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Chemicka vazba (CHV) je elektromagnetickd interakcia medzi sucastami zlozZitejSich Utvarov
nazyvanych viazané systémy, ktora spbsobuje existenciu tychto viazanych systémov a
ovplyvnuje ich zlozenie, strukturu a vlastnosti. Viazané systémy = molekuly, viacjadrové iony.
CHV vo viazanych systémoch existuje medzi 2 alebo viacerymi atdmami.

* Privzniku CHV

- dochadza k poklesu celkovej energie systému

- fyzikalne a chemické vlastnosti viazaného systému nie su suctom vlastnosti jeho zloziek

- viazany systém ma charakteristicku Casticovu strukturu vyjadrenu usporiadanim atomovych
jadier v priestore (tvar, geometria €astice) a rozdelenim elektronov v priestore (elektrénova

konfiguracia).

 CHV je popisana veliCinami: i) dizka chemickej vazby I [pm, A]
ii) disociacna energia D chemickej vazby [J, cal, eV]




... CHEMICKAVAZBA

Podstatou chemickej vazby je znizenie celkovej energie pri tvorbe viazaného systému z jeho
zloziek v dosledku preusporiadania elektronov a atomovych jadier
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... CHEMICKAVAZBA

1.KOVALENTNA VAZBA
2.KOVOVA VAZBA

3.I0NOVA VAZBA



1. Kovalentna vazba: predstavuje viazanie atdmov spoloéne zdielanymi elektronovymi parmi,
ktoré pritahuju k sebe jadrd viacerych atémov. Elektrony podielajuce sa na vytvoreni kovalentnej
vazby su k viazanym atdmom putane priblizne rovnako pevne. Mierou putania elektrénov je polarita
(idnovost) vazby.

a) _: Tvoria ju atomy rovnakého (zvycajne nekovového) prvku

alebo atdmy prvkov s blizkou hodnotou elektronegativity (x < 0,4). Napr: F,, O,, Sg, Seg, CS,, P4, CH,...

—

Cla—Cl

b) _: tvoria atémy rdéznych (vacsinou) nekovovych prvkov s

rozdielom Paulingovskych elektronegativit (x = 0,4-1,7). Specidlnym pripadom poldrnej kovalentnej
vazby je koordinacna (donorno-akceptorna) vazba.

6+ [H—ClI O-




Elektronegativita y (Citaj chi)

je miera schopnosti kovalentne viazaného atému prit'ahovat’ si vazbovy
elektronovy par.

Mullikenom zavedena elektronegativita ,, je definovana vztahom
v =0,5(1-A)
Zmena vnutornej energie AU pri odoberani elektronu z Castice (atom, molekula, i6n) je jej ionizacna energia I.
X(g) = X*(g) + e~ I(X) = AU (0 K)
Zmena vnutornej energie pri prijati elektronu Casticou je jej elektronova afinita A.
X(g) + e~ = X7(g) A(X) = AU (0 K)

1(X) a A(X) sa vyjadruju v jednotkach energie elektronvolt eV (pripadne aj v kJ mol1).

Povodna Paulingovska elektronegativita - sa vypocCitavala z disociacnych energii vazieb D
a uvadza sa ako bezrozmerna veliCina. Priblizny vztah medzi Paulingovskou a Mulikenovou

elektronegativitou je
v = 3,157 5



Charakteristickymi znakmi kovalentnej vazby su:

a) Nasytenost — kazdy atom je viazany obmedzenym a definovanym poctom
dalSich atomov

b) Smerovy charakter — vazbové elektronové pary maju definovanu
priestorovu orientaciu

c) Nasobnost — pocet elektronov zabezpecujucich viazanie je definovany
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Na teoreticky popis kovalentnej vazby sa vyuzivaju
a) Teoria valencnych vazieb b) Tedria molekulovych orbitalov (MO)

Teoria valencnych vazieb

Kovalentna vazba vznika sparenim dvoch nesparenych elektronov, ktorych spiny vo
vazbovom elektrénovom pdare musia byt opacné.

K dosiahnutiu maximalnej vazbovosti sa vyuziva hybridizacia — excitacia elektronov
do volnych orbitalov pocas vytvarania vazby.

Tvar molekuly je vysledkom orientacie vazbovych orbitalov na stredovom atome.

