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ΧΗΜΙΚΕΣ ΑΝΤΙ∆ΡΑΣΕΙΣ - ΧΗΜΙΚΕΣ ΕΞΙΣΩΣΕΙΣ 
 

Οι χηµικές αντιδράσεις συµβολίζονται µε τις χηµικές εξισώσεις, µοριακές ή 
ιοντικές. 

Οι χηµικές αντιδράσεις που περιλαµβάνουν ιόντα συµβολίζονται µε ιοντικές 
εξισώσεις. 

Σε µία ιοντική εξίσωση γράφονται µόνο τα σωµατίδια που πραγµατικά 
συµµετέχουν στην αντίδραση, είτε ως αντιδρώντα είτε ως προϊόντα. 

 
Μελέτη αντιδράσεων ιόντων Ag+ 

 

αντίδραση: Ag+ + Cl−−−− 

 

• υδατικό διάλυµα AgNO3 (πηγή Ag+) 
 

  H2O   

AgNO3 →→→→ Ag+ +NO3
- 

 

• υδατικό διάλυµα HCl (πηγή Cl−−−−) 
 

  H2O
 

HCl →→→→ H+ + Cl−−−− 

 

AgNO3  + HCl 
  

Ag+ + NO3
− + H+ + Cl− Ë AgCl + NO3

− + H+ 

 

Ag+ + Cl− ËËËË AgCl    αντίδραση καθιζήσεως 

 
 
AgNO3  + NaCl 
 

Ag+ + NO3
− + Na+ + Cl− Ë AgCl + NO3

− + Na+ 

 

Ag+ + Cl− ËËËË AgCl     

 
 

ΚΑΝΟΝΕΣ ΓΙΑ ΤΗΝ ΑΝΑΓΡΑΦΗ ΧΗΜΙΚΩΝ ΕΞΙΣΩΣΕΩΝ 
 

1.  Οι ευδιάλυτοι ισχυροί ηλεκτρολύτες αναγράφονται µε τη µορφή ιόντων, 
επειδή ιοντίζονται πλήρως.  

 

π.χ. υδατικό διάλυµα  HCl        :   H+ + Cl− 

    υδατικό διάλυµα  NaOH    :   Na+ + OH− 

       υδατικό διάλυµα  AgNO3  :    Ag+ + NO3
−−−− 
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2. Με τη µορφή µορίων αναγράφονται: 
 
α) στερεές ουσίες, είτε υπάρχουν από την αρχή, είτε σχηµατίζονται ως 
ιζήµατα, π.χ. CuS, ΑgCl, PbCrO4 
CuS  ΑgCl  PbCrO4 
CuS↓ ΑgCl↓ PbCrO4↓  
 

Ag+ + I− ËËËË AgI 

 
β) Αέρια. Η έκλυση αερίου από διάλυµα υποδηλώνεται µε βέλος, που 
κατευθύνεται προς τα πάνω, το οποίο αναγράφεται δίπλα στον τύπο του 
αερίου. 

3PbS + 8H++2NO3
−−−− 
ËËËË 3Pb2+ + 2NO↑ +3S +4H2O 

BaCO3 + 2CH3COOH ËËËË Ba2+ +2CH3COO− + H2O+ CO2↑  

 
γ) ευδιάλυτοι ασθενείς ηλεκτρολύτες: 
 

CH3COOH + OH− Ë CH3COO− + H2O 

 
3. Απλό βέλος      σε µία εξίσωση  δηλώνει ότι η αντίδραση προχωράει εξ 

ολοκλήρου προς τη µία κατεύθυνση (ποσοτική αντίδραση) . 
 

HCl → H+ + Cl− 
 

CH3COONa → CH3COO− + Na+ 
 

4. ∆ιπλό βέλος (¾¾¾¾) δηλώνει, ότι η αντίδραση είναι αµφίδροµη, ότι δηλαδή 

προχωράει και προς τις δύο κατευθύνσεις, ενώ τελικά αποκαθίσταται 
ισορροπία. Εάν το σηµείο ισορροπίας της αµφίδροµης αντιδράσεως είναι 
µετατοπισµένο προς µία κατεύθυνση, το βέλος που δείχνει αυτή την 
κατεύθυνση γράφεται µεγαλύτερο από το άλλο, π.χ.  
 

ΝΗ3 + Η2Ο × ΝΗ4
+ + ΟΗ− 

 

Αg+ + Cl−  Ë  AgCl 

 
5. Ο καταλύτης, η θερµοκρασία ή χρησιµοποίηση θερµότητας συνήθως 

αναγράφονται επάνω ή κάτω από το βέλος π.χ. 
 

