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Θερµοχηµεία και Κινητική Θεωρία των Χηµικών Αντιδράσεων

: Το καύσιµο αντιδρά µε το οξυγόνο του αέρα (οξείδωση) και παράγει προϊόντα, όπως
το διοξείδιο του άνθρακα (CO2) και ο υδρατµός (H2O), που έχουν χαµηλότερη ενέργεια
χηµικών δεσµών συγκριτικά µε τα αντιδρώντα. 

Καύση: διεργασία µετατροπής µάζας και ενέργειας κατά την οποία η ενέργεια των χηµικών
δεσµών του καυσίµου µετατρέπεται σε θερµική ενέργεια

: εξώθερµη χηµική αντίδραση µεταξύ του καυσίµου και του οξυγόνου. 

ΘΕΡΜΟ∆ΥΝΑΜΙΚΗ & ΠΡΟΧΩΡΗΜΕΝΗ ΘΕΡΜΟ∆ΥΝΑΜΙΚΗ
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Λόγος αέρα-καύσιµου (Air-Fuel Ratio, AFR) 

όπου 3.76 = (0.79mol N2) / (0.21mol O2) του αέρα
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Λόγος καύσιµου-αέρα (Fuel-Air Ratio, FAR) 

ΜΒair (= 28.97 ≈ 29kg/kmol) 

αέρα µάζα

 καυσίµουµάζα
 FAR =
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Στοιχειοµετρική: η τέλεια καύση κατά την οποία καταναλώνεται τόση ποσότητα οξυγόνου, όση
ακριβώς απαιτείται για την πλήρη οξείδωση των στοιχείων του καυσίµου
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Επί τοις εκατό κατ’ όγκο σύσταση του πραγµατικού αέριου µίγµατος:

Επί τοις εκατό κατά µάζα ποσοστό περίσσιας αέρα

Λόγος ισοδυναµίας

s

s

FAR

FAR
 

AFR

AFR
=⇒= ΦΦ

αν Φ < l το µίγµα καλείται φτωχό (lean), 

αν Φ > l το µίγµα καλείται πλούσιο (rich), 

αν Φ = l το µίγµα είναι στοιχειοµετρικό
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Λόγος αέρα ή λάµδα (λ)

λ = Φ-1

λ = 1⇒ στοιχειοµετρικό µίγµα

λ < 1⇒ πλούσιο µίγµα

λ > 1⇒ φτωχό µίγµα
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Θερµοκρασία του δρόσου των προϊόντων µιας εξώθερµης χηµικής αντίδρασης

(καύσης) είναι η θερµοκρασία στην οποία οι υδρατµοί των προϊόντων ψύχονται µε αποτέλεσµα
να αρχίζουν να συµπυκνώνονται. 

Θερµοκρασία του σηµείου δρόσου ενός µίγµατος αερίου-ατµού είναι η θερµοκρασία
κορεσµού Τsat των υδρατµών που αντιστοιχεί στη µερική τους πίεση. 

Τρόπος υπολογισµού: 

Γράφεται η χηµική αντίδραση µε συµπληρωµένους τους συντελεστές.

Υπολογίζεται ο αριθµός των mols όλων των προϊόντων.
Υπολογίζεται η µερική πίεση των υδρατµών των προϊόντων από τις σχέσεις:
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Με την βοήθεια Πίνακα Β.2 του Παραρτήµατος Β και της µεθόδου της γραµµικής

παρεµβολής, υπολογίζεται η θερµοκρασία κορεσµού Τsat που αντιστοιχεί στην µερική πίεση των

υδρατµών των προϊόντων που υπολογίστηκε στο βήµα 3. 

Mε την υπόθεση ότι τα καυσαέρια συµπεριφέρνονται σαν ιδανικά αέρια: 

Tdp = Τsat για δεδοµένη πίεση ατµών Pυ
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nR και nP οι αριθµοί mols των αερίων των αντιδρώντων και των προϊόντων, αντίστοιχα. 

