
Η φύση των υπερμοριακών αλληλεπιδράσεων 
 

Όπως τα άτομα αλληλεπιδρούν με γειτονικά άτομα με ισχυρές 

δυνάμεις που αποτελούν τους χημικούς δεσμούς έτσι και τα 

μόρια αλληλεπιδρούν μεταξύ τους μέσω διαμοριακών 

αλληλεπιδράσεων. 

 Οι διαμοριακές αλληλεπιδράσεις, οι μη-ομοιοπολικές 

αλληλεπιδράσεις μεταξύ των μορίων είναι η κόλλα που ευθύνεται 

για το σχηματισμό των υπερμορικών συστημάτων. Οι κυριότερες 

μεταξύ αυτών είναι: 

(α) Ηλεκτροστατικές αλληλεπιδράσεις  

     (ιόν-ιόν, ιόν-δίπολο, δίπολο-δίπολο) 

(β) Δεσμοί υδρογόνου 

(γ) Αλληλεπιδράσεις κατιόντος-π και επιστοίβαγμα π-π 

(δ) αλληλεπιδράσεις διασποράς και επαγόμενες (Van der Waals)  

(ε) Υδροφοβικές και στερικές αλληλεπιδράσεις 



Γιατί οι διαμοριακές αλληλεπιδράσεις είναι τόσο 

σημαντικές; 

 

«Εάν ο πολιτισμός μας επρόκειτο να καταστραφεί από κάποιο 

κατακλυσμό και θα μπορούσαμε να περάσουμε μόνο μια πρόταση 

στη γενιά που θα επιζούσε αυτή θα ήταν:  

‘Οι διαμοριακές αλληλεπιδράσεις προσδιορίζουν τον πληθυσμό 

των φάσεων της (μη-μεταλλικής) συμπυκνωμένης ύλης, των 

ατομικών και μοριακών συμπλεγμάτων και των βιομοριακών 

συσσωμάτων.’» 

Richard Feynman in Lectures on Physics 



Εντελώς αποδιατεταγμένα, 

αρκετός ¨κενός¨ χώρος, 

σωματίδια σε μεγάλες 

μεταξύ τους αποστάσεις 

με πλήρη ελευθερία 

κίνησης 

Αποδιατεταγμένα, 

σωματίδια ή ομάδες 

σωματιδίων κινούνται 

ελεύθερα το ένα σε σχέση 

με το άλλο, βρίσκονται σε 

κοντινότερες μεταξύ τους 

αποστάσεις 

Διάταξη σωματιδίων, 

βρίσκονται σε κοντινές 

μεταξύ τους αποστάσεις 

και ουσιωδώς σε 

καθορισμένες θέσεις 

ΔΙΑΜΟΡΙΑΚΕΣ ΔΥΝΑΜΕΙΣ 

Κινητική Μοριακή Θεωρία και ερμηνεία φυσικών ιδιοτήτων της ύλης 

Κινητική Ενέργεια  <<  

Δυναμική ενέργεια λόγω 

διαμοριακών 

αλληλεπιδράσεων 

Κινητική Ενέργεια  ~ Δυναμική 

ενέργεια λόγω διαμοριακών 

αλληλεπιδράσεων 

Κινητική Ενέργεια  >>  Δυναμική 

ενέργεια λόγω διαμοριακών 

αλληλεπιδράσεων (Πραγματικό) 

(Διαμοριακές δυνάμεις ≈ 0 

Ιδανικό) 



•  Η μετατροπή αερίου σε υγρό ή στερεό απαιτεί να έρθουν τα μόρια 

του πλησιέστερα το ένα στο άλλο 

 - ψύξη ή συμπίεση 

•  Η μετατροπή στερεού σε υγρό ή αέριο απαιτεί να διαχώριστουν τα 

μόρια του 

 - θέρμανση ή ελάττωση πίεσης 



•  Οι δυνάμεις μεταξύ μορίων που συγκρατούν τα στερεά και τα υγρά 

ονομάζονται διαμοριακές δυνάμεις 

•  Οι ομοιοπολικοί δεσμοί που συγκρατούν τα άτομα σε ένα μόριο είναι 

ενδομοριακές δυνάμεις 

Οι διαμοριακές δυνάμεις είναι πολύ ασθενέστερες από τις ενδομοριακές 

(π.χ. 16 kJ/mol έναντι 431 kJ/mol για το HCl) 

Όταν ένα υλικό τήκεται ή βράζει οι διαμοριακές δυνάμεις σπάνε (συνήθως όχι οι 

ομοιοπολικοί δεσμοί) 



Intermolecular 







ΔΙΑΜΟΡΙΑΚΕΣ ΑΛΛΗΛΕΠΙΔΡΑΣΕΙΣ 

 

Η τυπική ενέργεια ενός απλού ομοιοπολικού δεσμού είναι γύρω στα 350 kJ mol-1 ενώ η 

τιμή του πολύ σταθερού τριπλού δεσμού στο Ν2 φθάνει στα 942 kJ mol-1.  

 

Οι διαμοριακές αλληλεπιδράσεις που συμμετέχουν στο σχηματισμό υπερμοριών είναι 

πολύ ασθενέστερες των ομοιοπολικών δεσμών.  

Οι τιμές τους κυμαίνονται από 2 kJ mol-1 για τις δυνάμεις διασποράς σε 20 kJ mol-1 για 

τυπικούς δεσμούς υδρογόνου και 250 kJ mol-1 για αλληλεπιδράσεις ιόντος – ιόντος.  

 

Η δημιουργία και σταθερότητα των υπερμοριακών συστημάτων οφείλεται στο 

συνδυασμό αρκετών τέτοιων ασθενών αλληλεπιδράσεων που έχει ως αποτέλεσμα την 

ισχυρή και εκλεκτική αναγνώριση συγκεκριμένων ξενιζομένων μορίων από τον ξενιστή. 

(α) Ηλεκτροστατικές αλληλεπιδράσεις  

     (ιόν-ιόν, ιόν-δίπολο, δίπολο-δίπολο) 

(β) Δεσμοί υδρογόνου 

(γ) Αλληλεπιδράσεις κατιόντος-π και επιστοίβαγμα π-π 

(δ) αλληλεπιδράσεις διασποράς και επαγόμενες (Van der Waals)  

(ε) Υδροφοβικές και στερικές αλληλεπιδράσεις 



(α) Ηλεκτροστατικές αλληλεπιδράσεις 

Η φύση τους είναι ελκτικές δυνάμεις Coulomb που αναπτύσσονται μεταξύ αντιθέτων 

ηλεκτρικών φορτίων.  

Οι αλληλεπιδράσεις ιόντος – ιόντος δεν είναι κατευθυντικές (non-directional 

interactions).  

Αντίθετα, στις περιπτώσεις αλληλεπιδράσεων ιόντος – διπόλου, το δίπολο 

ευθυγραμμίζεται κατάλληλα ώστε να επιτευχθεί η βέλτιστη απόδοση του δεσμού.  

Ηλεκτροστατικές αλληλεπιδράσεις ιόντος-ιόντος, ιόντος-

διπόλου, διπόλου-διπόλου 

Οι ηλεκτροστατικές αλληλεπιδράσεις είναι οι 

ισχυρότεροι διαμοριακοί δεσμοί και αποτελούν 

πολύτιμο εργαλείο των υπερμοριακών 

χημικών για την επίτευξη δυνατής πρόσδεσης. 

 Υπάρχουν πολλοί υποδοχείς κατιόντων 

(crown ethers, cryptands και spherands) και 

ανιόντων (πρωτονιομένοι ή αλκυλιομένοι 

polyammonium macrobicycles) που 

αναπτύσσουν ηλεκτροστατικές 

αλληλεπιδράσεις για να συγκρατήσουν το 

ξενιζόμενο.  



