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ΔΙΑΜΟΡΙΑΚΕΣ ΔΥΝΑΜΕΙΣ 

ΕΙΣΑΓΩΓΗ 

Ενδομοριακοί δεσμοί ονομάζονται οι δυνάμεις που συγκρατούν τα άτομα στα μόρια των στοιχείων ή 

των χημικών ενώσεων. Μέχρι τώρα, έχουμε γνωρίσει : α) τον ιοντικό (ή ετεροπολικό) δεσμό ο οποίος 

χαρακτηρίζεται ως ο τρόπος σύνδεσης μεταξύ ιόντων (τα οποία προήλθαν με αποβολή και πρόσληψη ηλε-

κτρονίων από το άτομο ενός μετάλλου στο άτομο ενός αμέταλλου) μέσω ισχυρότατων ηλεκτροστατικών 

δυνάμεων Coulomb, και β) τον ομοιοπολικό δεσμό ο οποίος χαρακτηρίζεται ως ο τρόπος σύνδεσης των 

ατόμων που πραγματοποιείται με αμοιβαία συνεισφορά μονήρων (μοναχικών) ηλεκτρονίων, οπότε σχη-

ματίζονται ένα ή περισσότερα κοινά ζεύγη ηλεκτρονίων. 

 

ΔΙΑΜΟΡΙΑΚΕΣ ΔΥΝΑΜΕΙΣ 

Δυνάμεις όμως, ασθενέστερες αλλά εξίσου σημαντικές, αναπτύσσονται και μεταξύ μορίων και ονομά-

ζονται διαμοριακές δυνάμεις, οι οποίες είναι ηλεκτροστατικής φύσεως ελκτικές δυνάμεις, που αναπτύσ-

σονται μεταξύ μορίων (όμοιων ή διαφορετικών) και τείνουν να φέρουν το ένα μόριο κοντά στο άλλο. Γε-

νικά οι διαμοριακές δυνάμεις είναι ασθενέστερες των ενδομοριακών. 

 

 

 

 

ΠΟΛΙΚΑ ΚΑΙ ΜΗ ΠΟΛΙΚΑ ΜΟΡΙΑ 

Πολικό μόριο ή μόνιμο δίπολο μόριο (polar molecule or permanent dipole) χαρακτηρίζεται ένα μόριο 

που έχει δύο κέντρα (πόλους) φορτίων : το ένα παρουσιάζει περίσσεια αρνητικού φορτίου (δ-) και το άλλο 

έλλειψη αρνητικού φορτίου (δ+). Πολικά μόρια συμβαίνουν όταν δύο άτομα δεν μοιράζονται ηλεκτρόνια 

εξίσου σε ένα ομοιοπολικό δεσμό. 

Η πολικότητα ενός μορίου καθορίζεται αφενός μεν από τις τιμές της ηλεκτραρνητικότητας των ατόμων, 

αφετέρου από τη γεωμετρία του μορίου. Μέτρο της πολικότητας ενός πολικού μορίου είναι η διπολική 

ροπή, μ. Η διπολική ροπή είναι διανυσματικό μέγεθος, το μέτρο της οποίας δίνεται από τη σχέση : 

μ=δ  r 

όπου, 

δ : το στοιχειώδες φορτίο (δ+ ή δ-) που εντοπίζεται στον κάθε πόλο του μορίου και 

r : η απόσταση των δύο πόλων. 

 

 

 

H      Cl 

Πολωμένος ομοιοπολικός δεσμός 
(ενδομοριακά) 

…….HCl                HCl              HCl…… 

Δυνάμεις μεταξύ μο-
ρίων 

(ενδομοριακά) 
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Παραδείγματα πολικών μορίων αποτελούν τα παρακάτω μόρια : 

Νερό - H2O 

 

Αμμωνία - NH3 

 

Διοξείδιο του θείου - SO2 

 

Υδρόθειο - H2S 

 

Αιθανόλη - C2H6O 

 

 

Υδροκυάνιο - HCN 

 

Τριχλωρομεθάνιο – CHCl3 

 

Σημείωση : Όλες οι ιοντικές ενώσεις, όπως χλωριούχο νάτριο (NaCl), είναι πολικές. 
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Μη πολικά μόρια, χαρακτηρίζεται ένα μόριο στο οποίο τα ηλεκτρόνια μοιράζονται εξίσου σε ένα ομοιο-

πολικό δεσμό και έτσι δεν υπάρχει καθαρό ηλεκτρικό φορτίο κατά μήκος του μορίου. Σε ένα μη πολικό 

ομοιοπολικό δεσμό, τα ηλεκτρόνια είναι άρα ομοιόμορφα κατανεμημένα. Γενικά, μη πολικά μόρια σχημα-

τίζονται όταν τα άτομα έχουν την ίδια ή παρόμοια ηλεκτραρνητικότητα. 