Ενθαλπία αντίδρασης ή θερµότητα αντίδρασης ή θερµογόνος δύναµη:

( )RPou
o
r

o
r nnTR∆u∆h −⋅⋅+= (kJ ανά kmol καυσίµου) 

Τα αντιδρώντα και προϊόντα βρίσκονται στην ίδια θερµοκρασία (αναφοράς), 
δηλαδή ΤP = ΤR = Τo όπου ο εκθέτης (ο) δηλώνει τις συνθήκες αναφοράς: 
θερµοκρασία 298.15Κ (25οC) και πίεση 1atm

Θερµότητες σχηµατισµού των αντιδρώντων και των προϊόντων:

( ) ( )∑ ∑−−= αRR
o
f ∆hyxD∆h

( ) ( )∑ ∑−−= αPP
o
f ∆hyxD∆h

(kJ/kmol)

Ενθαλπία ή θερµότητα αντίδρασης-καύσης

( ) ( )∑ ∑−== R
o
fRP

o
fP

o
r

o
r ∆hn∆hn∆h∆H (kJ/kmol καυσίµου) 
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Η ενθαλπία σχηµατισµού αναφέρεται στις συνθήκες αναφοράς (To = 298.15Κ και 1atm). Εάν

όµως η υπό εξέταση ένωση βρίσκεται σε µία άλλη θερµοκρασία µεγαλύτερη από αυτήν της

αναφοράς, δηλαδή εάν Τ>298.15Κ, τότε πρέπει να εισάγουµε την έννοια της ολικής ή

καθολικής ενθαλπίας, ∆h*), που ορίζεται ως:  

T
o
f ∆h∆h∆h* +=

( )op

T

T
pT TTcdTc∆h

o

−⋅== ∫ (kJ/kmol)

Αισθητή ενθαλπία, σχετίζεται κυρίως µε την κινητική ενέργεια των µορίων και
εξαρτάται µόνο από την απόκλιση της θερµοκρασίας από την θερµοκρασία αναφοράς

στην θερµοκρασία Τ
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Αδιαβατική θερµοκρασία φλόγα: η µέγιστη θερµοκρασία που δύναται να επιτευχθεί µέσα σε
θερµικά µονωµένο θάλαµο κατά την καύση ενός καυσίµου. Με την υπόθεση αδιαβατικών
τοιχωµάτων του θαλάµου καύσης είναι δυνατόν να θεωρηθεί ότι ολόκληρη η θερµική ενέργεια

που εκλύεται κατά την καύση ενός καυσίµου παραλαµβάνεται από το παραγόµενο καυσαέριο

σε θερµοκρασίες >1800οC εµφανίζεται έντονη η διάσταση των προϊόντων της καύσης σε ρίζες
και συνιστώσες, η οποία εξελίσσεται απορροφώντας θερµότητα (ενδόθερµες αντιδράσεις), 
δηλαδή µειώνοντας την τελική θερµοκρασία
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Παράγοντες που επηρεάζουν την αδιαβατική θερµοκρασία φλόγας: 

Λόγος FAR

Αρχική θερµοκρασία του αέρα
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Πίεση καύσης

Περιεκτικότητα του αέρα σε Ο2



11

Θερµοχηµεία και Κινητική Θεωρία των Χηµικών Αντιδράσεων

ΘΕΡΜΟ∆ΥΝΑΜΙΚΗ & ΠΡΟΧΩΡΗΜΕΝΗ ΘΕΡΜΟ∆ΥΝΑΜΙΚΗ

( ) ( )Ro
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PPP
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( ) ( )[ ]∑ ⋅= R
o
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(kJ ανά kmol καυσίµου) 

Στήλη 1 Στήλη 2 Στήλη 3

∆h* = ∆hΤ (kJ/mol)
για στοιχεία

∆hΤ (kJ/mol)
για ενώσεις

(kJ/mol)
θερµότητα σχηµατισµού

(στους 298.15Κ και 1atm)
Τ (Κ) Ο2 Ν2 CΟ2 (Η2Ο)gas CO

600 9.252 8.901 12.916 10.505 8.947 O2, N2 etc. ,                0.0

800 15.847 15.060 22.822 18.007 15.185 H2Οgas -241.8 

1,000 22.721 21.478 33.419 26.004 21.700 H2Οliquid -285.7

1,200 29.789 28.131 44.506 34.512 28.445 CO2 -393.8

1,400 36.990 34.960 55.936 43.501 35.362 CO                         -110.6

1,600 44.309 41.931 67.617 52.925 42.408 CH4 -74.9

1,800 51.723 49.011 79.486 62.722 49.951 CH2 -25.4

2,000 59.239 56.170 91.503 72.846 56.769 Μεθανόλη (CH3ΟΗ)g -201.3 (hfg=37.4)

2,200 66.846 63.397 103.627 83.246 64.054 Αιθανόλη (CH3ΟΗ)g -235.5 (hfg=42.4)

2,400 74.542 70.682 115.849 93.885 71.381 Οκτάνιο (C8H18)g -208.6 (hfg=41.3)

