
Ksp = s(3s)3 =  27s4 
Ksp = 5.0 × 10-6 = 27s4  , λύνοντας ως προς s,     
         s   = 0.021 M 



Ερώτηση: 
 

Ποιο είναι περισσότερο δυσδιάλυτο, το Cu2S  ή το CuS ; 
 

(Δίνονται: Ksp Cu2S  = 2x10-47 ,  Ksp CuS  = 1,3x10-36)   



Ερώτηση: 
Ποιο είναι περισσότερο δυσδιάλυτο, το Cu2S  ή το CuS ; 
 

(Δίνονται: Ksp Cu2S  = 2x10- 47 ,  Ksp CuS  = 1,3x10- 36)   
 
Απάντηση: 
                             Cu2S   ⇌  2 Cu+  +   S2- 

Από  Ksp Cu2S  = [Cu+]2[S] = (2s)2(s) =  4s3  = 2x10- 47   
                       =>   s =  2,8 x10-16  mol∙L-1  
 
                              CuS   ⇌   Cu2+  +   S2- 

Από  Ksp CuS    =  [Cu2+] [S2-]  = (s)(s)  =  s2   = 1,3x10- 36     
                       =>   s =  1,14 x10-18    mol∙L-1  
 
Επομένως ο δισθενής θειούχος χαλκός, CuS με τη μικρότερη 
διαλυτότητα s  θα είναι το πιο δυσδιάλυτο άλας. 
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Η Επίδραση Κοινού Ιόντος 

Ιόντα βαρέων μετάλλων, όπως ο μόλυβδος , ο  υδράργυρος  κ.ά., 
είναι δυνατό να απομακρυνθούν από αστικά υδατικά απόβλητα με 
το σχηματισμό ιζημάτων, με τη μορφή υδροξειδίων.  
 
Με ποιο τρόπο, είναι δυνατή η απομάκρυνση αυτών των ιόντων από 
διαλύματα;  
 
Σύμφωνα με την αρχή του  Chatelier, αν προστεθεί ένα δεύτερο άλας  
το οποίο έχει ένα “κοινό ιόν“ με το αρχικό διάλυμα, η ισορροπία θα 
μετατοπισθεί λόγω του προστιθεμένου ιόντος. 
 
Με τη βοήθεια της επίδρασης του κοινού ιόντος είναι δυνατή η 
απομάκρυνση ανεπιθύμητων βαρέων μετάλλων. 

Δρ. Κ. Δερμεντζής 
Τμήμα Χημείας, ΔΙ.ΠΑ.Ε. 
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Η κατανόηση της επίδρασης του κοινού ιόντος, ποσοτικοποείται με το παρακάτω 
παράδειγμα το αναφερόμενο στο AgCl (s). 
 
AgCl (s)  ⇌   Ag+ (ag)  +  Cl- (aq)    Ksp = [Ag+][Cl-] = 1.6 × 10-10. 
 

Η γραμμομοριακή διαλυτότητα του AgCl στο νερό είναι  s = √Ksp = 1.3 × 10-5 mol∙L-1 

 
Σύμφωνα με την αρχή του Le Chatelier, προσθήκη του κοινού ιόντος Cl-  στην 
αντίδραση αυτή, με τη μορφή του  NaCl, θα καταλήξει στο σχηματισμό 
περισσότερου αδιάλυτου AgCl (s). 
 
    AgCl(s)  ⇌   Ag+ (aq)  +  Cl- (aq) 
                  προσθήκη ↑ 
 
    θα προκαλέσει μετατόπιση της ισορροπίας 
Αυτό θα έχει ως αποτέλεσμα την παραγωγή περισσότερου ιζήματος ↑AgCl(s). 
 
Συνεπώς  η διαλυτότητα του AgCl  θα μειωθεί. 
 