Παραδείγματα μη πολικών μορίων αποτελούν τα παρακάτω μόρια : 

Τα ευγενή αέρια (He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn) 

 

Τα διατομικά αέρια (π.χ. Η2, Ν2, O2) 

 

Τα αλογόνα (F2, Cl2, Br2, I2) 

 

Διοξείδιο του άνθρακα – CO2 

 

Βενζόλιο – C6H6 

 

Τετραχλωράνθρακας – CCl4 

 

Μεθάνιο – CH4 

 



ΧΗΜΕΙΑ ΠΡΟΣΑΝΑΤΟΛΙΣΜΟΥ Γ΄ ΛΥΚΕΙΟΥ 

Επιμέλεια : Παπαματθαίου Κων/νος                   Σχολικό έτος 2020-2021 

Παρατήρηση για τα οργανικά μόρια : Οργανικά μόρια που διαθέτουν χαρακτηριστικές ομάδες Ο, Ν, Ρ, S, 

είναι πολικά μόρια, όπως CH3CH2OH, CH3COOH, CH3CONH2, CH3CH2NH2 κ.α. Όσο αυξάνει ο αριθμός των 

ανθράκων, τόσο το μόριο καθίσταται λιγότερο πολικό, π.χ. η CH3CH2CH2CH2OH είναι λιγότερο πολική από 

την CH3CH2OH. 

Οι δυνάμεις διπόλου - διπόλου είναι εξαιρετικά ασθενείς και γίνονται αισθητές μόνο σε μικρές αποστά-

σεις, αφού το μέτρο τους είναι αντιστρόφως ανάλογο της τρίτης δύναμης της διαμοριακής απόστασης. 

Επιπλέον, η ανάπτυξη αυτών των δεσμών είναι δυνατή μόνο εφόσον η ενέργεια αλληλεπίδρασης υπερ-

βαίνει την ενέργεια που εμφανίζεται λόγω θερμικής κίνησης των μορίων. Γι’ αυτό, σε χαμηλές θερμοκρα-

σίες έχουμε συνήθως υγρή ή στερεή κατάσταση, αφού οι ελκτικές διαμοριακές δυνάμεις διπόλου - διπό-

λου υπερβαίνουν τις απωστικές λόγω της θερμικής κίνησης. Αντίθετα, σε υψηλές θερμοκρασίες έχουμε 

αέρια φάση, αφού οι θερμικές δυνάμεις επικρατούν των ελκτικών διαμοριακών δυνάμεων. 

 

ΕΙΔΗ ΔΙΑΜΟΡΙΑΚΩΝ ΔΥΝΑΜΕΩΝ 

1. Δυνάμεις διπόλου – διπόλου 

Είναι οι δυνάμεις που αναπτύσσονται μεταξύ μόνιμων διπολικών μορίων, δηλαδή μορίων που παρου-

σιάζουν μόνιμη διπολική ροπή (μ  0). Τέτοια μόρια σχηματίζονται μεταξύ ατόμων στοιχείων ή πολυατο-

μικών ιόντων με μεγάλη διαφορά στην ηλεκτραρνητικότητα, όπως έχουμε πει. Τα πολικά μόρια προσανα-

τολίζονται ώστε ο θετικός πόλος του ενός να βρεθεί κοντά στην αρνητικό του γειτονικού μορίου κ.λ.π., με 

αποτέλεσμα την ανάπτυξη των ηλεκτροστατικών δυνάμεων διπόλου - διπόλου. Έτσι το σύστημα φτάνει σε 

μεγαλύτερη ευστάθεια και αποκτά μικρότερη ενέργεια. Τα δίπολα δεν είναι απαραίτητο να είναι δίπολα 

της ίδιας χημικής ένωσης. Με τον τρόπο αυτό εξηγείται η υγρή κατάσταση των αλογόνων. Όσο μεγαλύτερη 

είναι η διαφορά στην ηλεκτραρνητικότητα, τόσο εντονότερη διπολική ροπή εμφανίζεται άρα πιο ισχυροί 

δεσμοί διπόλου - διπόλου. 