2,600 82.329 78.000 128.141 104.729 78.745 Αιθάνιο (C2H6)liquid -118.91

2,800 90.205 85.365 140.501 115.752 86.148

3,000 98.164 92.754 152.914 126.931 93.575
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( ) ( ) fgOHOliqidH
o
fOgaseusH

o
f hnHH ⋅+∆=∆

222

Η λανθάνουσα θερµότητα ατµοποίησης υδρατµών hfg, ορίζεται ως η θερµότητα ανά µονάδα

µάζας (kmol) υγρού, η οποία απαιτείται για να το εξατµίσει πλήρως υπό σταθερή πίεση σε

δεδοµένη θερµοκρασία: 

( ) ( )PT,hPT,hh fluidgasfg −=

Εάν το νερό στα προϊόντα της καύσης συµπυκνώνεται και ανακτηθεί η λανθάνουσα θερµότητα

τότε παράγεται µεγαλύτερη θερµότητα καύσης (η λεγόµενη µικτή θερµότητα καύσης ή

αντίδρασης), σε σύγκριση µε την θερµότητα καύσης που θα παράγονταν εάν τα προϊόντα ήταν

αέρια (καθαρή θερµότητα αντίδρασης). 
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Ανώτερη θερµογόνος δύναµη ενός καυσίµου:η αποδιδόµενη θερµότητα κατά τη τέλεια καύση, 

µε προϊόντα µόνο CΟ2 και Η2Ο, και ο παραγόµενος υδρατµός έχει συµπυκνωθεί σε υγρή

κατάσταση στους 25oC (αποδίδοντας την λανθάνουσα θερµότητα του). 

Εάν αντίθετα, ο υδρατµός δεν συµπυκνωθεί και εξέλθει σε αέρια µορφή τότε η αποδιδόµενη

θερµότητα ονοµάζεται κατώτερη θερµογόνος ικανότητα

fgOH hµLCVHCV
2
⋅+=

Όταν η θερµογόνος δύναµη

εκφράζεται ανά µονάδα µάζας

ονοµάζεται ειδική ενέργεια (SE) ή
ανά µονάδα όγκου και ονοµάζεται

πυκνότητα ενέργειας.



14

Θερµοχηµεία και Κινητική Θεωρία των Χηµικών Αντιδράσεων

ΘΕΡΜΟ∆ΥΝΑΜΙΚΗ & ΠΡΟΧΩΡΗΜΕΝΗ ΘΕΡΜΟ∆ΥΝΑΜΙΚΗ

Η θερµογόνος δύναµη υγρών καυσίµων (λέγεται και ειδική ενέργεια όταν εκφράζεται σε

µονάδες MJ/kg): εξαρτάται ολοκληρωτικά από τη χηµική τους σύνθεση, ειδικότερα στο λόγο
υδρογόνο/άνθρακα. 

Σχέση Mendeleyev: 

LSE = LCV= 0.339.C + 1.03.H – 0.109.(O – S)– 0.025.W          (MJ/kg)

LSE (Lower Specific Energy) είναι η κατώτερη ειδική ενέργεια ή κατώτερη θερµογόνος

δύναµη του καυσίµου και C, H, O, S, και W είναι τα ποσοστά µάζας του άνθρακα, υδρογόνου, 
οξυγόνου, θείου, και νερού αντίστοιχα, στο καύσιµο. 

Εάν η χηµική σύνθεση του καυσίµου είναι άγνωστη, η θερµότητα της καύσης (σε MJ/kg) µπορεί
να υπολογιστεί µε µικρότερη ακρίβεια από τη σχετική πυκνότητα µόνο: 

relρ1.53

5.95
51.5LCV LSE

−
−== (MJ/kg) 
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Θερµογόνος δύναµη αερίων καυσίµων ονοµάζεται και πυκνότητα ενέργειας όταν εκφράζεται

σε MJ/m3 ή σε Btu/ft3

   ρ

ενέργειας πυκνότητα
 W Wobbe∆είκτης

rel
==

Ο δείκτης Wobbe ορίζεται ως:

2211 PWPW ⋅=⋅

PW ⋅

είναι ένα µέτρο της ενέργειας του αερίου καυσίµου που περνά µέσα από ένα δεδοµένου

µεγέθους ακροφύσιο. Κανονικά, δεν επιτρέπεται να µεταβάλλεται περισσότερο από 5% από την
ονοµαστική τιµή για την οποία το σύστηµα σχεδιάστηκε. Στις περιπτώσεις που τροφοδοτούνται
διαφορετικά αέρια καύσιµα κάτω από ίδιες συνθήκες σ’ ένα θάλαµο καύσης,] ο δείκτης αυτός
προσδιορίζει την αλλαγή (αύξηση ή µείωση) στην ισχύ εισόδου του θαλάµου καύσης. Για να
διατηρήσουµε τη ίδια ισχύ σε ένα θάλαµο καύσης όταν έχουµε δύο αέρια καύσιµα µε