 ∆ 

CaCO3 →→→→ CaO + CO2     
 

        I− 

2Ce(IV) + As(III) → 2Ce(III) + As(V)   (I− : καταλύτης) 
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Σωστή εξίσωση είναι η εξίσωση που είναι σύµφωνη µε τα πειραµατικά 
δεδοµένα, ισοσταθµισµένη από άποψη µάζας (δηλαδή ο αριθµός των ατόµων 
κάθε στοιχείου ίδιος και στα δύο µέλη της εξίσωσης) και ισοσταθµισµένη από 
άποψη φορτίων (δηλαδή το αλγεβρικό άθροισµα των φορτίων ίδιο και στα δύο 
µέλη της εξίσωσης). 
 Ο έλεγχος της ορθότητας µιας εξίσωσης από άποψη µάζας και φορτίων είναι 
απαραίτητος γιατί µπορεί να υπάρχουν πολλοί συνδυασµοί αριθµητικών 
συντελεστών που ισοσταθµίζουν τα άτοµα σε δεδοµένη ιοντική εξίσωση, 
απ’αυτούς όµως µόνον ο συνδυασµός που ισοσταθµίζει και τα φορτία είναι 
σωστός. 
 
 

π.χ. Sb2S3 + 3S2− + 2S  Ë 2[SbS4]
3− 

 

    Sb2S3 + 2S2− +3S Ë 2[SbS4]
3−  

 
Και στις δύο εξισώσεις είναι ισοσταθµισµένα τα άτοµα.  
Μόνο η πρώτη όµως είναι σωστή γιατί είναι ισοσταθµισµένη και από άποψη 
φορτίων. 
 
 

Τύποι χηµικών αντιδράσεων 
 
Οι χηµικές αντιδράσεις ταξινοµούνται σε δύο γενικές κατηγορίες 

 
1. Μεταθετικές αντιδράσεις (στις οποίες δε γίνεται µεταβολή Αριθµού 
Οξειδώσεως) 
2. Οξειδοαναγωγικές αντιδράσεις (στις οποίες γίνεται µεταβολή Αριθµού 
Οξειδώσεως) 
 
 
1. Μεταθετικές αντιδράσεις 
 
Γνωστές και ως αντιδράσεις αντικαταστάσεως, γίνονται εξαιτίας της 
αποµακρύνσεως ενός ή περισσοτέρων προϊόντων από των κύκλο της 
αντιδράσεως. Η αποµάκρυνση γίνεται µε σχηµατισµό ιζήµατος ή αέριου ή ουσίας 
που ιοντίζεται ελάχιστα.  
 
α) Σχηµατισµός ιζήµατος. Όσο δυσδιαλυτότερο είναι το ίζηµα που σχηµατίζεται 
τόσο πληρέστερη είναι η αποµάκρυνση των ιόντων του από τον κύκλο της 
αντιδράσεως και εποµένως τόσο περισσότερο ποσοτική είναι η αντίδραση. 
 

Ag+ + Cl− Ë  AgCl 

 

Pb2+ + 2Cl− ¾ PbCl2 
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β)  Σχηµατισµός αερίου. Ο αριθµός των αερίων, που σχηµατίζονται κατά τις 
αντιδράσεις της ανόργανης ποιοτικής αναλύσεως είναι µικρός. 
 

 Θειούχα + οξύ: S2− + 2H+ Ë H2S↑  

 

 Αµµωνιακά + βάση: NH4
+ + OH− Ë NH3↑ + H2O 

 
γ) Σχηµατισµός ουσίας που ιοντίζεται ελάχιστα. Ο ασθενής ηλεκτρολύτης µπορεί 
να είναι το ύδωρ, ένα ασθενές οξύ, µία ασθενής βάση, ένα ασθενώς ιονιζόµενο 
άλας ή ένα σταθερό σύµπλοκο ιόν. Όσο µικρότερος είναι ο βαθµός ιοντισµού του 
ασθενούς ηλεκτρολύτη, τόσο πληρέστερη είναι η αντίδραση.  