(α) Ηλεκτροστατικές αλληλεπιδράσεις 
Αλληλεπιδράσεις ιόντος - ιόντος 
Η ισχύς του ιοντικού δεσμού είναι συγκρίσιμη με αυτή του ομοιοπολικού (ενέργεια 

δεσμού = 100-350 kJ mol-1).  

- τυπικό ιοντικό στερεό NaCl: κυβικό πλέγμα όπου κάθε Na+ κατιόν περιβάλλεται από έξι 

Cl-1 ανιόντα.  
(δεν θεωρείται ως τυπικό υπερμοριακό σύστημα. Το απλό ιοντικό πλέγμα του διευκρινίζει τον τρόπο με τον οποίο 

ένα Na+ κατιόν είναι ικανό να οργανώσει γύρω του έξι συμπληρωματικά άτομα-δοτές ώστε να μεγιστοποιούνται οι 

μη ομοιοπολικές αλληλεπιδράσεις ιόντος-ιόντος. Σημειώνεται, ότι αυτού του είδους οι πλεγματικές δομές 

αποσυντίθενται στο διάλυμα εξαιτίας δράσεων διαλύτωσης που έχουν ως αποτέλεσμα τον σχηματισμό ασταθών 

συμπλόκων όπως το οκτάεδρο Na(H2O)6+.) 

- Σύμπλοκο που προσομοιάζει πολύ περισσότερο στα υπερμοριακά συστήματα είναι 

αυτό που σχηματίζεται από την αλληλεπίδραση του ξενιστή: tris(diazabicyclooctane) ο 

οποίος έχει φορτίο 3+, με ανιόντα όπως το Fe(CN)6
3-   (σιδηροκυανιουχο - 

Ferricyanide) 



ΓΕΩΜΕΤΡΙΑ ΜΟΡΙΟΥ 

• Η Γεωμετρία του μορίου καθορίζεται από τις γωνίες των δεσμών 

του 

• Π.χ CCl4: πειραματικά βρίσκουμε ότι όλες οι Cl-C-Cl γωνίες των 

δεσμών είναι 109.5. 
• Γι’ αυτό το μόριο δεν μπορεί να είναι επίπεδο. 

• Όλα τα άτομα Cl βρίσκονται στις κορυφές τετραέδρου με το άτομο του C 

στο κέντρο του. 

(α) Ηλεκτροστατικές αλληλεπιδράσεις 



Για να προβλέψουμε τη γεωμετρία του μορίου στηριζόμαστε στην 

υπόθεση ότι τα ηλεκτρόνια σθένους απωθούνται μεταξύ τους. 

Valence Shell Electron Pair Repulsion (VSEPR) theory 

 Γι’ αυτό το μόριο αποκτά τέτοια γεωμετρία ώστε να ελαχιστοποιεί 

αυτήν την άπωση.  

ΓΕΩΜΕΤΡΙΑ ΜΟΡΙΟΥ 

(α) Ηλεκτροστατικές αλληλεπιδράσεις 



Πόλωση Μορίων 

Τα πολωμένα μόρια αλληλεπιδρούν με 

τα ηλεκτρικά πεδία 

 

Στα εντελώς συμμετρικά μόρια (π.χ 

βενζόλιο ή αιθάνιο), το κέντρα του 

θετικού και του αρνητικού φορτίου 

συμπίπτουν. Αλλά υπάρχουν και 

μόρια, όπως το μόριο του νερού, όπου 

τα δύο αυτά κέντρα δεν συμπίπτουν, 

τα οποία λέγεται ότι αποτελούν 

ηλεκτρικά δίπολα. 

(α) Ηλεκτροστατικές αλληλεπιδράσεις 



Πόλωση Μορίων – Ηλεκτρική ροπή 

Τα ηλεκτρικά δίπολα και χαρακτηρίζονται από την ηλεκτρική ροπή  

Αν δύο αντίθετα φορτία q βρίσκονται σε απόσταση r, τότε ορίζεται ως ηλεκτρική 

ροπή το διάνυσμα p: 

p=qr  
και έχει εξ ορισμού φορά από το αρνητικό φορτίο προς το θετικό.  

 
Διπολική ροπή σε πολυατομικά μόρια 

Σε ένα πολυατομικό μόριο κάθε δεσμός μπορεί να 

είναι δίπολο. 

Ο προσανατολισμός αυτών των επιμέρους 

δίπολων καθορίζει εάν υπάρχει και πόση είναι η 

διπολική ροπή για όλο το μόριο συνολικά. 

r 

q 
-q 

+q 

Όταν τα μόρια που δεν διαθέτουν μόνιμη ηλεκτρική ροπή βρεθούν κάτω από την 

επίδραση ηλεκτρικού πεδίου, τα θετικά και αρνητικά φορτία μετατοπίζονται 

κατά αντίθετες φορές, τα κέντρα τους παύουν να συμπίπτουν και έτσι επάγεται 

εκ μέρους του πεδίου ηλεκτρική ροπή.  



Παράδειγμα: στο CO2, οι ηλεκτρικές ροπές των C-O είναι αντίθετες και 

αναιρούνται επειδή το μόριο είναι γραμμικό.  Στο H2O, οι ηλεκτρικές ροπές 

H-O δεν αναιρούνται επειδή το μόριο ¨λυγίζει¨. 



Ηλεκτρικές ροπές πολυατομικών μορίων 
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Ε 

F 

F 
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φ 
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Σε δίπολο που θα βρεθεί σε ομογενές ηλεκτρικό 

πεδίο εντάσεως E ασκείται ζεύγος δυνάμεων 

κάθε μία από τις οποίες είναι: 

F = qE 
με αποτέλεσμα η μηχανική ροπή να είναι:  

M = r  F = r  qE = qr  E  

M = p  E  

ΗΛΕΚΤΡΙΚΟ ΔΙΠΟΛΟ ΣΕ ΟΜΟΓΕΝΕΣ ΗΛΕΚΤΡΙΚΟ ΠΕΔΙΟ 

Yπό την επίδραση της μηχανικής ροπής M το δίπολο μπορεί να στραφεί κατά 

στοιχειώδη γωνία dφ, οπότε παράγεται στοιχειώδες έργο: 

dW = Mdφ 
Για πεπερασμένη μεταβολή το παραγόμενο έργο είναι:  
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όπου φο  γωνία που ορίζει μία θέση αναφοράς για το δίπολο. Ως τέτοια μπορεί να 

ορισθεί η γωνία για την οποία η ηλεκτρική ροπή είναι κάθετη προς την ένταση του 

ηλεκτρικού πεδίου οπότε φο=90 και συνφο=0. Tότε: 

W = -pE συνφ  



Tο έργο αυτό αποταμιεύεται στο δίπολο με τη μορφή δυναμικής ενέργειας  

U = - p.E     (2.3) 

Για φ=0, τα διανύσματα E και p είναι παράλληλα, η δυναμική ενέργεια είναι 

αρνητική και το σύστημα βρίσκεται σε κατάσταση ευσταθούς ισορροπίας, ενώ για 

φ=180ο, τα διανύσματα E και p είναι αντιπαράλληλα, η δυναμική ενέργεια είναι 

θετική και το σύστημα είναι σε κατάσταση ασταθούς ισορροπίας. 

Σε πάρα πολλά μόρια, όπως Cl2, H2, βενζόλιο, λόγω συμμετρίας δεν υπάρχουν 

μόνιμες ηλεκτρικές ροπές, όπως ήδη αναφέρθηκε, αλλά αποκτούν ηλεκτρική 

ροπή εξ επαγωγής όταν βρεθούν μέσα σε ηλεκτρικό πεδίο εντάσεως E, η οποία 

είναι: 

p = α εο Ε 

Tο μέγεθος α που υπεισέρχεται στη σχέση αυτή είναι σταθερά 

χαρακτηριστική του μορίου και ονομάζεται συντελεστής πολώσεως. 