Orbitals Number of hybrid  Resulting molecular
s p d Type of hybridization orbitals geometry
1 1 0 sp 2 Linear
1 2 0 sp’ 3 Trigonal planar
1 3 0 sp’ = Tetrahedral
1 3 1 spd 5 Trigonal bipyramidal
1 3 2 spid’ 6 Octahedral 7



Podstatou tejto teorie je vytvaranie molekulovych orbitalov (MO) z atomovych orbitalov
(AO) metodou linearnej kombinacie atomovych orbitalov (LCAO)

MO je jednoelektronova vinova funkcia opisujuca stav elektronu
pritahovaného viacerymi atomovymi jadrami a odpudzovaného
ostatnymi elektronmi viazaného systému.

n MO ® mozno vytvorit z n AO W ak plati:
 Polohy atomovych jadier atomov A a B su také, ze dochadza k prekryvu
priestorov opisanych funkciami W, a W, (prekryvu atdbmovych orbitalov),
* rozdiel energie AE prekryvajucich sa AO je maly;
IAEl = IE(W, ) —E(W; )l <10 eV,
* integral prekryvu atomovych orbitalov S = W, ,W.dV
je rozny od nuly (S # 0).



Vyznam
molekule dikyslika O,. Orbitalové energie AO su takéto: E(Ols) = =538 eV; E(O2s) = -28,7 eV,
E(O2p) =-13,6 eV. Suradnicovy systém sa konvencne voli tak, ze spojnicou jadier prechadza os z.

uvedenych podmienok si znazornime na priklade prekryvu niektorych orbitalov v

A OA C)B
a3sev+ 4 = = —+ 4+ H  IAEI=W(2p) - W(2p)I=0 eV
2P, 2P, 2p, 2Py, 2Py, 2P,
IAEl = [W(2p) - W(25)I=15,1 eV
—28,7 eV T j‘sl' 'l;l' IAEl = [W(2s) - W(25)I=0 eV
=
-538 eV T 'I'Sl' 'Tl'i' IAEl = [W(1s) - W(1s)I=0eV
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Vyznam uvedenych podmienok si znazornime na priklade prekryvu niektorych orbitalov v
molekule dikyslika O,. Orbitalové energie AO su takéto: E(Ols) = -538 eV; E(O2s) = -28,7 eV,
E(O2p) =-13,6 eV. Suradnicovy systém sa konvencne voli tak, ze spojnicou jadier prechadza os z.

A OA C)B
azsev+  H-—- —— ===+ 1AEI = 1W(2p) - W(2p)I=0 eV
2P, 2P, 2p, 2Dy, 2Py, 2P,

RE=tis2p)=ctt25)1=15,1 eV
red i I0EI = 1W(25) - W(25)I=0 eV
2S 2S

-538 eV T 'H' 'Tl'i' AP =yt 15Y)=0 eV .
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Vyznam uvedenych podmienok si znazornime na priklade prekryvu niektorych orbitalov v
molekule dikyslika O,. Orbitalové energie AO su taketo: E(Ols) = -538 eV; E(O2s) = -28,7 eV,
E(O2p) =-13,6 eV. Suradnicovy systém sa konvenéne voli tak, ze spojnicou jadier prechadza os z.

efektivny prekryv
> DA€ =
F;.f_ & F'.-' F;.':
; Py 1
neefektivny prekryv |

Yo

pX(y)+pZ Py -'I:Ijn' 11




Molekulové orbitaly (MO) sa vytvaraju z atbmovych orbitalov (AO) pomocou linearnej
kombinacie atémovych orbitalov (LCAQO). Z principov matematiky vyplyva, ze pocet
orbitalov sa linearnou kombinaciou nemeni. Kolko atéomovych orbitalov ¥
kombinujeme, tofko molekulovych orbitalov ® musime vytvorit’.

Teda z n atomovych orbitalov ¥ (¥ ,,%¥s,....¥,,) vytvorime n molekulovych orbitalov @
(D, D,,.... D, ) nasledovne (n=A, B,C...;n=1,2,3...)

Dy =c14. Y4+ C15¥5 +c1n.- W kde

C,, SU kombinacné
— 1 _ koeficien
(I)Z — CZA' qu CZBSUB CZTl' llun oefticienty

(symbol n pre MO, n pre AO).

atd. az po @,
Riesenim Schrodingerovej rovnice pre konkréetnu funkciu @ ziskame energiu pre dany MO.
E(®°) < %ZE(‘?) =P PP viazbovy orbital
|‘A| O=EO=p E(D") >12E(‘P) —3p @ protivizbovy orbital
E(qpn) ng E(¥) =) @" nevdzbovy orbital .