διαφορετικό δείκτη Wobbe θα πρέπει να αλλάξουµε την πίεση τροφοδοσίας, ώστε να ισχύει:

: διευρυµένος δείκτης Wobbe. Ο δείκτης Wobbe χρησιµοποιείται επίσης
για να προσδιορίσουµε τη δυνατότητα εναλλαγής δύο αερίων καυσίµων σ’ ένα
θάλαµο καύσης, όπως επίσης και στην ταξινόµηση γενικότερα των αερίων καυσίµων.
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Ένα οποιοδήποτε σύστηµα, όπως το σύστηµα αντιδρώντων που υπόκειται σε µία διεργασία

όπως η χηµική αντίδραση:

Sprod – Sreact = gen
i

i S
T

Q
+∑

Sprod – Sreact =
genS

Ειδική εντροπία του i συστατικού ενός µίγµατος ιδανικών αερίων:

( ) ( ) i
a

m
uai,oii ν

P

P
lnRP,TsP,Ts −= (kJ/(kmol.K))  

mP

Αν αδιαβατική:

όπου

Ρi παριστάνεται η µερική πίεση, Ρa η ατµοσφαιρική πίεση ίση µε 1atm, 
νi είναι το γραµµοµοριακό κλάσµα του i συστατικού και

η πίεση του µίγµατος.

Κατά την χηµική αντίδραση η εξέργεια που καταστρέφεται:

genodestroyed sTx =genzerodestroyed sTx = ⇒

όπου µε Το η απόλυτη θερµοκρασία του περιβάλλοντος
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Η µεταβολή της εξέργειας ενός συστήµατος κατά τη διάρκεια µίας διεργασίας ισούται µε το

αντιστρεπτό έργο Wrev, το οποίο είναι το µέγιστο έργο που µπορεί να πραγµατοποιηθεί κατά την

διάρκεια µιας διεργασίας. 

Εάν θεωρήσουµε ότι οι µεταβολές των κινητικών και των δυναµικών ενεργειών είναι αµελητέες

τότε αποδεικνύεται ότι το αντιστρεπτού έργο για µια διεργασία καύσης µόνιµης ροής, που

παρουσιάζει µεταφορά θερµότητας µόνο µε το περιβάλλον θερµοκρα-σίας Το, είναι:

( ) ( )
poo

o
fproo

o
frrev sThhhnsThhhnW ∑∑ −−−−−−−=

Όταν τα αντιδρώντα όσο και τα προϊόντα βρίσκονται στη θερµοκρασία Το του περιβάλλοντος, 
τότε ο όρος

sThg oo −=

είναι η συνάρτηση Gibbs ενός γραµµοµορίου µιας ουσίας σε θερµοκρασία Το
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Χηµική Ισορροπία

( )
 προιόνταθερµά

22
αντιδρώντα κρύα

2 CO
2

α
αCOCOα-1O

2

1
CO 




 ++→






 +

Εντροπία των προϊόντων του µίγµατος :

( ) ( ) ( )
22 OCOCO

3

1i
iiP SSαSα1PT,SnPT,S +⋅+⋅−=⋅= ∑

=

όπου ni ο αριθµός των mols της i συνιστώσας του µίγµατος των προϊόντων και Τ η θερµοκρασία
των προϊόντων

Εντροπία κάθε µίας συνιστώσας: 

( ) ∫ ⋅−⋅+=
T

T
o
i

upio
o
ii

o
P

P
lnR

T

dT
cTSS

Τρίτος θερµοδυναµικός νόµος:

0dS≥

Συνθήκη ισορροπίας:

( ) 0dS mV,U, =
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Όταν θέλουµε να υπολογίσουµε την σύνθεση ενός µίγµατος σε δοσµένη θερµοκρασία Τ, πίεση
Ρ και στοιχειοµετρία, η εντροπία αντικαθίσταται από την ελεύθερη ενέργεια του Gibbs

G = Η – T.S

( ) 0dG mV,U, ≤

Τότε ο τρίτος θερµοδυναµικός νόµος:

( ) 0dG mV,U, =












⋅
−=⇒⋅⋅−=

TR

∆G
expKlnKTR∆G

u

ο
Τ

PPu
ο
Τ

ο
Τ∆G = (nP1.gP1,Τ + nP2.gP2,Τ + ..…) – ( nR1.gR1,Τ + nR2.gR2,Τ + ..…) 