 

 'Eνα τέτοιο μόριο λοιπόν, που δεν παρουσιάζει μόνιμη ηλεκτρική 

ροπή, όταν βρεθεί στο ηλεκτρικό πεδίο κάποιου μόνιμου ηλεκτρικού 

διπόλου, εμφανίζει ηλεκτρική ροπή εξ επαγωγής.  

ΗΛΕΚΤΡΙΚΗ ΡΟΠΗ ΕΞ ΕΠΑΓΩΓΗΣ 



Ένα μόριο νερού (Η2Ο) σε αέρια κατάσταση εμφανίζει ηλεκτρική διπολική 

ροπή p = 6,2 x 10-30 C∙m. 

i) Πόση απόσταση χωρίζει τα κέντρα θετικού και αρνητικού φορτίου στο 

μόριο; 

ii) Εάν το μόριο τοποθετηθεί σε ηλεκτρικό πεδίο Ε = 1,5 x 104 Ν/C πόση 

είναι η μέγιστη ροπή που το πεδίο μπορεί να ασκήσει στο μόριο; 

iii) Πόσο είναι το έργο που πρέπει να δαπανηθεί ώστε θεωρώντας αρχικά 

το μόριο ευθυγραμμισμένο με το πεδίο (θαρχ = 0) να περιστραφεί κατά 

180. 

(φορτίο ηλεκτρονίου e = 1,6 x 10-19 C) 

ΑΠΑΝΤΗΣΗ 

 

• Υπάρχουν 10 ηλεκτρόνια και 10 πρωτόνια στο μόριο 
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ii) Μέγιστη ροπή όταν θ = 90  (M = p x E) 

iii) A´ ΤΡΟΠΟΣ 
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  Β´ ΤΡΟΠΟΣ: Έργο = διαφορά δυναμικής ενέργειας μεταξύ των θέσεων  

θ = 180 και θ = 0 

W = U(180) – U(0) = (-pEσυν 180) – (-pEσυν0) = 2pΕ = 1.9 x 10-25 Joule    



ΠΟΛΩΣΗ ΔΙΗΛΕΚΤΡΙΚΟΥ – ΗΛΕΚΤΡΙΚΗ ΕΠΙΔΕΚΤΙΚΟΤΗΤΑ 

Oνομάζεται πόλωση διηλεκτρικού P, η ηλεκτρική ροπή dp την οποία παρουσιάζει 

στοιχειώδης όγκος dV του διηλεκτρικού διά του όγκου αυτού.  

P
p


d

dV

H  πόλωση συνδέεται με πεπερασμένο τμήμα του διηλεκτρικού και για τον λόγο 

αυτό είναι μακροσκοπικό μέγεθος, ενώ η ηλεκτρική ροπή χαρακτηρίζει τον ίδιο τον 

δομικό λίθο και επομένως είναι μικροσκοπικό. Συνήθως ένα διηλεκτρικό δεν 

παρουσιάζει πόλωση γιατί ο προσανατολισμός των διπόλων είναι τυχαίος. Aν 

όμως βρεθεί στο εσωτερικό ηλεκτρικού πεδίου, τα μόνιμα ή επαγόμενα δίπολα 

προσανατολίζονται παράλληλα προς τις δυναμικές γραμμές του πεδίου και 

εμφανίζεται πόλωση ανάλογη της εντάσεως E: 

P=χeE 

όπου χe σταθερά, η ηλεκτρική επιδεκτικότητα που εξαρτάται από το υλικό, τη 

θερμοκρασία και την ίδια την ένταση E.  



Αλληλεπιδράσεις ιόντος - διπόλου (50 – 200 kJ mol-1)   

 

• Η ισχυρότερη από όλες τις διαμοριακές δυνάμεις 

• H ενέργεια του δεσμού στην περίπτωση αυτή υπολογίζεται ότι 

είναι ανάλογη του τετραγώνου των μεγεθών p και q, αντιστρόφως 

ανάλογη της θερμοκρασίας T και αντιστρόφως ανάλογη της τρίτης 

δυνάμεως της αποστάσεως r μεταξύ των p και q: 

 

 

• H αντίστοιχη δύναμη είναι αντιστρόφως ανάλογη της τετάρτης 

δυνάμεως της αποστάσεως r.  

U
p q

Tr

2 2

3

(α) Ηλεκτροστατικές αλληλεπιδράσεις 



Ελκτικές δυνάμεις μεταξύ ιόντος και διπόλου 



(α) Ηλεκτροστατικές αλληλεπιδράσεις 

Αλληλεπιδράσεις ιόντος - διπόλου (50 – 200 kJ mol-1)   
 

Είναι παρόμοιοι με τους δεσμούς που εμφανίζονται στις ενώσεις σύνταξης 

(σύμπλοκα ή ενώσεις συναρμογής) της ανόργανης χημείας και αφορούν κυρίως 

σε μεταλλικά ιόντα.  

 

Σε αυτά τα σύμπλοκα, μερικές βάσεις κατά Lewis προσφέρουν (donors) τα ελεύθερα 

ζεύγη ηλεκτρονίων τους σε μεταλλικά κατιόντα τα οποία δρουν σαν οξέα κατά 

Lewis και δέχονται τα ηλεκτρόνια (acceptors).  

 

Οι ενώσεις σύνταξης που σχηματίζονται ονομάζονται και σύμπλοκα σύνταξης ενώ οι 

δότες ηλεκτρονίων ονομάζονται προσδέτες (ligands). 



Αλληλεπιδράσεις ιόντος - διπόλου (50 – 200 kJ mol-1)   
Παράδειγμα τέτοιων αλληλεπιδράσεων αποτελεί ο τρόπος με τον οποίο «δένεται» το 

κατιόν Na+ σε έξι μόρια νερού κατά τη διάλυση του NaCl σε νερό όπως 

αναφέρθηκε στην § ‘αλληλεπιδράσεις ιόντος-ιόντος’.  

Την ίδια σύνταξη ακολουθεί το Νa+ καθώς προσδένεται στα έξι οξυγόνα δότες του 

προσδέτη 18-κορώνιο-6 στέμμα αιθέρα (18-crown-6 ether ligand).  

Σε κάθε περίπτωση τα ελεύθερα ζεύγη ηλεκτρονίων έλκονται από το θετικό φορτίο 

του κατιόντος.  

Επειδή η φύση των δεσμών σύνταξης είναι η ίδια με αυτή των ομοιοπολικών δεσμών 

η διάκριση μεταξύ υπερμοριακών και μοριακών ενώσεων δεν είναι ξεκαθαρή σε 

αυτές τις περιπτώσεις.  

(α) Ηλεκτροστατικές αλληλεπιδράσεις 

          (α)  

     [Na(OH2)6]
+  

                 (β) 

Na(18-crown-6)]+   

Na+ crown ether complex 



Αλληλεπιδράσεις διπόλου – διπόλου (5 – 50 kJ mol-1) 

• Εμφανίζονται ελκτικές και απωστικές δυνάμεις 

καθώς ο προσανατολισμός των διπόλων είναι 

τυχαίος και τα μόρια κινούνται συνεχώς. 

• Για δύο μόρια με το ίδιο μέγεθος και μάζα οι 

αλληλεπιδράσεις διπόλου – διπόλου αυξάνονται 

με την αύξηση της ηλεκτρικής ροπής. 

