Х. ПРИРОДА ХИМИЧЕСКОЙ СВЯЗИ И 

СТРОЕНИЕ ХИМИЧЕСКИХ СОЕДИНЕНИЙ


Разработка теории химической связи является важнейшей проблемой химии. Без знания природы химической связи нельзя понять причины многообразия химических веществ, представить механизм их образования, состав, строение и реакционную способность веществ. Однако пока не была раскрыта сложная структура атома и атом считался неделимой частицей, нельзя было достичь правильного понимания в вопросе химической связи.


Разработка современной теории строения атома и предсказания на её основе свойств индивидуальных атомов является важным достижением квантовой механики. Перед квантовой механикой встала задача изучить природу химической связи, расшифровать электронное строение молекул и прогнозировать их свойства.


Учение о химической связи и строении молекул развивается давно и оно развивалось параллельно с учением о строении атома. Было выделено несколько типов основных химических связей: ионная, ковалентная (неполярная и полярная), металлическая. Кроме того, существует еще особый тип связи – водородная связь. В чистом виде перечисленные типы связи встречаются редко, в большинстве химических соединений имеет место наложение разных типов связи.

║
Химической связью называется совокупность электростатических взаимодействий между отрицательно заряженными электронами и положительно заряженными ядрами атомов, приводящих к соединению атомов в молекулу, ионный кристалл и другие устойчивые многоатомные системы.


Приведенная выше классификация химических связей имеет условный характер, так как механизм образования всех химических связей един и заключается во взаимодействии электрически заряженных частиц. Если в результате этого взаимодействия образуются ионы (например, Na+ и Cl−), то возникает ионная связь, а если образуются молекулы (полярные и неполярные), то возникает ковалентная связь.


Был предложен ряд теорий химической связи, в том числе и теория химического строения органических соединений, выдвинутая в 1861 г. А.М.Бутлеровым. Однако авторы этих ранних теорий не ставили перед собой задачу выяснения природы химической связи, справедливо считая, что химия в то время еще не была готова к решению этой задачи.


В 1916 г. американский ученый Г.Льюис на основе теории строения электронной оболочки атома Н.Бора создал теорию ковалентной связи. Ковалентная связь образуется между атомами элементов, обладающих одинаковыми или близкими свойствами. Согласно Льюиса химическая связь образуется за счет обобществления электронов и образования общей электронной пары, принадлежащей обоим связанным атомам. Атомы, соединяясь в молекулы, стремятся достроить свою внешнюю электронную оболочку до устойчивой электронной структуры ближайшего инертного элемента (благородного газа). Так, два атома водорода, имеющие по одному электрону, образуют устойчивую молекулу Н2, то есть образуется общая электронная пара, связывающая ядра обоих атомов водорода, при этом образуется устойчивая двухэлектронная оболочка, как у инертного газа гелия. Связь между двумя атомами, осуществляющая по схеме Г.Льюиса, называется ковалентной, что означает «равновалентная», тем самым подчеркивая равное участие в образовании химической связи двух связанных атомов.


В 1916 г. немецкий ученый Коссель предложил теорию ионной связи, согласно которой атомы, стоящие в таблице Д.И.Менделеева левее, легче отдают электроны (например, щелочные металлы), а стоящие правее, легче их присоединяют (например, галогены). Если такие атомы сближаются (например, натрий и хлор), то между ними наблюдается переход электронов с образованием положительно и отрицательно заряженных ионов, которые электростатически притягиваются друг к другу. Так образуется по Косселю ионная связь.


Однако теории ионной и ковалентной связи Косселя и Льюиса формально подходили к объяснению возникновения химической связи, так как не могли учитывать сложной структуры атомов и не могли основываться на экспериментальных данных о строении атома, а именно, что электрон обладает и корпускулярными, и волновыми свойствами и его можно представить в виде электронного облака. Поэтому, например, в теории Льюиса были существенные недостатки. Например, трудно было объяснить объединение в общую электронную пару одноименно заряженных электронов, которым по классическим законам электростатики полагается отталкиваться друг от друга.


В 1925 – 27 гг. была разработана квантово-механическая теория строения атома, которая позволила более детально изучить природу химической связи. Причины образования химической связи между атомами удалось установить только после того, как стали известны законы движения электрона в атоме на основе квантовой механики.


В 1927 году немецкие теоретики В.Гейтлер и Ф.Лондон (через год после опубликования волнового уравнения Э.Шредингера) впервые использовали представления квантовой механики об атоме и объяснили не только качественно, но и количественно механизм образования химической связи в молекуле водорода (то есть провели квантовомеханический расчет молекулы Н2). Они сделали на основании своего расчета следующий важный вывод:

║ химическая связь образуется при взаимодействии атомов, имеющих неспаренные валентные электроны с антипараллельными спинами. 