... MO-lCAO

Molekula H,
D1 =cC14.¥Y, +c1p¥ n
H, Hg 1 1A- TA 1BTB > _

Dy = Cop. Yy + c25¥5 HO=ED

st

S

b

&

vizbovy orbital E(q)b)<%ZE(‘P) PP = Y.+ ¥,

w1
1s 1s protivdzbovy orbital E(P )>HZE(‘P) oF =Y, -,

RieSenim Schrddingerovej rovnice pre H, sa zistia hodnoty

kombinacnych koeficientov a energie prisluchajuce orbitalom k
danému elektronu. V pripade H, su: h

13




A

Energia

Molekula H,

protivazbovy o *orbital:

HA HB uzlova plocha na spojnici jadier

o =Y, -, = 0.%(1s) orbital = o o

—_ —_ vizbovy o, orbital:

1s 1s elektronova hustota je koncentrovana na
'1UA qu spojnici jadier

db = Y, +¥, =» o.(1s) orbital = 0 y
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Molekula H, - elektronova konfiguracia

HA HB Pri vytvarani elektronovej konfiguracie vo viazanych systémoch
plati vystavbovy princip, Pauliho vylu€ovaci princip a
s A O'S*(ls) Hundovo pravidlo maximalnej multiplicity.
S
E’ Vazbovy poriadok: kovalentné vazby sa klasifikuju podla svojej
w nasobnosti
| J— vazbovy poriadok N = %[Ee-(®b) — Te~(®*)]

1s 1s
kde Ze~(®P) je celkovy pocet elektrénov vo vazbovych MO,
a e~ (®*) je celkovy pocet elektronov v protivazbovych MO.

o.(1s)

15



... . MO-lCAO.

Molekula H, - elektronova konfiguracia

poradie MO podla vzrastajucej energie:
o4 0.*(1s) Energia
S ‘(110
o \ 2
L | o.(1s)*, o, (1s)
f — — 2 -0 | .
1s | / 1s N = — = 1 = jednoducha vazba
o.(1s)

16



H,*
o,(1s)%, 0."(1s)°

e TS
: /

A

6.*(1s)

Ener g'a

_17 Gs( 1s)

Ha = e,

o,(1s)?, o, (1s)!

e TS
: /

_17 0. *(1s)

H o

He,
0'5(15)2, Us*(ls)z
2 _ 9 _

M= =0
2

_T-l— Gs* (1s)

1s | h

H o




2Py

2p,

2p,
2py

2p,,

2py

2S

2S

pibiau3y
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3
5
S
2p, 2p, 2p, 2p,  2py 2p,
-------------------------------------- oj(2s)
— 23 — ZZZZ — 23

O'S(ZS) 19



Energia

odzp)

———————————————————— o, (2s)

O'S(ZS) 20



Energia

2p, 2P, 2py /20 2py 20,

pre Castice X,9 (X=Li - N) je
poradie MO podla vzrastajucej energie:

o,(2s), o, (2s), (2p,,), 0,(2p,), T'(2p,,), 0, (2p,)

n(2p,,) » E

o (ZS) 21




Energia

Xg

Pz <Py P i pre Castice X,49 (X=0 - Ne) je

poradie MO podla vzrastajucej energie:

0,(2s), 0,"(2s), 0,(2p,), (2p,,), T (2p,,), 0,"(2p,)
o,(2p,) > E

o.(2s) 22




nt a t* orbitdly maju maximum
elektronovej hustoty mimo
spojnici jadier

o a o* orbitaly maju maximum
elektronovej hustoty na
spojnici jadier a o* ma 1
uzlovu plochu

23



-15

40

-20

MO pre HF (a aj pre HCl, HBr, HI, OH-, HS")

—0;

HF

HF: (65")° (o,)° (my,")" vdzbovy poriadok N=1

%%—?— 2p
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Elektronovy strukturny vzorec je definovany ako graficke znazornenie tvaru
castice a rozdelenia valencénych elektronov na jednocentrove nevazbove
elektronove pary (NEP), dvojcentrové vazbove elektronové pary (VEP) a
nesparené elektrony (ak su pritomné).