• Aν p1 και p2 οι ηλεκτρικές ροπές δύο τέτοιων 

μορίων, η ενέργεια του δεσμού υπολογίζεται: 

 

 

 

όπου r η απόσταση μεταξύ των δύο διπόλων, T 

η απόλυτη θερμοκρασία, εο η διηλεκτρική 

σταθερά του κενού και k η σταθερά του 

Boltzmann  
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(α) Ηλεκτροστατικές αλληλεπιδράσεις 



(α) Ηλεκτροστατικές αλληλεπιδράσεις 

Αλληλεπιδράσεις διπόλου – διπόλου (5 – 50 kJ mol-1) 

Σημαντικές ελκτικές δυνάμεις μπορούν να προκύψουν από την κατάλληλη ευθυγράμμιση 

ενός ή περισσότερων διπόλων που βρίσκονται σε γειτονικά μόρια. Ένα καλό 

παράδειγμα για αλληλεπιδράσεις αυτού του είδους αποτελούν οι κετόνες αν και το 

χαμηλό σημείο βρασμού τους δείχνει ότι οι αλληλεπιδράσεις αυτές είναι σχετικά 

ασθενείς. 

Αλληλεπιδράσεις διπόλου – διπόλου σε οργανικά καρβονύλια.  



(α) Ηλεκτροστατικές αλληλεπιδράσεις ιόν-ιόν, ιόν-δίπολο, δίπολο-δίπολο) 

(β) Δεσμοί υδρογόνου 

(γ) Αλληλεπιδράσεις κατιόντος-π και επιστοίβαγμα π-π 

(δ) αλληλεπιδράσεις διασποράς και επαγόμενες (Van der Waals)  

(ε) Υδροφοβικές και στερικές αλληλεπιδράσεις 

ΔΙΑΜΟΡΙΑΚΕΣ ΑΛΛΗΛΕΠΙΔΡΑΣΕΙΣ 



Ηλεκτροστατικές αλληλεπιδράσεις διπόλου – διπόλου 

ΔΕΣΜΟΣ ΥΔΡΟΓΟΝΟΥ 

• Ειδική περίπτωση δυνάμεων διπόλου - διπόλου. 

• Πείραμα: Τα σημεία ζέσεως ενώσεων με H-F, H-O, και H-N δεσμούς είναι 

ιδιαίτερα υψηλά.  Οι διαμοριακές δυνάμεις είναι ιδιαίτερα ισχυρές. 

• Ο δεσμός υδρογόνου εμφανίζεται μεταξύ μιας ομάδας A-H ενός μορίου και του 

ατόμου B του ιδίου ή άλλου μορίου, υπό την προϋπόθεση ότι τα άτομα A και B 

είναι ισχυρά ηλεκτραρνητικά, οπότε η ομάδα A-H εμφανίζει πολικότητα, γιατί 

το άτομο A έλκει προς αυτό τα ηλεκτρόνια του ομοιοπολικού δεσμού, με 

αποτέλεσμα να σχηματιστεί ένα δίπολο της μορφής: 

- A- - H+ 

 H παρουσία του ηλεκτραρνητικού ατόμου B έχει ως αποτέλεσμα την εμφάνιση 

ηλεκτρικής ροπής στο μόριο. Yπάρχουν λοιπόν δύο ηλεκτρικά δίπολα και 

μεταξύ αυτών εμφανίζεται ηλεκτροστατική έλξη, γιατί το υδρογόνο έλκεται και 

από τα δύο άτομα A και B, με αποτέλεσμα τον σχηματισμό ενός είδους γέφυρας 

η οποία ονομάζεται γέφυρα ή δεσμός υδρογόνου:  

R A H B R1 2  
   ...

(β) Δεσμός Υδρογόνου (4 – 120 kJ mol-1) 



• Η ονομασία “γέφυρα” οφείλεται στο ότι το άτομο του υδρογόνου 

“συνδέει” εν είδει γέφυρας τα άτομα Α και Β, τα οποία βρίσκονται σε 

σημαντικά μικρότερη απόσταση από την αντίστοιχη που εμφανίζεται 

στην περίπτωση των δεσμών διπόλου-διπόλου.  

• Αν τα άτομα Α και Β είναι οξυγόνα η απόσταση ΑΒ είναι 

μεταξύ των 2.7 και 3Å, ενώ η απόσταση ΗΒ γύρω στα 1.8 Å. Tα 

άτομα A και B μπορεί να είναι, εκτός από οξυγόνο, άζωτο, θείο, 

αλογόνα κ.λπ (πάντως ηλεκτραρνητικά). 

• Τα ηλεκτρόνια στον δεσμό H-X (X = ηλεκτραρνητικό στοιχείο) 

βρίσκεται εγγύτερα του Χ από ότι στο Η. 

• Το H έχει μόνο ένα ηλεκτρόνιο, έτσι στον H-X δεσμό, το + H 

είναι ένα σχεδόν ¨γυμνό¨ πρωτόνιο προς το - X. Για τον λόγο 

αυτό οι δεσμοί υδρογόνου εμφανίζονται ιδιαίτερα ισχυροί. 

(β) Δεσμός Υδρογόνου (4 – 120 kJ mol-1) 



Η σημασία του δεσμού υδρογόνου 

Ιδιότητες του νερού σε σύγκριση με άλλες ενώσεις παρόμοιου μοριακού 

βάρους 

 

Ένωση 
Μοριακό 

Βάρος 

Σημείο 

τήξεως (oC) 

Σημείο 

ζέσεως (oC) 

Θερμότητα εξάτμισης 

(kj/mol) 

CH4 16.04 -182 -162 8.16 

NH3 17.03 -78 -33 23.26 

H2O 18.02 0 +100 40.71 

H2S 34.08 -86 -61 18.66 

(β) Δεσμός Υδρογόνου (4 – 120 kJ mol-1) 



ΔΕΣΜΟΙ ΥΔΡΟΓΟΝΟΥ – ΓΙΑΤΙ ΕΠΙΠΛΕΕΙ Ο ΠΑΓΟΣ 

• Τα στερεά είναι συνήθως περισσότερο συμπιεσμένα από τα υγρά 

• Γι’ αυτό τα στερεά είναι πυκνότερα από τα υγρά 

• Στον πάγο τα μόρια νερού διατάσσονται έτσι ώστε να βελτιστοποιούνται ενεργειακά 

οι δεσμοί υδρογόνου 

• Κάθε άτομο οξυγόνου στον πάγο περιβάλλεται τετραεδρικά από 4 άλλα. Δεσμοί 

υδρογόνου συνδέουν κάθε ζευγάρι ατόμων οξυγόνου. Η διάταξη αυτή δημιουργεί μια 

¨ανοικτή¨ δομή και γι’ αυτό το λόγο ο πάγος είναι λιγότερο πυκνός από το νερό και 

επιπλέει σε αυτό.  

• Όταν ο πάγος λιώνει, το κανονικό πλέγμα αποσυντίθεται και τα μόρια νερού 

έρχονται εγγύτερα το ένα με το άλλο με αποτέλεσμα το υγρό να εμφανίζει μεγαλύτερη 

πυκνότητα. Τα μόρια βρίσκονται συνεχώς σε κίνηση. 

• Στο νερό το μήκος του δεσμού H-O είναι 1.0 Å. 

• Το μήκος του O…H υδρογονικού δεσμού είναι 1.8 Å. 



Όταν τα μόρια νερού αφήνουν την 

υγρή φάση για να περάσουν στην 

αέρια, απορροφούν ενέργεια για 

να υπερνικήσουν τους 

διαμοριακούς δεσμούς υδρογόνου 

(μπλε γραμμές) της υγρής φάσης 

Δεσμοί υδρογόνου 

εμφανίζονται στις 

πρωτεϊνικές δομές, 

τους υδατάνθρακες 

και τα νουκλεϊκά 

οξέα. Οι ιδιότητες και 

οι λειτουργίες αυτών 

των βιολογικών 

μορίων εξαρτώνται 

σε μεγάλο βαθμό 

από τους δεσμούς 

υδρογόνου. Μικροί 

υδατάνθρακες όπως 

η γλυκόζη είναι 

ιδιαίτερα διαλυτοί 

στο νερό εξαιτίας της 

ικανότητας τους να 

σχηματίζουν 

δεσμούς υδρογόνου 

με τα μόρια του 

νερού.  