 

2. Δυνάμεις Μεταξύ Στιγμιαίων Διπόλων ή Δυνάμεις Διασποράς ή Δυνάμεις London 

Είναι γνωστό ότι και τα μη πολικά μόρια των στοιχείων, όπως π.χ. του Ηe, H2, O2, N2, μπορούν σε πολύ 

χαμηλές θερμοκρασίες (κοντά στο απόλυτο μηδέν) να συμπυκνωθούν σε υγρά. Άρα μεταξύ των μη πολι-

κών μορίων θα πρέπει επίσης να ασκούνται κάποιες ελκτικές δυνάμεις. Το 1926 ο Γερμανός Fritz London 

Αιθένιο – C2H4 

 

Γενικά τα μόρια των υδραογνανθράκων  
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πρότεινε μία εξήγηση για τις δυνάμεις αυτές. Ας πάρουμε για παράδειγμα τα άτομα He. Η μέση κατανομή 

των ηλεκτρονίων γύρω από κάθε πυρήνα είναι συμμετρική (σφαιρική). Τα άτομα είναι μη πολωμένα και 

δεν παρουσιάζουν διπολική ροπή. Η στιγμιαία όμως κατανομή των ηλεκτρονίων δεν παρουσιάζει συνεχώς 

την ίδια εικόνα, όπως φαίνεται στην παρακάτω εικόνα. Σε κάποιο κλάσμα του χρόνου και τα δύο ηλεκτρό-

νια του ατόμου του He είναι προς το ένα άκρο του, φορτίζοντάς το στιγμιαία αρνητικά. Τότε, το άλλο άκρο 

φορτίζεται θετικά και έτσι δημιουργούνται στιγμιαία δίπολα. 

 

Γενικεύοντας μπορούμε να πούμε ότι : στιγμιαία δίπολα (instantaneous dipoles) είναι τα μη πολικά μό-

ρια τα οποία αποκτούν για να ένα απειροελάχιστο χρονικό διάστημα (σχεδόν ακαριαία) ορισμένη διπολι-

κότητα εξαιτίας κάποιας απόκλισης από την κατάσταση ισορροπίας της ηλεκτρονιακής κατανομής τους. 

Ωστόσο, η απόκτηση διπολικότητας από ένα μόριο μπορεί να οδηγήσει και στη στιγμιαία εμφάνιση διπο-

λικότητας εξ επαγωγής γειτονικών μορίων (οπότε τότε αναπτύσσονται δυνάμεις μεταξύ διπόλου (μόνιμου 

ή στιγμιαίου) ή ιόντος και διπόλου εξ επαγωγής. 

Μεταξύ των στιγμιαίων αυτών διπόλων αναπτύσσονται ασθενείς ελκτικές δυνάμεις, οι οποίες ονομά-

ζονται δυνάμεις London ή δυνάμεις διασποράς (dispersion forces), επειδή οι δυνάμεις δεν έχουν μια ορι-

σμένη κατεύθυνση. Οι δυνάμεις αυτές είναι εξαιρετικά ασθενείς και γίνονται αισθητές μόνο σε πολύ μι-

κρές αποστάσεις, αφού το μέτρο τους είναι αντιστρόφως ανάλογο της έκτης δύναμης της διαμοριακής 

τους απόστασης. Να επισημάνουμε ότι δυνάμεις διασποράς εμφανίζονται πάντα. 

Η ισχύς των δεσμών μεταξύ των στιγμιαίων διπόλων εξαρτάται από : 

α) τη σχετική μοριακή μάζα, Mr, των μορίων. Στα μεγάλα μόρια η κατανομή των ηλεκτρονίων διαταράσ-

σεται ευκολότερα, με αποτέλεσμα να αναπτύσσονται ισχυρότεροι δεσμοί. Με την αύξηση της Μr, αυξάνε-

ται και η ισχύς των δυνάμεων διασποράς. 

β) το σχήμα των μορίων. Γενικώς, αναπτύσσονται ισχυρότεροι δεσμοί στα μόρια που δεν έχουν διακλα-

δώσεις απ’ ότι στα μόρια με διακλαδώσεις, καθώς στην πρώτη περίπτωση τα μόρια πολώνονται ευκολό-

τερα. Ως παράδειγμα αναφέρουμε το κανονικό πεντάνιο, που έχει σ.ζ. κατά περίπου 5 °C μεγαλύτερο από 

ότι το 2,2-διμεθυλοπροπάνιο. 

Επίσης, μπορούμε να θεωρήσουμε ότι δεσμοί διασποράς (London) εμφανίζονται σε όλα τα μόρια, ανε-

ξάρτητα αν είναι πολωμένα ή όχι. 

Πρώτος ο van der Waals, το 1873, για να ερμηνεύσει τις αποκλίσεις των πραγματικών αερίων από την 

καταστατική εξίσωση των ιδανικών ή τέλειων αερίων, ανέφερε την ύπαρξη των διαμοριακών δυνάμεων. 