 

MnS + 2H+ Ë Mn2+ + H2S     (ασθενές οξύ) 

Mg(OH)2 + 2NH4
+ Ë Mg2++ 2NH3 + 2H2O  (ασθενής βάση) 

2Cl- + Hg2+ Ë HgCl2     (ασθενώς ιοντιζόµενο άλας) 

Cd(OH)2 + 4NH3 Ë [Cd(NH3)4]
2+ + 2 OH-   (σύµπλοκο ιόν) 

[Cd(NH3)4]
2+ + 4CN− Ë [Cd(CN)4]

2− + 4NH3  (µετατροπή σύµπλοκου ιόντος 

σε σταθερότερο σύµπλοκο) 
 
 

ΟΞΕΙ∆ΟΑΝΑΓΩΓΙΚΕΣ ΑΝΤΙ∆ΡΑΣΕΙΣ 
 
 

Αριθµός οξείδωσης (κατάσταση οξείδωσης) (Α.Ο) 
 
Αντιπροσωπεύει πραγµατικά φορτία µόνο στην περίπτωση µονοατοµικών ιόντων 
π.χ. Na+, Cl-, Mn2+  
Σε όλες τις άλλες περιπτώσεις είναι το φορτίο που ‘φαίνεται’ να έχει ένα άτοµο όταν 
τα e- αριθµούνται σύµφωνα µε 2 αυθαίρετους κανόνες: 
 

1. Κοινά e- ανόµοιων ατόµων θεωρούνται ότι ανήκουν στο ηλεκτροαρνητικότερο 
άτοµο. 

2. Κοινά e- όµοιων ατόµων διαµοιράζονται εξίσου. 
 

ΚΑΝΟΝΕΣ ΚΑΘΟΡΙΣΜΟΥ Α.Ο. 
 

1. Ελεύθερα στοιχεία: Α.Ο. = 0,  
π.χ. Cl2 A.O. Cl = 0, P4 A.O. P = 0 

 
2. Μονοατοµικά ιόντα: Α.Ο.= φορτίο ιόντος,  

π.χ. Cu2+: Α.Ο. = +2, Cl-: Α.Ο. = −1 
 

3. Ενώσεις οξυγόνου: Α.Ο. Ο = −−−−2 

Εξαιρέσεις:  υπεροξείδια: Α.Ο. Ο = −1,  ΟF2 : Α.Ο. O = +2 
 

4. Ενώσεις υδρογόνου: Α.Ο. Η = +1 
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Εξαιρέσεις : υδρίδια αλκαλίων και αλκαλικών γαίων : Α.Ο. Η = −1 

π.χ. LiH, NaH, CaH2,  Α.Ο. H = −1 
 

5. Αλγεβρικό άθροισµα Α.Ο ατόµων ουδέτερου µορίου= µηδέν 
 
6. Αλγεβρικό άθροισµα Α.Ο ατόµων πολυατοµικού ιόντος = φορτίο του 

ιόντος 
 

Παραδείγµατα εύρεσης Α.Ο. σε ανόργανες ενώσεις και ιόντα 
 

Cr2O7
2−−−−   x = A.O του Cr και O = -2 (3ος κανόνας) 

∆ιχρωµικό ιόν  2x +7(-2) = -2, άρα x=(-2+14)/ 2 = +6 
 

MnO4
−−−−   x = A.O. Mn και O = -2 (3ος κανόνας) 

Υπερµαγγανικό ιόν x+4(-2) = -1, άρα x= +7 
 
 

AsO4
3−−−−   x = A.O. As και O = -2 (3ος κανόνας) 

Αρσενικικό ιόν  x+4(-2) = -3, άρα x= +5 
 
 
H2SO4   x = A.O. S και O = -2 και H = +1 
Θειικό οξύ  x+4(-2)+2(+1)=0, άρα x= 8-3= +5 

 
 

Κανόνες υπολογισµού αριθµού οξειδώσεως 
 
Γενικά ο ΑΟ ενός ατόµου είναι: 
 – Θετικός, όταν είναι ενωµένο µε ηλεκτραρνητικότερο στοιχείο 
 – Αρνητικός, όταν είναι ενωµένο µε λιγότερο 
    ηλεκτραρνητικό στοιχείο 
 – Μηδέν, όταν είναι ενωµένο µε όµοιο άτοµο 
• Στην περίπτωση του C είναι: 
 – Αρνητικός σε σχέση µε Η (δηλαδή -1) 
 – Θετικός σε σχέση µε το Ο (+1 ή +2) και το Ν (+3 ή +2 ή +1) 
Οι σχετικές ηλεκτραρνητικότητες είναι: 
   Η < C < N < O 
• Στην περίπτωση που ένα άτοµο είναι ενωµένο µε δύο ή περισσότερα άτοµα 
διαφορετικής ηλεκτραρνητικότητας, ο ΑΟ του εκτιµάται από το αλγεβρικό 
άθροισµα των ΑΟ. 
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Υπολογισµός Αριθµού Οξειδώσεως C πρωτοταγούς αλκοόλης 
 
Σε περίπτωση που ένα άτοµο είναι ενωµένο µε δύο ή περισσότερα άτοµα 
διαφορετικής ηλεκτραρνητικότητας, ο αριθµός οξειδώσεώς του υπολογίζεται 
από το αλγεβρικό άθροισµα αριθµών οξειδώσεως. 