© .
C O = N

Ie] |

H,0t  / o \S/

5 + 0 42_ - Y,
IQ/ \gl

HCN

|12 =0 —I
\
/
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Pravidla pre pisanie elektronovych strukturnych vzorcov

V prvom kroku uré¢ime celkovy pocet valenénych elektrénov v Castici. Treba mat na pamati, Ze atomy prvkov 1.
periody (realne atdm vodika) maju k dispozicii na tvorbu vazieb len jeden energeticky vhodny, valencny AO
(1s) a mb6zu byt teda maximalne jednovazbové (zdielat jeden elektrénovy par); atémy prvkov druhej periédy
maju k dispozicii Styri valencné AO (2s, 3 x 2p) a mozZu byt teda maximalne Stvorvazboveé, resp. zdielat Styri
elektrénoveé pary (vazbové + nevazbové); maju k dispozicii sice devat valenénych AO
(3s, 3 x3p, 5x3d), ale zvycajne z nich m6zu vyuzit maximalne Sest a byt teda , resp.
zdielat Sest elektrénovych valenénych pdrov (vazbovych + nevazbovych); vazbové elektronové pary sa
,Vvytvaraju“ z nesparenych elektronov koncovych atémov a stredového atomu, v pripade anidnov aj z elektronov
urcujucich naboj).

© ©
H, F — jednovazbovy (okrem niekolkych vynimiek napr. B,H,, H,F*) ol ol
O — dvojvazbovy (okrem niekolkych vynimiek napr. O;, H;0*), alebo jednovazbovy so zapornym nabojom 75\
B, C, N — Stvorvazbové 10 ol

Atomy 3. periddy - maximalne Sestvazbové

26



Pravidla pre pisanie elektronovych strukturnych vzorcov

2. V druhom kroku uréime stredovy atém (atémy) a koncové atomy. Treba vediet, ktoré atomy su
vzajomne viazané, pricom atdém s najvacSou vazbovostou nazyvame stredovy atom, ostatné atomy
(zvy&ajne naviazané na stredovy atdm) su koncové atdmy. Cim vac&sim poétom vizieb s atdmy
viazané, tym je castica stalejSia, takze stredovy atdm sa snaZi dosiahnut maximalnu vazbovost a

eVVe

3. Ak maju castice zloZzené z atdmov s-prvkov a p-prvkov (a my sa budeme zaoberat zatial iba
takymito casticami) parny pocet elektrénov, vsetky elektrony su sparené, pri neparnom pocte
elektronov bude jeden elektron nespareny.

27



1. PocCet
elektronov

HCN H,0* S0, NO,
H: 1e” 3xH: 3e S: 6e” N: 5e”
C: 4e O: 6e” 4x0: 24 e~ 2x0: 12 e
N: 5e- naboj: -1e- naboj: 2e-

10 e~ 8e 32 e 17 e~
A x 0] .0 -Q-
S ‘0! .S. N
H "H 0. o te
|'\|' ¢ .C“). ooo

_ _© o

H H s 10l 3
C GBK{L \ s/ Sz

H H 10 Ol o]

| =
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Tvar kovalentne viazanych Castic popisuje metdoda VSEPR (Valence Shell Electron Pair

Reupulsion). NajstabilnejsSim usporiadanim atédmov v priestore je také usporiadanie pri

ktorom sa dosiahne najmensie odpudzovanie valencnych elektrénov viazanych atomov.

o Vazbové elektronové pary (VEP) si mozno predstavit ako zdporny néaboj
koncentrovany na spojnici jadier a nevazbovy elektronovy par (NEP) ako zaporny
naboj nasmerovany od jadra atomu do priestoru.

e Koncové atomy sa usporiadaju okolo stredového atomu tak, aby odpudzovanie
elektronovych parov bolo ¢o najmensie, teda aby uhly, ktoré zvieraju vazbové a
nevazbové valencné elektronové pary stredového atomu boli o najvacsie.

« Cim je zaporny naboj koncentrovany v istom priestore vacsi, tym je jeho odpudiva
sila proti ostatnym zapornym nabojom vacsia. Odpudiva sila zvyCajne vzrasta v
poradi:

nespareny < jednoducha < dvojita < trojita < nevazbovy
elektron vazba vazba vazba elektronovy par

29




polaritu

Polarita kovalentnej vazby je miera nerovhomernosti rozdelenia naboja elektréonov
v obsadenych vazbovych a protivazbovych molekulovych orbitaloch

D =cp. WYy + cg¥p Ca, CB  su koeficienty linearnej kombinacie AO

* ak cy, cg, elektréony patria obom viazanym atomom a vazba je nepolarna.

* ak ca,> cpg, elektrony v obsadenom orbitali su silnejsie pritahované atdmom A
a vazba je polarna.