ΧΗΜΕΙΑ ΠΡΟΣΑΝΑΤΟΛΙΣΜΟΥ Γ΄ ΛΥΚΕΙΟΥ 

Επιμέλεια : Παπαματθαίου Κων/νος                   Σχολικό έτος 2020-2021 

Γι’ αυτό οι διαμοριακές δυνάμεις μεταξύ διπόλου - διπόλου, διπόλου - μη διπόλου και μη διπόλων είναι 

γνωστές ως δυνάμεις van der Waals. 

 

3. Δεσμός ή Γέφυρα Υδρογόνου 

Ο δεσμός υδρογόνου αποτελεί μια ειδική περίπτωση δεσμού διπόλου-διπόλου, που πραγματοποιείται 

μεταξύ ενός ατόμου υδρογόνου ενός μορίου (ενωμένου ομοιοπολικά με άτομα ισχυρά ηλεκτραρνητικά 

που έχουν μικρό μέγεθος, π.χ. F, O, N) και ενός ισχυρά ηλεκτραρνητικού ατόμου ενός άλλου μορίου, π.χ. 

F, O, N. Από τις οργανικές ενώσεις, δεσμό υδρογόνου εμφανίζουν οι αλκοόλες, οι αμίνες και τα καρβοξυ-

λικά οξέα. 

Η μορφή του δεσμού υδρογόνου είναι η εξής : 

Α-Η…Β ή Α-Η…Α, 

όπου Α και Β είναι άτομα F, O, N 

          Α-Η είναι το 1ο μόριο του δεσμού ή μέρος του 1ου μορίου του δεσμού 

          Β είναι μέρος του 2ου μορίου του δεσμού ή του προηγούμενου μορίου 

          Ο δεσμός υδρογόνου συμβολίζεται με τρεις στιγμές (…) 

Στο δεσμό υδρογόνου η ισχυρή έλξη που 

ασκεί το ηλεκτραρνητικό στοιχείο στο κοινό 

ζεύγος ηλεκτρονίων αφήνει το άτομο υδρο-

γόνου σχεδόν «γυμνό» από ηλεκτρόνια (Hδ+). 

Υπό τη μορφή αυτή το άτομο υδρογόνου έλ-

κει το αρνητικά φορτισμένο μέρος (F, Ν, Ο) 

ενός άλλου μορίου. Με αυτό τον τρόπο το ά-

τομο υδρογόνου συνδέεται ταυτόχρονα με 

δύο πολύ ηλεκτραρνητικά άτομα, πρώτον με ομοιοπολικό δεσμό (στο ίδιο μόριο) και δεύτερον με δεσμό 

υδρογόνου (στο άλλο μόριο). 

Στην εικόνα δίνεται παραστατικά η σύνδεση δύο μορίων νερού, που τελικά οδηγεί στην εξαεδρική κα-

τανομή των μορίων στις νιφάδες χιονιού. 

 

Μερικές συνέπειες του δεσμού υδρογόνου 

 Δομή βιολογικών μορίων 

Στις πρωτεΐνες οι ομάδες Ν-Η και C=O του πεπτιδικού δεσμού ευνοούν τη δημιουργία δεσμών υδρογό-

νου οι οποίες προσδίδουν στα μόρια διάφορες δομές που έχουν πειραματικά πιστοποιηθεί με περίθλαση 

ακτίνων Χ. Μια σημαντική πρωτεϊνική διάταξη είναι αυτή που απεικονίζεται στην επόμενη εικόνα και α-

φορά τη β-δομή ή διαμόρφωση του «διπλωμένου σεντονιού». Στη διάταξη αυτή έχουμε αντιπαράλληλες 

πεπτιδικές αλυσίδες που συνδέονται μεταξύ τους με δεσμούς υδρογόνου. 
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Το DNA αποτελείται από τις ετεροκυκλικές βάσεις: γουανίνη (G), αδενίνη (A), θυμίνη (T) και κυτοσίνη 

(C), από δεο - ξυριβόζη και φωσφορικό οξύ. Τα συστατικά αυτά συνδέονται μεταξύ τους μέσω του φωσφο-

ρικού οξέος σε πολυμερείς αλυσίδες. Οι αλυσίδες αυτές συνδέονται μεταξύ τους με δεσμούς υδρογόνου 

και διαμορφώνουν τη γνωστή δομή της διπλής έλικας του DNA. 