Η επίδραση του κοινού ιόντος 



Σύντομη ερώτηση: 19 από 30 

Ποια θα είναι η επίπτωση στην ισορροπία του Pb(IO3)2 αν προστεθεί 
περισσότερο IO3

-;  

 

Α.  Αύξηση του Pb2+ (aq) 

Β.  Αύξηση του IO3
- (aq) 

Γ.  Αύξηση των H3O+ (aq) 

Δ.  Αύξηση του Pb(IO3)2 (s) 



Απάντηση στη σύντομη ερώτηση: 19 από 30 

Ποια θα είναι η επίπτωση στην ισορροπία του Pb(IO3)2 αν προστεθεί 
περισσότερο IO3

-;  
 
Α.  Αύξηση του Pb2+ (aq) 
Β.  Αύξηση του IO3

- (aq) 
Γ.  Αύξηση των H3O+ (aq) 
Δ.  Αύξηση του Pb(IO3)2 (s) 

 
 

Pb(IO3)2(s)   ⇌  Pb2+ (aq)  +  2IO3
- (aq) 

                                                    ↑ αύξηση της συγκέντρωσης 

Αύξηση του στερεού Pb(IO3)2    
και μείωση των ιόντων Pb2+ και της διαλυτότητας) 
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Παράδειγμα 6Θ3. Υπολογισμός της επίδρασης κοινού 
ιόντος στη διαλυτότητα του χλωριδίου του αργύρου, AgCl  
μετά τη προσθήκη 1.0 × 10-4 M NaCl (aq),   Ksp = 1.6 × 10-10. 

  AgCl(s)  ⇌   Ag+ (ag)  +  Cl- (aq) 
                      1η προσθήκη ↑ 
 
  παραγωγή  περισσότερου ↑ AgCl (s)  
 
                                                                      (μείωση διαλυτότητας) 

-4 

Ενώ μετά την προσθήκη του NaCl θα είναι: 
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Άσκηση αυτοαξιολόγησης 6Θ.3B Δώστε κατά προσέγγιση 
τη γραμμομοριακή διαλυτότητα του AgBr σε 0.10 M CaBr2  
Ksp = [Ag+][Br-] = 7.7 × 10-13. 

AgBr (s) 

(Σημ.:  [Br-] = 2 x 0.10 = 0.20 M) 

√ =7.7 x 10-13   =  

Δρ. Κ. Δερμεντζής 
Τμήμα Χημείας, ΔΙ.ΠΑ.Ε. 

7,7x10-13 /0,20  

100.000 φορές μικρότερη 
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Πρόβλεψη της καταβύθισης 

Σε διαλύματα πολλών ιόντων, έχει σημασία η σταδιακή καταβύθιση 
ενός ιόντος τη φορά.   
 

Η απομάκρυνση ενός ιόντος κάθε φορά οδηγεί στην ανάλυση. 
 

Συγκρίνουμε  τον βαθμό της αντίδρασης Q με την τιμή της σταθεράς ισορροπίας K  
 

Εδώ, η σταθερά ισορροπίας είναι το γινόμενο διαλυτότητας, Ksp  ,  και 
ο αντίστοιχος βαθμός αντίδρασης, συμβολίζεται ως  Qsp   
 

Καταβύθιση λαμβάνει χώρα όταν :   Qsp > Ksp   
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Παράδειγμα 6Ι.1   πρόβλεψη του κατά πόσο σχηματίζεται 
ίζημα κατά την ανάμιξη δύο διαλυμάτων. 

Υποτίθεται ότι αναμιγνύονται δύο διαλύματα  0.2 M Pb(NO3)2 (aq)  
και  0.2 M  KI (aq). Θα καταβυθισθεί ιωδίδιο του μολύβδου (II) ;   
Ksp = 1.4 × 10-8  
Οι συγκεντρώσεις των ιόντων Pb2+ και I- είναι υψηλές  και 
μπορούμε να περιμένουμε ότι η καταβύθιση θα είναι αυθόρμητη. 

Θα υπολογίσουμε το Qsp,  και αν 
Qsp > Ksp  γνωρίζουμε ότι θα 
καταβυθισθεί. 
 