(β) Δεσμός Υδρογόνου 



(β) Δεσμός Υδρογόνου 

Εξαιτίας της φύσης τους οι δεσμοί υδρογόνου είναι ισχυροί και εμφανίζουν ιδιαίτερη 

κατευθυντικότητα συγκριτικά με τις άλλες διαμοριακές αλληλεπιδράσεις.  

Αλληλεπιδράσεις ‘πασπαρτού’ για την υπερμοριακή χημεία. 

Βοηθούν σημαντικά στο χτίσιμο με ακρίβεια των υπερμοριακών συστημάτων, 

διευκολύνουν την κατασκευή πολύπλοκων υπερμοριακών αρχιτεκτονικών και είναι γι΄ 

αυτό ελκυστικοί στους σχεδιαστές υπερμοριών. 

 

Δεσμοί υδρογόνου, όπως αυτοί που παρατηρούνται σε βιολογικά συστήματα (π.χ. 

διπλή έλικα DNA, 3-D δομή πολλών πρωτεϊνών, μοριακή αναγνώριση 

υποστρώματος από πολλά ένζυμα), χρησιμοποιούνται από υποδοχείς σχεδιασμένους 

για την πρόσδεση ουδέτερων οργανικών μορίων όπως βαρβιτουρικά, μικρές αλυσίδες 

αλκοολών και αμίδια.  



(β) Δεσμός Υδρογόνου 

Tα άτομα A και B μπορεί να είναι, εκτός από οξυγόνο, άζωτο, θείο, 

αλογόνα κ.λπ (πάντως ηλεκτραρνητικά).  

Σε υδρογονικούς δεσμούς με άτομα μεγαλύτερα του 

οξυγόνου, όπως το χλώριο, οι αποστάσεις Η....Αλογόνου είναι 

μεγαλύτερες και οι δεσμοί υδρογόνου ασθενέστεροι εξαιτίας της 

μειωμένης ηλεκτραρνητικότητας που εμφανίζουν οι μεγαλύτεροι 

αυτοί σε ατομική ακτίνα αποδέκτες ηλεκτρονίων δηλ. τα 

αλογονίδια (= κάθε ένωση δύο στοιχείων εκ των οποίων το ένα 

είναι αλογόνο, π.χ. τα αλκυλαλογονίδια είναι ενώσεις του τύπου 

RX (R: αλκύλιο, Χ: F, Cl, Br, I) ).  

Η ακριβής ισχύς, όμως, ενός υδρογονικού δεσμού εξαρτάται 

σε μεγάλο βαθμό και από το περιβάλλον του.  



(β) Δεσμός Υδρογόνου 



(β) Δεσμός Υδρογόνου 



(β) Δεσμός Υδρογόνου 

Στην περίπτωση υδρογονικών δεσμών μεταξύ 

ουδετέρων μορίων, είναι εν γένει αποδεκτό ότι 

η ισχύς του υδρογονικού δεσμού (σε όρους 

ενέργειας σχηματισμού) σχετίζεται άμεσα με 

την κρυσταλλογραφικά προσδιορισμένη 

απόσταση μεταξύ του δότη και του δέκτη 

υδρογονικού δεσμού. 

 

Δεσμοί υδρογόνου που δημιουργούνται 

από υδρογόνα συνδεδεμένα με άτομο 

άνθρακα αντί για τα συνήθη ηλεκτραρνητικά 

άτομα όπως Ν και Ο (τιμές 

ηλεκτραρνητικότητας: C: 2.55, H: 2.20, 

N:3.04, O:3.44). Αυτές οι αλληλεπιδράσεις 

έχουν τις χαμηλότερες ενέργειες από όλους 

τους υδρογονικούς δεσμούς. Η παρουσία, 

όμως, ηλεκτραρνητικών ατόμων κοντά στον 

άνθρακα μπορεί να ενισχύσει σημαντικά την 

οξύτητα του C–H πρωτονίου με αποτέλεσμα 

τη δημιουργία διπόλου με σημαντική διπολική 

ροπή.  

Παράδειγμα C–H...Ν και C–H...Ο 

υδρογονικών δεσμών είναι οι 

αλληλεπιδράσεις που παρατηρούνται μεταξύ 

του μεθυλίου του νιτρομεθανίου και του pyridyl 

του στέμματος αιθέρα 

Νιτρομεθάνιο 



(α) Ηλεκτροστατικές αλληλεπιδράσεις ιόν-ιόν, ιόν-δίπολο, δίπολο-δίπολο) 

(β) Δεσμοί υδρογόνου 

(γ) Αλληλεπιδράσεις κατιόντος-π και επιστοίβαγμα π-π 

(δ) αλληλεπιδράσεις διασποράς και επαγόμενες (Van der Waals)  

(ε) Υδροφοβικές και στερικές αλληλεπιδράσεις 

ΔΙΑΜΟΡΙΑΚΕΣ ΑΛΛΗΛΕΠΙΔΡΑΣΕΙΣ 



(γ) Κατιόν – π αλληλεπιδράσεις (5 – 80 kJ mol-1) 

Δεσμός π 

•pi bonds (π bonds) are covalent chemical bonds where two lobes of one involved electron orbital 

overlap two lobes of the other involved electron orbital.  

•The Greek letter π in their name refers to p orbitals, since the orbital symmetry of the pi bond is 

the same as that of the p orbital when seen down the bond axis. P orbitals usually engage in this 

sort of bonding.  

•Pi bonds are usually weaker than sigma bonds. From the perspective of quantum mechanics, this 

bond's weakness is explained by significantly less overlap between the component p-orbitals due to 

their parallel orientation. 

•Pi bonds result from overlap of atomic orbitals that are in contact through two areas of overlap.  

•Pi-bonds are more diffuse bonds than the sigma bonds.  

•Electrons in pi bonds are sometimes referred to as pi electrons.  

•Molecular fragments joined by a pi bond cannot rotate about that bond without breaking the pi 

bond, because rotation involves destroying the parallel orientation of the constituent p orbitals. 

http://en.wikipedia.org/wiki/File:Electron_orbitals.svg
http://en.wikipedia.org/wiki/File:Pi-Bond.svg


(γ) Κατιόν – π αλληλεπιδράσεις (5 – 80 kJ mol-1) 

Δεσμός π 

Atoms connected via a double bond or triple bond have, in addition to one sigma 

bond, one or two pi bonds, respectively. 

 

Although the pi bond by itself is weaker than a sigma bond, pi bonds are often 

components of multiple bonds, together with sigma bonds. The combination of pi and 

sigma bond is stronger than either bond by itself. The enhanced strength of a 

multiple bond versus a single (sigma bond) is indicated in many ways, but most 

obviously by a contraction in bond lengths.  

   ethane (154 pm)       ethylene (133 pm)             acetylene (120 pm)  

http://en.wikipedia.org/wiki/File:Ethane-staggered-CRC-MW-dimensions-2D.png
http://en.wikipedia.org/wiki/File:Ethylene-CRC-MW-dimensions-2D.png
http://en.wikipedia.org/wiki/File:Acetylene-CRC-IR-dimensions-2D.png


(γ) Κατιόν – π αλληλεπιδράσεις 

Δεσμός π 

Top: two parallel p-orbitals. Bottom: pi bond 

formed by overlap. Pink and gray represent 

a ball and stick model of the molecular 

fragment that contains the pi bond.  