* akcy =0, ide o hranicny pripad kedy vazbovy elektronovy par patri len atomu A
a vazba je prakticky uplne iénova. .



Mierou polarity molekdl je ich dipdlovy moment, i v jednotkach Debye (1D=3,3356-1073° C m).
Ak 11 =0, molekula je nepolarna, ak > 0, molekula je polarna. Dipélovy moment je definovany
ako sucin vektora vzdialenosti | medzi faziskami kladného a zaporného naboja smerujuceho 0d
taziska zaporného naboja K tazZisku kladného naboja Q:
HCl 30

Polar

- <
l 2.1

H=gq

CCly
Nonpolar

posun elektronov
N

5+ S 2.0 ,
—>X
H BF, 4.0

(f
2 Nonpolar

© 2015 Pearson Education, Inc.
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VEP
o-vazby

NEP

Tvar castice,
uhol a

linearny
1D
a=180°
u=0

trigonalny
2D
a=120°
u=0

zalomeny
2D
0<120°
uz0

VEP
o-vazby

NEP

Tvar castice,
uhol a

tetraéder
3D
a=109,5°
u=0

trigonalne-
pyramidalny
3D

a<109,5°
uz0

zalomeny
(2D),
a<109,5°
=0
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VEP
o-vazby

NEP

Tvar castice,
uhol a

trigonalne-
bipyramidalny
3D
a=90°,=120°
u=0

Hojdacka

3D
a<90°,<120°
uz0

tvar pismena T
2D

a<90°

uz0

VEP NEP | Tvar cCastice,
o-vazby uhol a
2 3 linearny

1D

a=180°

u=0
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VEP NEP | Tvar castice,
o-vazby uhol a

Deformacia idealnych tvarov

6 0 oktaéder
3D
a=90°
u=0

predlzena a splostena tetragonalna bipyramina

5 1 stvorcovo-
pyramidalny
3D

a<90°

=0

deformovany tetraéder

4 2 Stvorec

2D ¢ 5
a=90° |
u=0 k‘ /&
~ l\
o s 34




VEP NEP | Hybri- | Tvar castice, uhol a Priklady
o-vazby dizacia
2 0 sp linedrny (1D),a=180°, u=0 BeCl,(g), CO,, N,O, HCN, NCS
2 1 sp? zalomeny (2D), a<120°, u#0 SnCl,, O,, NO,, SO,
2 2 sp3 zalomeny (2D), a<109,5°, pu#0 H,O, NH,, H,F*, H,S, SCl,
2 3 sp3d linearny (1D), a=180°, u=0 l;-, XeF,, ICl,
3 0 sp? trigonalny (2D), a=120°, u=0 BCl;, NOy;, SO,,
3 1 sp3 trigondlne-pyramidalny (3D), a<109,5°, uz0 NH,, PF;, H,O"
3 2 sp3d tvar pismena T (2D), a<120°, u#0 CIF,
4 0 sp3 tetraéder (3D), a=109,5°, u=0 CH,, CCl,, NH,*
4 1 sp3d tvar hojdacky (3D), a<90°, B<120°, u#0 SF,
4 2 sp3d? Stvorec (2D), a=90°, u=0 XeF,
5 0 sp3d trigonalne-bipyramidalny (3D), PCl., SbF., AsF.
a=90°, B=120°, u=0

1 sp3d? Stvorcovo-pyramidalny (3D), a<90°, u£0 BrF., IF.
6 sp3d? oktaéder (3D), a=90°, u=0 SF¢, PClg, SiF>
6 sp3d? Stvorcovo-bipyramidalny (3D), a=90° trans-PCl,F,, SCI.F 35
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... CHEMICKAVAZBA

2. Kovova vazba: vyskytuje sa v atomoch kovovych prvkov a v zliatinach. Jej podstatu
vystihuju elektrostatické pritazlivé sily medzi trojrozmerne uplne delokalizovanymi

elektronmi a kladne nabitymi kationmi kovu usporiadanymi v krystalovej mriezke.
Kovova vazba nema smerovy charakter ani ndsobnost

Electrons from Outer Shell of Metal Atoms

go@oaifo 090
0.0°0.0.:0:0;

Metal lons
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3. Iénova vazba: tvoria atomy roznych (vacsinou) nekovovych prvkov s velkym rozdielom
Paulingovskych elektronegativit (x >1,7). I6nova vazba je elektrostaticka pritazliva interakcia
medzi kationmi a aniénmi v tuhych ionovych zluceninach. Vyznacuje sa stratou smerového
charakteru a nasobnosti.