 

 Υψηλά σημεία ζέσεως 

Η ύπαρξη δεσμών υδρογόνου σε ένα σώμα έχει μεγάλη επίδραση στις ιδιότητες του π.χ. υψηλά σ.ζ. 

(αλκοόλες, νερό, κ.λ.π.) σε σύγκριση με άλλες ενώσεις με παραπλήσια σχετική γραμμομοριακή μάζα, με-

γάλη αντοχή (πολυμερή), ανοικτή δομή του πάγου με αποτέλεσμα ο πάγος να είναι ελαφρότερος του νε-

ρού, κ.λ.π. 

 Η ύπαρξη δεσμού υδρογόνου στο HF, εξηγεί γιατί είναι ασθενές οξύ ενώ τα άλλα υδραλογόνα (HCl, 

HBr, HI) είναι ισχυρά οξέα. 

 Διαλυτότητα 

''Τα όμοια διαλύουν όμοια", δηλαδή, πολικά σώματα διαλύονται σε πολικούς διαλύτες και μη πολικά 

σώματα σε μη πολικούς διαλύτες. Αυτό συμβαίνει διότι τα πολικά σώματα συμπεριφέρονται σαν ηλε-

κτρικά δίπολα, άρα μπορεί να γίνει προσανατολισμός των διπόλων σε πολικό περιβάλλον και να σχηματι-

στεί έτσι ένα σύστημα διασποράς, σε αντίθεση με τα μη πολικά μόρια τα οποία δεν μπορούν να παρεμ-

βληθούν στις ηλεκτροστατικές αλυσίδες του πολικού διαλύτη και να σχηματίσουν σύστημα διασποράς. Για 

παράδειγμα τα μόρια της αιθανόλης εμφανίζουν μεταξύ τους δεσμούς υδρογόνου. Το ίδιο και τα μόρια 
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του νερού. Όταν επομένως αναμίξουμε αιθανόλη και νερό μεταξύ τους, αναπτύσσονται δεσμοί υδρογόνου 

μεταξύ των μορίων αιθανόλης και νερού, με αποτέλεσμα την ανάμιξή τους. Σε αντίθεση, ο CCl4 (τετραχλω-

ράνθρακας) είναι ένα μη πολικό μόριο, όπως έχουμε δει και τα μόρια μεταξύ τους εμφανίζουν δυνάμεις 

διασποράς. Αν αναμίξουμε τετραχλωράνθρακα με αιθανόλη (ή νερό), οι δυνάμεις που αναπτύσσονται εί-

ναι δυνάμεις διπόλου (αιθανόλη ή νερό) - παροδικού διπόλου (τετραχλωράνθρακας), οι οποίες είναι α-

σθένεστερες των δυνάμεων υδρογόνου μεταξύ των μορίων της αιθανόλης (ή του νερού) με αποτέλεσμα 

να μην μπορούν να τις σπάσουν και να μην μπορέσει να πραγματοποιηθεί η ανάμιξη του τετραχλωράν-

θρακα με την αιθανόλη (ή το νερό). Αντίθετα, αλλά με την ίδια λογική το Ι2 μπορεί να διαλυθεί σε CCl4. 

 

4. Δυνάμεις ιόντος – διπόλου 

Είναι οι ελκτικές δυνάμεις που αναπτύσσονται μεταξύ ιόντων και μόνιμων διπόλων. Η ισχύς των δυνά-

μεων αυτών εξαρτάται από : 

α) το φορτίο και το μέγεθος του ιόντος. Όσο μεγαλύτερο είναι το φορτίο και μικρότερο το μέγεθος του 

ιόντος τόσο ισχυρότερες είναι οι δυνάμεις αυτές, (τα κατιόντα γενικά έχουν μικρότερο μέγεθος από τα 

ανιόντα). 

β) τη διπολική ροπή και το μέγεθος του δίπολου μορίου. Όσο μεγαλύτερη είναι η διπολική ροπή και 

μικρότερο το μέγεθος του μορίου, τόσο ισχυρότερες είναι οι δυνάμεις που αναπτύσσονται. 

 

ΙΣΧΥΣ ΔΥΝΑΜΕΩΝ 

Η σειρά ισχύος των δυνάμεων γενικά ακολουθεί την παρακάτω σειρά : 

London < διπόλου - διπόλου < δεσμός ιόντος- διπόλου < δεσμός υδρογόνου < ομοιοπολικός δεσμός < ιοντικός δεσμός. 

Όταν τα μόρια είναι πολύ μεγάλα, οι δυνάμεις London είναι ισχυρότερες από αυτές διπόλου – διπόλου, 

διότι τα μεγάλα μόρια πολώνονται ευκολότερα με αποτέλεσμα τα παραγόμενα στιγμιαία δίπολα να έλκο-

νται ισχυρότερα. 