(γ) Κατιόν – π αλληλεπιδράσεις 

π-αλληλεπιδράσεις 

Οι π-αλληλεπιδράσεις είναι τύπος μη-ομοιοπολικών αλληλεπιδράσεων που 

αναπτύσσονται σε π-συστήματα. Ακριβώς όπως και στις περιπτώσεις 

ηλεκτροστατικών αλληλεπιδράσεων όπου μια περιοχή αρνητικού φορτίου 

αλληλεπιδρά με θετικό φορτίο, έτσι και τα π-συστήματα που εμφανίζουν 

περιοχές με μεγάλη ηλεκτρονιακή πυκνότητα (περιοχές επικάλυψης παράλληλων 

p-τροχιακών) μπορούν να αλληλεπιδράσουν με μέταλλα (κατιόντα μετάλλων ή 

ουδέτερα), ανιόντα, άλλα μόρια και άλλα π-συστήματα. 

Οι μη-ομοιοπολικές αλληλεπιδράσεις που σχετίζονται με π-συστήματα παίζουν 

μεγάλο ρόλο σε βιολογικά γεγονότα όπως είναι η μοριακή αναγνώριση 

πρωτείνης – προσδέτη (protein-ligand recognition) 



(γ) Κατιόν – π αλληλεπιδράσεις 

Τύποι π-αλληλεπιδράσων 

The most common types of π-interactions involve: 

 

• Metal-π Interactions: involves interaction of a metal and the face of a π 

system, the metal can be a cation (known as Cation-π Interactions) or neutral  

• Polar-π interactions: involves interaction of a polar molecule and quadrupole 

moment a π system. (εικόνα 1) 

• Aromatic-Aromatic Interactions (π stacking): involves interactions of 

aromatic molecules with each other.  

• π Donor-Acceptor Interactions: interaction between low energy empty orbital 

(acceptor) and a high energy filled orbital (donor). (εικόνα 2) 

• Anion-π Interactions: interaction of anion with π system  

Εικόνα 1 

Polar π 

interaction 

between water 

molecule and 

benzene  

Εικόνα 2 

Donor acceptor 

interaction between 

hexamethylbenzene 

(donor) and 

tetracyanoethylene 

(acceptor)  



(γ) Κατιόν – π αλληλεπιδράσεις 

Cation-π interaction is a noncovalent molecular interaction between the face of 

an electron-rich π system (e.g. benzene, ethylene) with an adjacent cation (e.g. 

Li+, Na+). This unusual interaction is an example of noncovalent bonding 

between a monopole (cation) and a quadrupole (π system). Cation-π interaction 

energies are of the same order of magnitude as hydrogen bonds or salt bridges 

and play an important role in molecular recognition.  

Benzene, the model π system has no 

permanent dipole moment as the 

contributions of the weakly polar carbon-

hydrogen bonds cancel due to molecular 

symmetry. However, the electron-rich π 

system above and below the benzene ring 

hosts a partial negative charge. In order to 

counterbalance this sandwiching negative 

charge, a positive charge is associated within 

the plane in which all benzene atoms lie. An 

electric quadrupole (a pair of dipoles, which 

do not cancel each other) results. The 

negatively charged π system can then 

interact favorably with positively charged 

ions.  
Cation-π interaction 

between benzene 

and a sodium cation.  



(γ) Κατιόν – π αλληλεπιδράσεις 

The cation-π interaction is comparable in strength to hydrogen bonding 

and can, in some cases, be a decisive intermolecular force.  

 

Several criteria influence the strength of the bonding:  

 

• the nature of the cation, 

From electrostatics (Coulomb's law), smaller and more positively 

charged cations lead to larger electrostatic attraction. The following table 

shows a series of Gibbs free energy changes for the interaction of 

benzene with several alkaline metals in the gas phase. The influence of 

the ionic radius, rion, is evident.  

M+ Li+ Na+ K+ Rb+ 

-ΔG 

(kcal/mol) 

38 27 19 16 

rion 76 102 138 152 



(γ) Κατιόν – π αλληλεπιδράσεις 

The cation-π interaction is comparable in strength to hydrogen bonding and can, 

in some cases, be a decisive intermolecular force.  

 

criteria influence the strength of the bonding:  

 

• the subsitutents on the π system  

Binding energy (in kcal/mol) for 

Na+ to benzene with prototypical 

substituents  

 

• Influence of the solvent 

 

Any intermediating solvent molecule will attenuate the effect, which is why it 

becomes less pronounced with increasing solvent polarity  



(γ) Κατιόν – π αλληλεπιδράσεις 

Cation-π Interaction in Nature 

 

Nature’s building blocks consist of aromatic moieties, too.  

Amino acid side chains of tryptophan and tyrosine or the DNA bases are 

capable of binding to cationic species (not only metal ions, but also charged 

amino acid side chains, ...). 

 Therefore, cation-π interactions can play an important role in stabilizing 

the three dimensional structure of a protein.  

An alternative role of the 

cation-π interaction is seen 

in the nicotinc 

acetylcholine receptor 

which binds its endogenous 

ligand, acetylcholine (a 

positively charged 

molecule), via a cation-π 

interaction to the 

quaternary ammonium  



(γ) Κατιόν – π αλληλεπιδράσεις 



(γ) Κατιόν – π αλληλεπιδράσεις 



(γ) π – π επιστοίβαγμα (stacking) (0-50 kJ mol-1) 

Οι αλληλεπιδράσεις π – π stacking είναι ασθενείς ηλεκτροστατικές 

αλληλεπιδράσεις που εμφανίζονται μεταξύ συστημάτων που περιέχουν 

αρωματικούς δακτύλιους. Η αλληλεπίδραση γίνεται μεταξύ περιοχών με 

‘πλούσια’ ηλεκτρονική πυκνότητα και περιοχών με ‘φτωχή’ ηλεκτρονική 

πυκνότητα.  

Δύο είναι οι γενικοί τύποι της π-π επιστοίβαξης: ‘face-to-face’ και ‘edge-to-

face’ αν και πληθώρα διατάξεων με ενδιάμεση γεωμετρία είναι γνωστή. Μεταξύ 

δακτυλίων προσανατολισμένων κατά face-to-face ή edge-to-face αναπτύσσονται 

ελκτικές αλληλεπιδράσεις. 

αλληλεπίδραση π-quadrupoles 

Οι δύο συνηθέστεροι τύποι π-π 

επιστοίβαξης. Στο face-to-face mode 

παρατηρείται μετατόπιση (επιστοίβαξη 

σε πλήρη στοίχιση είναι απωστική)  



(γ) π – π stacking 



(γ) π – π επιστοίβαγμα (stacking) (0-50 kJ mol-1) 

Οι face-to-face π-stacking αλληλεπιδράσεις είναι υπεύθυνες για τις χρήσιμες ιδιότηtες 

του γραφίτη ως λιπαντικό και την ικανότητα του να ‘γλιστράει’. Παρόμοιες π-π 

αλληλεπιδράσεις μεταξύ των δακτυλίων των ζεύγων των νουκλεοβάσεων βοηθούν 

στη σταθεροποίηση της διπλής έλικας του DNA.  

Εdge-to-face αλληλεπιδράσεις μπορούν να 

θεωρηθούν ως ασθενείς μορφές υδρογονικών 

δεσμών μεταξύ των ελαφρώς υπολειπόμενων 

ηλεκτρονίων ατόμων υδρογόνου του ενός 

αρωματικού δακτυλίου και το πλούσιο σε 

ηλεκτρονική πυκνότητα π-νέφος του άλλου.  