-Niet dbokazov o jestvovani 100%-nej ionovej vazby a aj vazba v takych "klasickych”
pripadoch idnovych zlucenin, ako je napr. NaCl, ma CiastoCne kovalentny charakter. V praxi
sa za idnovu vazbu povazuje taka, ktorej polarita je aspon 50 %.

CH, HClI ScCl, NaCl CsF
Polarita vdzby 4 % 15 % 30 % 50 % 63 % 82 % 92 %

Ay’ 0,4 0,8 1,2 1,7 2,0 2,6 3,2
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Vlastnosti ionov: iénovy polomer .

vychadza z predstavy, ze iony sa povazuju za tuhé nestlacitelné gule s celistvym
nabojom. V krystalovej strukture su usporiadané tak, ze susediace opacne nabite iony
sa vzajomne dotykaju a ich medzijadrova vzdialenost’ je teda suctom ich i6novych
polomerov.

V periodickej sustave prvkov vykazuju ionové polomery takéto trendy:
e ionovy polomer izoelektronovych cCastic vzrasta so zmensovanim naboja, ako priklad
mozno uviest postupnost r(Ca?*) < r,(K*) <r,(Ar) <r,(CI) <r,(S%)
e Vv ramci skupiny ionovy polomer vzrasta so zvacsovanim protonoveho Cisla, ako priklad
uvedieme
(F) <r,(Cl)<r(Br)<r (), pripadne r; (Li*) <r,(Na*) <<r, (K*) <r,(Rb*)<r, (Cs")
e v ramci periody pre kationy prechodnych alebo vnutorne prechodnych prvkov s rovnakym

nabojom ionovy polomer klesa s protonovym cCislom, prikladom je lantanoidova kontrakcia
diskutovana v kap. 11

e pre iony jedného atomu iénovy polomer klesa so zvac¢Sovanim naboja,
napr. r(Fe3*) < r,(Fe2"). v




polarizovatelnost’ castice «o je dipélovy moment indukovany uG€inkom
elektrostatického polfa s jednotkovou intenzitou. Polarizovatelnost’ si mozno
predstavit’ ako schopnost’ i6nu (naj¢astejsie aniénu), deformovat’ svoj elektréonovy obal

vplyvom vonkajsieho elektrického pola. Preto sa niekedy polarizovatelnost’ nahradza
pojmom deformovatelnost’.

Schopnost’ idnu deformovat’ tvar inej castice svojim elektrickym polfom sa nazyva
polarizacny ucinok iénu a uvadza sa takmer vyluéne v suvislosti s kationmi.
Vseobecne plati, ze polarizacny ucinok katiéonu je umerny hustote kladného naboja na
povrchu kationu, €ize vzrasta s velkostou naboja a poklesom iénového polomeru.

115 pm polarizacny ucinok Ag* 220 pm
deformuje elektronovy obal I 2




\ "4d B A \ \ \ 2 /)

1. Vodikova vazba: je pritazlivd medzimolekulova interakcia, charakterom na prieniku
chemickej vazby a fyzikalnych interakcii. Vytvara sa medzi atbmom H kovalentne viazaného
na atom elektronegativneho prvku X s inym atédmom Y, na ktorom je lokalizovany
nevazbovy valencny elektronovy par. Atomy X a Y su casto F, O, N a zriedkavejsie Cl a S.
Energia vodikovej vazby sa pohybuje v rozmedzi E = 10-40 KJ/mol
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2. van der Waalsove interakcie: sily fyzikalnej povahy a v porovnani s chemickou a vodikovou
vazbou su podstatne slabsie. Delime ich na

a) Coulombické: interakcie medzi trvalymi (permanentnymi) nabojmi, resp. dipdlmi. Napr.
interakcia idn-ion, ion-dipol (napr. Na*-H,0) a dipdl-dipdl (E=5-25 KJ/mol, napr. PCl; -PCl, ).

b) Indukcné: 16ny, resp. dipdly aj v nepolarnych molekuldch indukuju dipélovy moment a
interakcie ion-indukovany dipdl (E=3-15 KJ/mol, napr. OH™-0,) a dipdl-indukovany dipdl
(E=2-10 KJ/mol, H,0-0,).

OH" .oy Oppacy ‘+ o

c) Disperzné: su najslabsie interakcie (E=0,05-4 KJ/mol) medzi indukovanymi dipélmi v
nepolarnych molekulach
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