Λίγες σταγόνες KI προκαλούν την 
καθίζηση των ιόντων Pb2+ ως PbI2. 
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Παράδειγμα 6Ι.1   Πρόβλεψη σχηματισμού ιζήματος κατά 
την ανάμιξη δύο διαλυμάτων 

Δρ. Κ. Δερμεντζής 

Τμήμα Χημείας, ΔΙ.ΠΑ.Ε. 
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[Σημ.  για αραίωση :  M 1V1 = M 2V2 ] 
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Επιλεκτική Καταβύθιση 

Γνωρίζοντας το πότε Qsp >>> Ksp , είναι δυνατό να εφαρμοσθεί αυτή 
η στρατηγική σε συνήθη βιομηχανικά προβλήματα. 
 
Το νερό της θάλασσας είναι μίγμα πολλών και διαφορετικών ιόντων. 
Υπάρχει η δυνατότητα καταβύθισης των ιόντων μαγνησίου από 
θαλασσινό νερό, με την προσθήκη ιόντων υδροξυλίου.  
 
Ωστόσο, υπάρχουν και άλλα κατιόντα στο θαλασσινό νερό.  
Οι επί μέρους συγκεντρώσεις και οι σχετικές διαλυτότητες των 
υδροξειδίων τους, καθορίζουν το ποιο θα  καταβυθισθεί πρώτο,  
εάν προστεθεί μια συγκεκριμένη ποσότητα υδροξυλίων.  
 
Γνωρίζοντας τις τιμές της Ksp για όλα τα ιόντα, είναι δυνατό να γίνει 
πρόβλεψη της σειράς της καταβύθισης. 

Δρ. Κ. Δερμεντζής 
Τμήμα Χημείας, ΔΙ.ΠΑ.Ε. 

Δρ. Κ. Δερμεντζής 

Τμήμα Χημείας, ΔΙ.ΠΑ.Ε. 
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Παράδειγμα 6ΙΒ.2  Πρόβλεψη της σειράς καταβύθισης. 

Ένα δείγμα θαλασσινού νερού, περιέχει μεταξύ άλλων διαλυμένων 
ουσιών και τις ακόλουθες συγκεντρώσεις διαλυτών κατιόντων :  
0.050 mol·L-1 Mg2+ (aq)   και  0.010 mol·L-1 Ca2+ (aq).  
(α) Βρείτε τη σειρά με την οποία καθιζάνει κάθε ένα από τα ιόντα 
αυτά κατά την προσθήκη NaOH, και δώστε τη συγκέντρωση των OH- 
όταν αρχίζει η καταβύθιση εκάστου εξ αυτών. Να υποτεθεί ότι κατά 
την προσθήκη NaOH ο όγκος δε μεταβάλλεται.  
(β) Να υπολογίσετε τη συγκέντρωση η οποία απομένει στο διάλυμα, 
του ιόντος το οποίο θα καταβυθισθεί πρώτο, όταν καθιζάνει το 
δεύτερο. 
 
Mg(OH)2(s) ⇌ Mg+2 (aq) +  2OH- (aq), Ksp = [Mg+2][OH-]2 = 1.1 × 10-11  
Ca(OH)2(s)  ⇌  Ca+2 (aq)  +  2OH- (aq), Ksp = [Ca+2][OH-]2 = 5.5 × 10-6  
 
Παρατηρούμε ότι Ksp Mg(OH)2 <<< Ksp Ca(OH)2 το οποίο μας δίνει μια 
γενική ιδέα για το τι πρέπει να περιμένουμε. 
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[ΟΗ-] = 0,023 M  

=>  pOH=4.82  ή  pH = 9.18 

=> pOH=1.64  ή  pH = 12.36 

(από 0.050=5x10-2 σε 2.8x10-8 , << ένα εκατομμύριο φορές, δηλ.  
απομονώνουμε και κερδίζουμε το Mg   από το θαλασσινό νερό) 

(<<< 0,023) 