Πολλοί μικροί αρωματικοί υδατάνθρακες όπως 

το βενζόλιο κρυσταλλώνουν με τη 

χαρακτηριστική μοριακή διευθέτηση 

‘ψαροκόκαλου (herring-bone)’ 

μεγιστοποιώντας κατ’ αυτόν τον τρόπο τις ‘edge-

to-face’ επαφές 

Κρυσταλλική δομή με ακτίνες-Χ του βενζολίου που διευθετείται 

σύμφωνα με το μοτίβο ψαροκόκαλου εξαιτίας των edge-to-face 

αλληλεπιδράσεων  



 

Diamond and graphite are two allotropes of carbon: pure forms of the same element that 

differ in structure.  

http://en.wikipedia.org/wiki/Allotrope


(γ) π – π stacking 



(γ) π – π stacking 



(α) Ηλεκτροστατικές αλληλεπιδράσεις ιόν-ιόν, ιόν-δίπολο, δίπολο-δίπολο) 

(β) Δεσμοί υδρογόνου 

(γ) Αλληλεπιδράσεις κατιόντος-π και επιστοίβαγμα π-π 

(δ) αλληλεπιδράσεις διασποράς και επαγόμενες (Van der 

Waals)  

(ε) Υδροφοβικές και στερικές αλληλεπιδράσεις 

ΔΙΑΜΟΡΙΑΚΕΣ ΑΛΛΗΛΕΠΙΔΡΑΣΕΙΣ 



(δ) αλληλεπιδράσεις Van der Waals (<5 kJ mol-1) 

 - Δυνάμεις διασποράς (ή αλληλεπιδράσεις επαγόμενου διπόλου – 

επαγόμενου διπόλου)  

 

- Είναι πολύ ασθενείς και μη κατευθυντικές. 

 

 - Ελκτικές δυνάμεις που αναπτύσσονται μεταξύ μη πολικών μορίων 

όταν η στιγμιαία κατανομή των ηλεκτρονικών νεφών γύρω από κάθε 

μόριο αλληλεπιδρά ευνοϊκά για το σχηματισμό επαγόμενου διπόλου.  

 

- Οι van der Waals δυνάμεις παρέχουν επιπρόσθετη ενθαλπική 

σταθερότητα κατά την σύνδεση (εγκλεισμό) ενός υδροφοβικού 

ξενιζόμενου σε μια υδροφοβική κοιλότητα. Εξ αιτίας της φύση τους, 

όμως, μπορούν να εμφανιστούν σχεδόν παντού και γι’ αυτό είναι 

δύσκολο να σχεδιάσει κανείς υποδοχείς που να εκμεταλλεύονται ειδικά 

αυτές τις δυνάμεις. Ένα τέτοιο σύστημα μπορεί να είναι π.χ. ένα αυτο-

συναρμολογούμενο σύστημα που μοιάζει με μπάλα του τένις (self-

assembled ‘tennis-ball’) και το οποίο μπορεί να εγκλείσει άτομα Ξένου 

(Xe) χρησιμοποιώντας δυνάμεις van der Waals.  



Δυνάμεις διασποράς - London 

• Ασθενέστερες όλων των διαμοριακών δυνάμεων. 

• Μεταξύ μορίων που δεν παρουσιάζουν ηλεκτρική ροπή και που η ύπαρξή 

τους ερμηνεύεται με την παραδοχή της στιγμιαίας ανισοκατανομής του 

ηλεκτρικού φορτίου. Δεχόμαστε δηλαδή ότι το ηλεκτρονικό νέφος 

ταλαντούται με συχνότητα f, οπότε εμφανίζεται αντίστοιχα ηλεκτρική 

ροπή, που ταλαντούται με την ίδια συχνότητα, αλλά της οποίας η μέση 

τιμή ως προς το χρόνο είναι μηδενική Ένα στιγμιαίο δίπολο μπορεί να 

προκαλέσει εξ επαγωγής ηλεκτρική πόλωση σε γειτονικό μόριο (ή 

άτομο). 

• Οι δυνάμεις μεταξύ στιγμιαίων διπόλων ονομάζονται δυνάμεις 

διασποράς London. 

• Η ευκολία με την οποία ένα ηλεκτρονιακό νέφος ανισοκατανέμεται και 

επομένως η ικανότητα στιγμιαίας πόλωσης εκφράζεται από τον 

συντελεστή πόλωσης α. 

• Όσο μεγαλύτερο είναι το μόριο (και επομένως μεγαλύτερος ο αριθμός 

των ηλεκτρονίων του) τόσο μεγαλύτερη η ικανότητα του πόλωσης. 

(δ) αλληλεπιδράσεις Van der Waals (<5 kJ mol-1) 



Δυνάμεις διασποράς London 

• Οι δυνάμεις διασποράς London γίνονται ισχυρότερες με την αύξηση του 

μοριακού βάρους. 

• Οι δυνάμεις διασποράς London εμφανίζονται μεταξύ όλων των μορίων. 

• Οι δυνάμεις διασποράς London εξαρτώνται από την γεωμετρία του 

μορίου. 

• Όσο μεγαλύτερη είναι η διαθέσιμη επιφάνεια σύνδεσης τόσο ισχυρότερες 

είναι οι δυνάμεις διασποράς. 

• Οι δυνάμεις διασποράς London είναι ασθενέστερες μεταξύ σφαιρικών 

μορίων συγκριτικά με αυτές μεταξύ μη-σφαιρικών μορίων. 

(δ) αλληλεπιδράσεις Van der Waals (<5 kJ mol-1) 



Δυνάμεις διασποράς - London 

(δ) αλληλεπιδράσεις Van der Waals (<5 kJ mol-1) 



• Μεταξύ μορίων που δεν παρουσιάζουν ηλεκτρική ροπή και που η ύπαρξή 

τους ερμηνεύεται με την παραδοχή της στιγμιαίας ανισοκατανομής του 

ηλεκτρικού φορτίου. Δεχόμαστε δηλαδή ότι το ηλεκτρονικό νέφος 

ταλαντούται με συχνότητα f, οπότε εμφανίζεται αντίστοιχα ηλεκτρική 

ροπή, που ταλαντούται με την ίδια συχνότητα, αλλά της οποίας η μέση 

τιμή ως προς το χρόνο είναι μηδενική.  

• Mεταξύ δύο μορίων με τέτοιες ηλεκτρικές ροπές εμφανίζεται δεσμός Van 

der Waals, του οποίου η ενέργεια υπολογίζεται: 

 

 

 

 

όπου f1, f2 και α1, α2 οι συχνότητες ταλαντώσεως της ηλεκτρικής ροπής 

και οι συντελεστές πολώσεως των δύο μορίων, ενώ h είναι η σταθερά του 

Planck.  

U
3

2
hα α

f f

f f

1

r
1 2

1 2

1 2

6 


.

Δυνάμεις διασποράς - London 

(δ) αλληλεπιδράσεις Van der Waals (<5 kJ mol-1) 



Bonding 



Η συνολική διαμοριακή ενέργεια 

•  Η δυναμική ενέργεια U(r) των διαμοριακών δεσμών είναι αρνητική  

Το αρνητικό πρόσημο σημαίνει ότι οι αντίστοιχες δυνάμεις είναι ελκτικές  

•  Επίσης η δυναμική ενέργεια U(r) των διαμοριακών δεσμών είναι 

αντιστρόφως ανάλογη της αποστάσεως μεταξύ των διπόλων r υψωμένη 

κατά περίπτωση σε κάποια δύναμη.  

Αυτό σημαίνει ότι όταν η απόσταση r μεταξύ δύο μορίων μεγαλώνει, η 

αντίστοιχη δυναμική ενέργεια τείνει ασυμπτωτικά προς το 0.  

• Λόγω των διαμοριακών δυνάμεων τα μόρια τείνουν να πλησιάσουν. 

Aλλά η μεταξύ τους απόσταση δεν μπορεί να μικρύνει πέρα από κάποιο 

όριο, γιατί το ηλεκτρονικό νέφος του ενός μορίου επικαλύπτεται από το 

αντίστοιχο του άλλου και εμφανίζεται ισχυρή άπωση. Τότε η αντίστοιχη 

δυναμική ενέργεια είναι θετική και τείνει προς το άπειρο όταν η 

απόσταση r μικραίνει και τείνει να μηδενισθεί.  



