
Νερό καταλαμβάνει το 70% ή περισσότερο του βάρους των περισσότερων οργανισμών.
γνώση των ιδιοτήτων του νερού σαν διαλύτης καθώς και του ιοντισμού (pH) στα βιολογικά συστήματα είναι καίριας σημασίας 

για την κατανόηση της ζωής και των αλληλεπιδράσεων (πχ δεσμοί- Η)  που συντελούνται σε αυτήν

ενέργεια διάσπασης ενός δεσμού
υδρογόνου περίπου 23kJ/mol
διάσπαση του ομοιπολικού δεσμού Ο-Η
περίπου 470 kJ/mol C-C 348 kJ/mol
Είναι 10% ομοιπολικός & 90%
ηλεκτροστατικός, με χρόνο ζωής 1ps=10-

12sec,
Μετά την διάσπαση σε 0,1ps σχηματίζεται
ένας νέος

Η υψηλή ενέργεια διάσπασης των δεσμών-Η γίνεται εμφανής
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ΔG= ΔH-ΤΔS
ΔG<0 γίνεται αυθόρμητα παρόλο που ΔH=+5,9kJ/mol απορροφά θερμότητα 
από το περιβάλλον αλλά +DS
ΔG<0 γίνεται αυθόρμητα ΔH=+44kJ/mol αλλά +DS



Αυτές είναι αλληλεπιδράσεις που προκαλούνται μεταξύ φορτισμένων ατόμων (ιόντα). Ίδια φορτία 

απωθούνται, ενώ αντίθετα έλκονται. Αυτοί οι δεσμοί σχηματίζονται όταν η ηλεκτραρνητικότητα 

μεταξύ 2 ατόμων είναι αρκετά διαφορετική ώστε το ένα να ‘’κλέψει’’ ένα ηλεκτρόνιο από το άλλο.

Δεσμοί μεταξύ μορίων

Ετεροπολικές (ιοντικές) αλληλεπιδράσεις

http://wine1.sb.fsu.edu/chm1045/notes/Forces/intermol/Forces02.htm

Προαπαιτούμενες γνώσεις

Ηλεκτροστατικές αλληλεπιδράσεις



Πολικότητα, Ηλεκτραρνητικότητα

• Τι είναι ηλεκτραρνητικότητα?

Ηλεκτραρνητικότητα είναι ένα μέτρο της τάσης του
ατόμου να έλκει ένα δεσμικό ζεύγος ηλεκτρονίων.

• Επιδράσεις της πόλωσης

το θετικό ιόν, που είναι μικρό και/ή ισχυρά φορτισμένο,
θα διαστρέψει το ηλεκτρονικό νέφος του αρνητικού
ιόντος.

https://en.wikipedia.org/wiki/Electronegativity
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Ηλεκτραρνητικότητα στοιχείων 

Προαπαιτούμενες γνώσεις



προκαλούνται μεταξύ ομάδων 
Δότη: ένα μόνιμο δίπολο ως αποτέλεσμα σχηματισμού

ενός ομοιοπολικού δεσμού του υδρογόνου με το οξυγόνο (-

ΟΗ), το άζωτο (-ΝΗ2, -ΝΗ-), το θείο (-SH)

Και

Δέκτη: ατόμου που περιέχει μονήρες ζεύγος/η

ηλεκτρονίων (N, O, S, F, Cl, P δες διαφάνεια 3)

Δεσμοί υδρογόνου δημιουργούνται σε:

νερό (H2O), αμίνη (-NH2), υδροξείδιο (-ΟΗ) αλκοόλες

όπως η μεθανόλη (-CH2OH), καρβοξυλικές ομάδες (-

COOH)

το νερό σχηματίζει δεσμούς υδρογόνου 
με τις πολικές διαλυμένες ουσίες

γεωμετρία δεσμών υδρογόνου



Διαλυτότητα και πολικότητα

Ομάδα Παράδειγμα Διαλυτότητα

H2O

(g/100 ml)

alkane CH3CH2CH2CH2CH3 0

ether CH3CH(OH)CH2CH3 8

ketone CH3CH2COCH3 26

amine CH3CH2NHCH2CH3 πολύ

alcohol CH3CH2CH2CH2OH 8

carboxylic CH3CH2COOH πολύ

amino acid NH2CH2COOH πολύ

Ηλεκτροαρνητικότητα ατόμου    ⇒ πολικότητα ομάδας  ⇒ πολικότητα μορίου   ⇒ διαλυτότητα 

πολικότητα ομάδων

Αδιάλυτο ← δεσμοί μεταξύ της διαλυμένης ουσίας ↔ δεσμοί με τον διαλύτη  ⇒ διαλυτότητα 



ΔΙΑΛΥΤΟΤΗΤΑ το νερό αλληλεπιδρά ηλεκτροστατικά με φορτισμένες διαλυμένες ουσίες (υδρόφοβες, υδρόφιλες και 
αμφίφιλες (αμφιπαθείς)



πολικότητα ομάδας/ομάδων

Όσο πιο πολλές και πολικές τόσο πιο διαλυτό το μόριο

Παράγοντες που επηρεάζουν την διαλυτότητα

Ποσοστό πολικών και μη πολικών ομάδων

Η αναλογία κρίνει πόσο διαλυτό θα είναι το μόριο 

Γλυκίνη 250 G/L Η2Ο Αλανίνη 166 G/LΗ2Ο

http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/4/46/Glycin_-_Glycine.svg
http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/4/46/Glycin_-_Glycine.svg
http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/9/90/L-Alanin_-_L-Alanine.svg
http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/9/90/L-Alanin_-_L-Alanine.svg