      
 
n = [2(-1) + (0) + (+1)] = -1 
 

 
 

 
Εκτίµηση Αριθµού Οξειδώσεως C δευτεροταγούς αλκοόλης 

 
 
    
n = [(+1) + (-1) + 2(0)] = 0 
 
 
 
 
 

Εκτίµηση Αριθµού Οξειδώσεως C καρβονυλικής οµάδας 
 

 
n = [(+2) + (-1) + (0)] = +1 
 
 
 
 

 
Χρησιµοποιούµενοι όροι 
 

Όρος Μεταβολή e- Μεταβολή Α.Ο 

οξείδωση Απώλεια e- Αύξηση 

Αναγωγή Πρόσληψη e- Ελάττωση 

Οξειδωτικό µέσο Προσλαµβάνει e- ελάττωση 

Αναγωγικό µέσο Αποβάλλει e- αύξηση 

 
Οξείδωση ονοµάζεται κάθε αντίδραση κατά την οποία συµβαίνει αποβολή ή 
συνεισφορά ηλεκτρονίων από ένα άτοµο ή ιόν 
Αναγωγή ονοµάζεται κάθε αντίδραση κατά την οποία συµβαίνει πρόσληψη ή 
συνεισφορά ηλεκτρονίων από ένα άτοµο ή ιόν.  
 
Οι αντιδράσεις οξείδωσης και αναγωγής αντισταθµίζουν η µια την άλλη ώστε όσα 
ηλεκτρόνια αποβάλλει το αναγωγικό σώµα, να τα προσλαµβάνει το οξειδωτικό σώµα 
και το σύστηµα να παραµένει ηλεκτρικά ουδέτερο. 
 



 

Επιµέλεια: Μ. Ντούσικου, 2017 

 

 

Προφανώς δεν µπορεί να συµβεί ποτέ οξείδωση χωρίς ταυτόχρονη αναγωγή και 
αντίστροφα.  

 
Οξειδωτικά σώµατα , είναι τα σώµατα που µπορούν να προκαλέσουν οξείδωση σε 
άλλα σώµατα.  
Είναι τα στοιχεία και οι χηµικές ενώσεις που περιέχουν στοιχεία , τα οποία έχουν την 
τάση να αναχθούν, δηλαδή να προσλαµβάνουν ηλεκτρόνια.  
 
Αναγωγικά σώµατα, είναι τα σώµατα που µπορούν να προκαλέσουν αναγωγή σε 
άλλα σώµατα.  
Είναι τα στοιχεία και οι χηµικές ενώσεις που περιέχουν στοιχεία,  τα οποία έχουν την 
τάση να οξειδωθούν,  δηλαδή να αποβάλλουν ηλεκτρόνια. 
 

 
Οξειδωτικά και Αναγωγικά Μέσα 
 
Ένα οξειδωτικό µέσο είναι τόσο ισχυρότερο, όσο µεγαλύτερη είναι η τάση του για 
πρόσληψη ηλεκτρονίων 
 Ένα αναγωγικό είναι τόσο ισχυρότερο, όσο µεγαλύτερη η τάση του για απόδοση 
ηλεκτρονίων. 
Ισχύς οξειδωτικών και αναγωγικών µέσων εκφράζεται ποσοτικά µε το κανονικό 
δυναµικό αναγωγής 
– Όσο µεγαλύτερη η διαφορά των κανονικών δυναµικών αναγωγής του οξειδωτικού 
και του αναγωγικού, τόσο πληρέστερη είναι η οξειδοαναγωγική αντίδραση. 
 
Κυριότερα οξειδωτικά µέσα: 
 – Μεταλλοϊόντα σε υψηλές καταστάσεις οξειδώσεως 
 – Ελεύθερα αµέταλλα 
Μερικά οξειδωτικά µέσα µπορούν να αναχθούν προς διάφορα προϊόντα, ανάλογα µε 
τις συνθήκες αντιδράσεως, π.χ MnO4

- 
Κυριότερα αναγωγικά µέσα: 
 – Μεταλλοϊόντα σε χαµηλές καταστάσεις οξειδώσεως 
 – Μέταλλα 
 – Ανιόντα αµετάλλων 
 – Μόρια ή ιόντα που περιέχουν στοιχείο που βρίσκεται σε χαµηλή κατάσταση 
οξειδώσεως, ενωµένο µε οξυγόνο. 
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