 

ΙΔΙΟΤΗΤΕΣ ΥΓΡΩΝ ΛΟΓΩ ΔΙΑΜΟΡΙΑΚΩΝ ΔΥΝΑΜΕΩΝ 

Ιξώδες (viscosity) 

Ιξώδες είναι η εσωτερική τριβή, η αντίσταση δηλαδή που εμφανίζει ένα υγρό ή γενικότερα ένα ρευστό 

(υγρό ή αέριο) στη ροή. 

Το ιξώδες ενός ρευστού εκφράζεται με το συντελεστή ιξώδους και συσχετίζεται άμεσα με τους διαμο-

ριακούς δεσμούς που αναπτύσσονται μεταξύ των μορίων του. Είναι προφανές, ότι όσο ισχυρότεροι είναι 

οι διαμοριακοί δεσμοί τόσο μεγαλύτερος είναι ο συντελεστής ιξώδους. 

Γενικά το ιξώδες των υγρών μειώνεται με την αύξηση της θερμοκρασίας, αφού με την αύξηση της θερ-

μοκρασίας το υγρό διαστέλλεται, οι αποστάσεις μεταξύ των μορίων μεγαλώνουν με αποτέλεσμα η ισχύς 

των διαμοριακών δυνάμεων να μειώνεται. 
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Επιφανειακή τάση (surface tension) 

Τα μόρια στο εσωτερικό ενός υγρού δέχονται ελκτικές δυνάμεις από άλλα 

γειτονικά μόρια από όλες τις διευθύνσεις. Η συνισταμένη των δυνάμεων αυ-

τών είναι μηδέν. Αντίθετα, τα επιφανειακά μόρια δέχονται ελκτικές δυνάμεις 

μόνο προς το εσωτερικό της μάζας του υγρού με αποτέλεσμα να μειώνεται 

η επιφάνεια του υγρού, όπως φαίνεται και στο σχήμα. Γι’ αυτό τα υγρά έχουν την τάση να καταλαμβάνουν 

τη μικρότερη δυνατή επιφάνεια, π.χ. το σφαιρικό σχήμα των σταγόνων της βροχής. Λόγω της επιφανειακής 

τάσης μπορούν να περπατούν τα έντομα στην επιφάνεια των υγρών. 

Μέτρο των ελκτικών αυτών δυνάμεων προς το εσωτερικό ενός υγρού είναι η επιφανειακή τάση, η οποία 

αυξάνεται όσο αυξάνεται η ισχύς των διαμοριακών δυνάμεων. Η επιφανειακή τάση μειώνεται με την αύ-

ξηση της θερμοκρασίας, αφού έτσι μειώνονται οι διαμοριακοί δεσμοί. 

 

Τάση ατμών (vapor pressure) 

Αν σε κλειστό δοχείο εισάγουμε μια ποσότητα υγρού τότε, μετά από κάποιο χρόνο και εφόσον η θερ-

μοκρασία διατηρείται σταθερή, αποκαθίσταται ισορροπία μεταξύ της αέριας και της υγρής φάσης. Στην 

ισορροπία αυτή όσα μόρια εξαερώνονται άλλα τόσα υγροποιούνται, δηλαδή η ταχύτητα εξαέρωσης ισού-

ται με την ταχύτητα υγροποίησης. Μ΄ αυτό τον τρόπο ο αριθμός των μορίων του αερίου διατηρείται στα-

θερός και η πίεση που ασκεί το αέριο παίρνει μια συγκεκριμένη τιμή, την τάση ατμών. 

Τάση ατμών ενός υγρού (ή στερεού) σε μια ορισμένη θερμοκρασία, ονομάζεται η πίεση που ασκούν οι 

ατμοί του υγρού (ή στερεού) όταν το υγρό (ή στερεό) βρίσκεται σε ισορροπία με τους ατμούς του. 

 

α. Το σύστημα υγρό-ατμός δεν έχει ακόμα φτάσει σε κατάσταση ισορροπίας. β. Το σύστημα υγρό-ατμός είναι σε κατάσταση 

ισορροπίας. Η ταχύτητα εξάτμισης ισούται με την ταχύτητα υγροποίησης. γ. Στερεό και ατμός σε ισορροπία. Η πίεση που ασκούν 

οι ατμοί του στερεού ονομάζεται τάση ατμού του στερεού. 