( ) ( )
( ) ( ) ⋅⋅

⋅⋅
=

R2

R2

R1

R1

P2

P2

P1

P1

n
tn

n
tn

n
tn

n
tn

P
/PP/PP

/PP/PP
K

Συνθήκη ισορροπίας:

όπου
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ο
Τ∆G >0, lnΚP <0, ΚP <1, 

<0, lnΚP >0, ΚP >1, 

( ) u
o

u
ο /R∆STR/∆Η

P
oοο

Τ eeK51)-(11∆SΤ∆Η∆G ⋅=⇒⇒⋅−= ⋅−

Όταν ΚP>1 η µεταβολή της ενθαλπίας για την αντίδραση είναι ∆Ηο<0 , που σηµαίνει ότι η
αντίδραση είναι εξώθερµη. Για εσώθερµη ισχύουν τα αντίθετα. 

Από τον ορισµό της σταθεράς της χηµικής ισορροπίας της αντίδρασης Kp και την
έχουµε µία ποιοτική ένδειξη όσον αφορά το αν η αντίδραση ευνοεί τα προϊόντα

ή τα αντιδρώντα στην ισορροπία

Όταν τότε η αντίδραση ευνοεί τα αντιδρώντα.

ο
Τ∆GΌταν τότε η αντίδραση ευνοεί τα προϊόντα

Από τον ορισµό της συνάρτησης του Gibbs προκύπτει ότι:
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( )→+






 ++ 22yx 3.76NO
4

y
x

1
HC

Φ

2109876252423221 NnNOnOnHnOHnOHnHnOnCOnCOn +++++++++→

21 nnx +=

7654 nn2n2ny +++=

9865321 nnfn2n2nn
4

y
x

2
++++++=







 +
Φ

109 2nn3.76
4

y
x

2
+=







 +
Φ

∑≡
=

10

1i
it nn

Υπολογισµός συγκεντρώσεων και αδιαβατικής θερµοκρασίας ισορροπίας

Ο :

C :

N :

H :

Ο συνολικός αριθµός mols, δίνεται από την σχέση:
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22 COO
2

1
CO ↔+

1/2

t

O
CO

CO
CO

t

1/2
O

1/2

t

CO

t

CO

CO

n

nP
n

n
K

n

nP

n

nP

n

nP

K

2

2

2

1/2

2

2

2








 ⋅
⋅

=⇒
⋅

⋅
⋅

⋅

=

OHO
2

1
H 222 ↔+

2/1

t

O
H

OH
0H

n

nP
n

n
K

2

2

2

2








 ⋅
⋅

=

OHOHH
2

1
22 ↔+ 2/1

t

H
OH

OH
0H

n

nP
n

n
K

2

2
2










 ⋅
⋅

=

HH
2

1
2 ↔

( ) 2/1
tH

1/2
H

H
nn

Pn
K

2
⋅

⋅
=

OO
2

1
2 ↔

( ) 2/1
tO

1/2
O

O
nn

Pn
K

2
⋅

⋅
=

NON
2

1
O

2

1
22 ↔+

( ) 2/1
NO

NO
NO

22
nn

n
K

⋅
=
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Σταθερές χηµικής ισορροπίας αερίων

Τ Σταθερές ισορροπίας

(Κ) ΚCO2(atm-1/2) ΚH2O(atm-1/2) ΚWg

298.15 1.1641.1045 11.169.1039 9.3756.10-5

300 575.44.1042 6.1094.1039 10.617.10-6

500 10.593.1024 76.913.1021 7.2611.10-3

1,000 16.634.109 11.535.109 0.69343

1,500 207.01.103 530.88.103 2.5644

2,000 765.60 3.467.103 4.5290

2,100 345.94 1.6866.103 4.8753

2,200 168.27 874.98 5.2000

2,300 87.097 480.84 5.5208

2,400 47.753 277.43 5.8076

2,500 27.543 167.49 6.0814

2,700 10.351 68.077 6.5766

3,000 3.0549 22.029 7.2111

( ) 2/1
2O2H

02H
O2H222

PP

P
K0HO

2

1
H =→⇔+ ( ) 2/1

OCO

CO
CO22

2

2

2 PP

P
KCOO

2

1
CO

⋅
=→⇔+

22

2

HCO

OHCO
wg222 PP

PP
KOHCOHCO

⋅

⋅
=→+⇔+ αντίδραση νερού-αερίου (wg: water gas)