Φυσικά ….σε όλα τα παραπάνω θα πρέπει να 
προσθέσουμε και το χρόνο που απαιτείται για την 
διεργασία της διαλυτότητας (διάχυση)

διεργασία διαλυτότητας 

ακόμα και σε ουσίες πολύ διαλύτες στο νερό (NaCl)αυτές οι διεργασίες παίζουν σημαντικό 
ρόλο  και απαιτούν χρόνο (πέψη τροφών και απορρόφηση τους, φάρμακοκινητική)

Με όρους θερμοδυναμικής ο σχηματισμός του 
διαλύματος (διάλυση ουσίας)  είναι ευνοούμενη 
ΔG≪0  η ΔH μικρή θετική και η  TΔS μεγάλη θετική



οι ασθενείς αλληλεπιδράσεις είναι καθοριστική σημασία για τη δομή και τη λειτουργία των μακρομορίων

Αλληλεπιδράσεις διπόλου - διπόλου
Είναι η δύναμη που προκαλείται μεταξύ 2 μορίων με μόνιμα

δίπολα (Χωροταξικά προσανατολισμένα δ+ εντός ενός μορίου).

Δυνάμεις 

London(δυνάμεις 

διασποράς)

Μη-πολικά μόρια 

(χωρίς πόλους)
Έλξη μεταξύ 

προσωρινών

προκαλούμενων διπόλων

Προαπαιτούμενες γνώσεις

Σημαντικές για υδροφοβικά ή 

λιπόφιλα  μόρια (κυτταρικές 

μεμβράνες)

Δεσμοί μεταξύ μορίων

Van der Waals δυνάμεις
ανάλογες της επιφάνειας (MW) του ατόμου ή του μορίου

για να διασπαστεί ένα mol (6x1023) δυνάμεων Van Der
waals χρειάζεται μόλις 4 kJ για να διασπαστεί ένα mol
δεσμών C-C απαιτούνται 350 kJ



οι ασθενείς αλληλεπιδράσεις είναι καθοριστική σημασία για τη δομή και τη λειτουργία των μακρομορίων

Όλες αυτές οι αλληλεπιδράσεις 
οδηγούν στην τελική τριτοταγή 
διαμόρφωση 



Ωσμωτική πίεση Οσμωμοριακότητα π=icRT Ικανότητα συγκράτησης ύδατος

Ώσμωση: η κίνηση του νερού μέσω μια ημιπερατής μεμβράνης (διαπερατές σε νερό παρά σε μικρά 

μορια, ιόντα και μακρομόρια) λόγω της ωσμωτικής πίεση, σημαντικός παράγοντας στη ζωή των κυττάρων.

Ο συντελεστής van’t Hoff 

(για NaCl που διίσταται 

πλήρως είναι 2) και όπου 

c γραμμομοριακή 
συγκέντρωση     π=RT 
(i1c1+ i2c2+…. +i3c3) 

Το i κυμαίνεται σπάνια σε 
i˂1 και μέγιστο αριθμό 
ιόντων που παράγονται. 
i για Γλυκόζη=1, για 
NaCl=2 (NaCl → Na+ + Cl-, 
θα είναι i = 2



ασθενή οξέα και βάσεις έχουν χαρακτηριστεί και σταθερές διαστάσεις

ισορροπία οξέων βάσεων εξηγεί τις 
διαλυτότητες ουσιών που περιέχουν τις 
παραπάνω ομάδες και την κατανόηση 
πολλών βιολογικών φαινομένων



κάθε ομάδα (CH3COO-, HPO4
-2 R–NH2, 

NH3έχει την ικανότητα να ρυθμίσει το 
pH σε μία συγκεκριμένη περιοχή. 
Χρησιμοποιώντας την κατάλληλη 
ουσία (ιστοί, κύτταρα, κλπ) μπορούν 
να ρυθμίσουν το pH τους. Συνδυασμός 
ουσιών μπορεί να ρυθμίσει το pH και 
σε άλλο εύρος τιμών  

 Αλλαγή στο pH μπορεί να αποδιατάξει τη δομή πολλών μακρομορίων και να εκκινεί βλαβερές 

αντιδράσεις.

 Στα βιολογικά συστήματα έχουν εξελιχθεί τρόποι ώστε να μετριάζονται οι αλλαγές στο pH.

 Τα διαλύματα που ανθίστανται σε τέτοιες αλλαγές ονομάζονται ρυθμιστικά (buffer).

 Όταν προστεθεί οξύ σε ένα ρυθμιστικό διάλυμα η πτώση του pH είναι βαθμιαία.

 Τα ρυθμιστικά διαλύματα μετριάζουν επίσης την αύξηση του pH που προκαλεί η προσθήκη ΟΗ-

και τις αλλαγές του pH που οφείλονται σε αραίωση.

 Μπορούμε να αναλύσουμε τη δράση του ρυθμιστικού διαλύματος ποσοτικά ως εξής. 

Τα ρυθμιστικά διαλύματα ρυθμίζουν το pH τόσο σε ζωντανούς οργανισμούς όσο και στο εργαστήριο



τα ασθενή οξέα οι βάσεις ασκούν ρυθμιστική δράση στα κύτταρα και στους ιστούς έναντι αλλαγών του pH

σταθερά ισορροπίας για τη διάσπαση του οξέος Κa= [H+] [A-]/ [HA] 

log(Κa)= log ([H+]) + log ([A-]/ [HA])  pH=pΚa + log ([A-]/ [HA])  

Εξίσωση Henderson- Hasselbalch

[οξικό ανιόν] / [οξικό οξύ] = [A-]/ [HA]= 10pH-pΚa