Η τάση ατμών ενός υγρού (ή στερεού) εξαρτάται από : 

α. τη θερμοκρασία. Όσο αυξάνεται η θερμοκρασία τόσο αυξάνεται η μέση ταχύτητα των μορίων του 

υγρού, ενώ οι επιμέρους ταχύτητες των μορίων ακολουθούν κατανομές αντίστοιχες των αερίων. Όσα μό-

ρια έχουν επαρκή ενέργεια για να υπερνικήσουν τις διαμοριακές ελκτικές δυνάμεις εγκαταλείπουν την 

υγρή φάση και μεταπηδούν στην αέρια (εξάτμιση). Κατ’ αυτό τον τρόπο αυξάνεται η τάση των ατμών. Κατά 

κανόνα η τάση ατμών είναι εκθετική συνάρτηση της θερμοκρασίας, δηλαδή η τάση ατμών αυξάνεται από-

τομα με την θερμοκρασία και μάλιστα η αύξηση αυτή είναι τόσο απότομη όσο πιο πτητικό είναι το υγρό. 
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Όταν η τάση ατμών γίνει ίση με την εξωτερική πίεση τότε το υγρό βράζει, δηλαδή φεύγουν φυσαλίδες 

αερίων από ολόκληρη τη μάζα του υγρού. Κάτω από τις ίδιες συνθήκες ένα στερεό μπορεί να εξαχνωθεί. 

Αν η εξωτερική πίεση είναι ίση με την ατμοσφαιρική πίεση (760 mmHg), τότε το σημείο αυτό ονομάζεται 

κανονικό σημείο βρασμού ή εξάχνωσης, αντίστοιχα. 

β. τη φύση του σώματος. Ισχυρές διαμοριακές δυνάμεις δεν ευνοούν την εξαέρωση και οι αντίστοιχες 

ουσίες χαρακτηρίζονται ως μη πτητικές, π.χ. Hg. Αντίθετα, ασθενείς διαμοριακές ευνοούν την εξάτμιση και 

οι αντίστοιχες ουσίες χαρακτηρίζονται ως πτητικές, π.χ. αιθέρας. 

 

ΩΣΜΩΣΗ - ΩΣΜΩΤΙΚΗ ΠΙΕΣΗ 

Προσθετικές ιδιότητες είναι μια οικογένεια ιδιοτήτων διαλυμάτων των οποίων οι τιμές είναι ανεξάρτητες 

από την φύση της διαλυμένης ουσίας και εξαρτώνται μόνο από τον συνολικό αριθμό των διαλυμένων σωμα-

τιδίων (μορίων ή ιόντων) που περιέχονται σε ορισμένη ποσότητα διαλύματος. Μια τέτοια ιδιότητα είναι και 

η ωσμωτική πίεση, η οποία για να εκδηλωθεί, απαιτείται μια ημιπερατή μεμβράνη, φυσική ή συνθετική, που 

επιτρέπει κάποιες ουσίες να περνούν και κάποιες όχι. 

Ώσμωση ονομάζεται το φαινόμενο της διέλευσης περισσότερων μορίων διαλύτη, μέσω της ημιπερατής 

μεμβράνης, από τον διαλύτη στο διάλυμα ή από το διάλυμα μικρότερης συγκέντρωσης (αραιότερο) προς το 

διάλυμα μεγαλύτερης συγκέντρωσης σε διαλυμένη ουσία (πυκνότερο). 

Διακρίνουμε τις εξής περιπτώσεις : 

 Ώσμωση μεταξύ διαλύτη και διαλύματος. 

Σε σωλήνα σχήματος U φέρονται σε επαφή μέσω 

ημιπερατής μεμβράνης καθαρός διαλύτης (νερό) 

και υδατικό διάλυμα μιας ουσίας, π.χ. ζάχαρης συ-

γκέντρωσης c. Αρχικά η ελεύθερη επιφάνεια στα 

δύο τμήματα του σωλήνα βρίσκεται στο ίδιο ύψος. 

Εν συνεχεία θα ξεκινήσει διέλευση μορίων νερού 

διαμέσου της ημιπερατής μεμβράνης και προς τις δύο 

πλευρές της μεμβράνης αλλά με μεγαλύτερη ταχύτητα από τον καθαρό διαλύτη προς το διάλυμα (υ1>υ2), 

λόγω διαφοράς συγκεντρώσεων. Αυτό θα έχει ως αποτέλεσμα την ανύψωση της στάθμης του διαλύματος 

της ζάχαρης κατά h, έτσι την ανάπτυξη υδροστατικής πίεσης (Pυδρ.=ρgh). Όταν το ύψος γίνει ικανοποιη-

τικό ώστε να αναπτυχθεί κατάλληλη υδροστατική πίεση, τότε σταματάει η ανύψωση της επιφάνειας του 

διαλύματος ζάχαρης και πλέον οι ταχύτητες διέλευσης διαλύτη μέσω της ημιπερατής μεμβράνης έχουν 

εξισωθεί. Τότε σταματάει το φαινόμενο της ώσμωσης. 
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 Ώσμωση μεταξύ δύο διαλυμάτων διαφορετικής συγκέντρωσης. 