Η συνολική διαμοριακή ενέργεια 
Yπάρχουν, επομένως, δύο ανταγωνιστικές δυνάμεις που επιδρούν στο 

σύστημα των δυο μορίων. η ελκτική, που οφείλεται στην παρουσία των 

ηλεκτρικών διπόλων, και η απωστική, λόγω της επικαλύψεως των 

ηλεκτρονικών νεφών των μορίων. H συνολική δυναμική ενέργεια 

υπολογίζεται τελικώς ως το άθροισμα των δύο αυτών δυναμικών 

ενεργειών, για την οποία έχει προταθεί η εξής αναλυτική μορφή:  

U r
A

r

B

r
n m( )  

όπου A και B σταθερές που εξαρτώνται από το είδος των μορίων. Tα m 

και n είναι ακέραιοι. Το m είναι 6 ενώ το n παίρνει τιμές μεταξύ 9 και 

12. Στην περίπτωση απλών μορίων το n παίρνει την τιμή 12 και η 

δυναμική ενέργεια ονομάζεται τότε δυναμικό των Lenard-Jones 6-12.   

Η αναλυτική μορφή της δυνάμεως δίνεται από την:  

F
dU r

dr

An

r

Bm

r
n 1 m 1     

( )



Η συνολική διαμοριακή ενέργεια 

Tα μόρια ισορροπούν σε απόσταση rο, στην οποία είναι ίσες οι 

απόλυτες τιμές των δύο δυνάμεων και στο οποίο αντιστοιχεί και η 

ελάχιστη τιμή της δυναμικής ενέργειας Uο.  

Δυναμικό Lenard-Jones 6-12  



(α) Ηλεκτροστατικές αλληλεπιδράσεις ιόν-ιόν, ιόν-δίπολο, δίπολο-δίπολο) 

(β) Δεσμοί υδρογόνου 

(γ) Αλληλεπιδράσεις κατιόντος-π και επιστοίβαγμα π-π 

(δ) αλληλεπιδράσεις διασποράς και επαγόμενες (Van der Waals)  

(ε) Υδροφοβικές και στερικές αλληλεπιδράσεις 

ΔΙΑΜΟΡΙΑΚΕΣ ΑΛΛΗΛΕΠΙΔΡΑΣΕΙΣ 



(ε) Υδροφοβικές και στερικές αλληλεπιδράσεις 



(ε) Υδροφοβικές και στερικές αλληλεπιδράσεις 

Οι υδροφοβικές αλληλεπιδράσεις  
 

Είναι οι κατευθυντήριες δυνάμεις (specific driving forces) που 

συνδέουν μη-πολικούς εταίρους σε υδατικό διάλυμα.  
 

Εντροπικός όρος 
Τα μόρια του νερού γύρω από τη μη πολική επιφάνεια μιας 

υδροφοβικής κοιλότητας σχηματίζουν μια δομημένη διάταξη. Κατά 

το σχηματισμό συμπλόκου αυτά τα μόρια νερού 

απελευθερώνονται και αποδιατάσσονται με αποτέλεσμα την 

ευνοϊκή αύξηση της εντροπίας του συστήματος.  



(ε) Υδροφοβικές και στερικές αλληλεπιδράσεις 

Οι υδροφοβικές αλληλεπιδράσεις  

   

Ενθαλπικός όρος 
Οι δεσμοί υδρογόνου που αναπτύσσονται μεταξύ των ελευθέρων 

μορίων νερού είναι ισχυρότεροι από τις αλληλεπιδράσεις των 

μορίων νερού με τις απολικές περιοχές του ξενιστή. Όταν τα μόρια 

νερού που περιέχονται σε μια υδρόφοβη κοιλότητα του ξενιστή 

απελευθερώνονται κινούμενα στις κυρίως περιοχές του διαλύτη το 

δίκτυο των δεσμών υδρογόνου μεγιστοποιείται και το σύστημα 

αποκτά ευνοϊκότερη ενθαλπία πράγμα που εμφανίζεται ως μια 

κατευθυντήρια (ενθαλπική) δύναμη που οδηγεί στον εγκλεισμό του 

ξενιζόμενου μορίου στην υδροφοβική κοιλότητα. Με αυτή τη 

λογική σχεδιάζονται υποδοχείς, όπως οι κυκλοφάνες και οι 

κυκλοδεξτρίνες, με υδροφοβικές εσωτερικές κοιλότητες για τον 

εγκλεισμό οργανικών ξενιζόμενων μορίων σε υδατικό διάλυμα.  



Στερικές απώσεις 

Ελαττώνουν τις αλληλεπιδράσεις αφού δύο μόρια δεν μπορούν να 

καταλαμβάνουν τον ίδιο χώρο. Σύμφωνα, όμως, με την αναλογία «κλειδί-

κλειδαριάς» παίζουν σημαντικό ρόλο στην εκλεκτικότητα των υποδοχέων ως 

προς τα υποστρώματα και στη σταθερότητα συγκεκριμένων συμπλόκων. 

Οι δυνάμεις που περιγράφονται μπορούν να χρησιμοποιηθούν ξεχωριστά 

αλλά τις περισσότερες φορές στην υπερμοριακή χημεία συναντάμε 

συνδυασμό αυτών των δυνάμεων ώστε να επιτυγχάνεται η εκλεκτικότητα και η 

κατάλληλη μορφή (selectivity and tunability) των σχεδιαζόμενων υποδοχέων 

αλλά και η σταθερότητα του σχηματιζόμενου συμπλόκου.  

(ε) Υδροφοβικές και στερικές αλληλεπιδράσεις 

Think of TETRIS… 



Αρχή του ‘κλειδιού και της κλειδαριάς’ (‘Lock and Key’ principle). O Emil Fischer 

περιέγραψε αυτήν την ιδέα το 1894. Οι περιοχές πρόσδεσης στον ξενιστή – 

‘κλειδαριά’ (host – ‘lock’) είναι συμπληρωματικές του ξενιζόμενου – ‘κλειδί’ 

(guest – ‘key’) στερικά και ηλεκτρονιακά.  
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ΠΑΡΑΡΑΤΗΜΑ 1 

A dipolar bond, also known as coordinate 

link, coordinate covalent bond, dative 

bond, or semipolar bond, is a description of 

covalent bonding between two atoms in which 

both electrons shared in the bond come from 

the same atom. The distinction from ordinary 

covalent bonding is artificial, but the 

terminology is popular in textbooks, especially 

those describing coordination compounds. 

Once such a bond has been formed, its 

strength and description is no different from 

that of other polar covalent bonds.The 

process of forming a dipolar bond is called 

coordination.  

Οι αλληλεπιδράσεις αυτές αφορούν στην αλληλεπίδραση ιόντων με πολικά μόρια. Είναι 

παρόμοιοι με τους δεσμούς που εμφανίζονται στις ενώσεις σύνταξης (σύμπλοκα ή 

ενώσεις συναρμογής) της ανόργανης χημείας και αφορούν κυρίως σε μεταλλικά ιόντα. 

Σε αυτά τα σύμπλοκα, μερικές βάσεις κατά Lewis προσφέρουν (donors) τα ελεύθερα 

ζεύγη ηλεκτρονίων τους σε μεταλλικά κατιόντα τα οποία δρουν σαν οξέα κατά Lewis και 

δέχονται τα ηλεκτρόνια (acceptors). Οι ενώσεις σύνταξης που σχηματίζονται ονομάζονται 

και σύμπλοκα σύνταξης ενώ οι δότες ηλεκτρονίων ονομάζονται προσδέτες (ligands)  







ΠΑΡΑΡΑΤΗΜΑ 2 