Στην περίπτωση αυτή έχουμε δύο διαλύματα, του ίδιου διαλύτη, αλλά μ διαφορετικές συγκεντρώσεις, c1 

και c2. Το φαινόμενο θα εξελιχθεί με τον ίδιο τρόπο όπως και πάνω. Αρχικά θα είναι μεγαλύτερη η ταχύ-

τητα από το αραιό στο πυκνότερο διάλυμα. 

Στην κατάσταση ισορροπίας, και στις δύο περιπτώσεις, έχουμε υ1=υ2 και όχι c1=c2. 

 

Ωσμωτική πίεση διαλύματος, που διαχωρίζεται με ημιπερατή μεμβράνη απ’ τον καθαρό διαλύτη του, ο-

νομάζεται η ελάχιστη πίεση που πρέπει να ασκηθεί εξωτερικά στο διάλυμα, ώστε να εμποδίσουμε το φαινό-

μενο της ώσμωσης, χωρίς να μεταβληθεί ο όγκος του διαλύματος.  

Παρατήρηση : η εξωτερική πίεση που πρέπει να ασκήσουμε είναι ίση με την δια-

φορά των ωσμωτικών πιέσεων των δύο διαλυμάτων : 

Pεξ.=Π2-Π1 

όπου, 

Π2 είναι η ωσμωτική πίεση του πυκνότερου διαλύματος και 

Π1 είναι η ωσμωτική πίεση του αραιότερου διαλύματος. 

H ωσμωτική πίεση (Π), ενός διαλύματος δίνεται από την σχέση : 

r

m
Π V n R T R T Π C R T

M
            

όπου :  

Π είναι η ωσμωτική πίεση (Atm) 

C είναι η συγκέντρωση του διαλύματος (mol/L) 

R είναι η σταθερά των αερίων (=0,082 L Atm/mol  K) 

T είναι η απόλυτη θερμοκρασία (Κ) 

V είναι ο όγκος του διαλύματος (L) 

n είναι ο αριθμός moles διαλυμένης ουσίας (mol) 

m είναι η μάζα διαλυμένης ουσίας (g) 

Mr είναι η σχετική μοριακή μάζα (g/mol) 

Μεταξύ δύο διαλυμάτων : 

Ισοτονικά ονομάζονται αν έχουν την ίδια τιμή ωσμωτικής πίεσης. 

Υποτονικό ονομάζεται το διάλυμα που έχει τη μικρότερη τιμή ωσμωτικής πίεσης. 

Υπερτονικό ονομάζεται το διάλυμα που έχει τη μεγαλύτερη τιμή ωσμωτικής πίεσης. 

Οπότε η ώσμωση γίνεται από το υποτονικό διάλυμα προς το υπερτονικό διάλυμα. 
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Βιολογική σημασία και εφαρμογές της ώσμωσης 

Τα ζωικά κύτταρα μέσα σε υπέρτονα διαλύματα συρρικνώνονται και γι’ αυτό ενέσεις υπέρτονων υδατικών 

διαλυμάτων είναι επικίνδυνες και προκαλούν ερεθισμούς. Αντίθετα, μέσα σε υποτονικά διαλύματα, τα ζωικά 

κύτταρα διογκώνονται και μειώνεται η διεγερσιμότητά τους. Αν η διόγκωση γίνει σε μεγάλο βαθμό, μπορεί 

να προκαλέσει τελικά την καταστροφή των ζωικών κυττάρων. Έτσι ενδοφλέβια ένεση υποτονικού διαλύματος 

είναι πολύ επικίνδυνη γιατί μπορεί να προκαλέσει διόγκωση και διάρρηξη των ερυθρών αιμοσφαιρίων. Το 

φαινόμενο αυτό λέγεται αιμόλυση. 

Αν βάλουμε ερυθρά αιμοσφαίρια μέσα σε ισοτονικό υδατικό διάλυμα χλωριούχου νατρίου (NaCl) περιε-

κτικότητας 9‰, αυτά διατηρούν απόλυτα το σχήμα και το μέγεθός τους. Το ισότονο αυτό διάλυμα NaCl είναι 

γνωστό ως φυσιολογικός ορός. 