Большой вклад в теорию химической связи внесли также Л.Полинг, Р.Малликен, Т.Хунд, Д.Слейтер и др.

Механизм образования ковалентной связи.

Кривая потенциальной энергии молекулы диводорода Н2

Любая молекула (в том числе молекула Н2) является устойчивой термодинамической системой, поэтому химическая связь между атомами образуется только в том случае, если при сближении атомов полная энергия системы (сумма кинетической и потенциальной энергии) уменьшается. Важные сведения о строении молекул дает изучение зависимости потенциальной энергии системы из двух атомов от расстояния между составляющими эту систему атомами (рис. 10.1.).


Рассмотрим систему из двух атомов водорода, находящихся на бесконечном расстоянии друг от друга; при этом один атом водорода помещен в начало координат. По оси абсцисс отложено расстояние между ядрами атомов, а по оси ординат отложена потенциальная энергия системы из двух атомов водорода. Выясним, как зависит потенциальная энергия такой системы от межъядерного расстояния r.
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Рис. 10.1. Зависимость потенциальной энергии системы из двух атомов водорода от межъядерного расстояния r.


1 – при одинаково направленных (параллельных) спинах двух электронов;


2 – при противоположно направленных спинах двух электронов;


ro – межъядерное расстояние в молекуле Н2.


Принято считать равной нулю энергию системы в таком состоянии, в котором невозбужденные атомы водорода находятся на бесконечно большом расстоянии друг от друга и не взаимодействуют между собой.


По мере сближения двух атомов водорода между ними возникают электростатические силы взаимодействия двух типов: во-первых, силы притяжения между положительно заряженным ядром одного атома и отрицательно заряженным электроном другого атома; во-вторых, силы отталкивания между ядрами разных атомов, а также между одноименно заряженными электронами разных атомов. При этом результаты взаимодействия зависят от того, одинаковы или противоположны по знаку спины взаимодействующих электронов двух атомов водорода. 


При сближении двух атомов водорода, у которых электроны с параллельными спинами (рис. 10.1., кривая 1), силы отталкивания всегда преобладают над силами притяжения и потенциальная энергия системы при сближении атомов водорода всё время увеличивается (то есть кривая монотонно идет вверх), то есть энергия взаимодействия двух атомов водорода всегда положительна. При этом при уменьшении расстояния r между атомами сила отталкивания растет. Поэтому для сближения атомов необходимо затрачивать энергию, поэтому такой процесс (сближение атомов) энергетически невыгоден, и химическая связь между атомами не возникает, то есть в этом случае молекула Н2 из двух атомов водорода при их сближении не образуется (можно провести аналогию с двумя магнитами: если их сближать одинаковыми полюсами, то будет проявляться эффект отталкивания).


Если же сближаются два атома водорода, у которых электроны с антипараллельными спинами ↑↓ (рис. 10.1., кривая 2), то при их сближении вначале преобладают силы притяжения, (кривая 2 идет вниз) и энергия взаимодействия двух атомов отрицательна, а затем преобладают силы отталкивания (кривая 2 идет вверх) и энергия взаимодействия атомов положительна. Поэтому вначале наблюдается уменьшение потенциальной энергии системы (энергия выделяется) и при межъядерном расстоянии r = ro система из двух атомов водорода обладает наименьшей энергией, то есть находится в самом устойчивом энергетическом состоянии. И вот эта устойчивая система из двух атомов водорода, находящихся на определенном расстоянии друг от друга, и будет представлять собой молекулу Н2, а межъядерное расстояние ro равно длине химической связи между двумя атомами водорода, которая равна 0,74•10-10 м. 


При дальнейшем сближении атомов водорода потенциальная энергия системы возрастает, поэтому сближения атомов водорода на расстояние меньшее, чем ro не происходит.


Схематически механизм образования молекулы Н2 из двух атомов водорода можно представить следующим образом: образование химической связи между водородными атомами происходит за счет неспаренных электронов двух атомов водорода, причем эти электроны с точки зрения квантовой механики представлены в виде 1s-электронных облаков (рис. 10.2.).


Радиус атома водорода (размер электронного облака) равен 

0,53•10-10м, а расстояние между ядрами в молекуле Н2 (ядра атомов показаны точками) равно 0,74•10-10 м, то есть меньше, чем сумма двух радиусов двух свободных атомов водорода (равная 2•0,53•10-10 м = 1,06•10-10м).
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Рис. 10.2. Схема перекрывания атомных 1S-электронных облаков при образовании молекулы водорода.


(1SA и 1SB – антипараллельные спины двух атомов водорода).


Таким образом, при сближении двух атомов водорода и образовании между ними химической связи (то есть образовании молекулы Н2) происходит перекрывание (взаимопроникновение) электронных облаков двух связываемых атомов, поэтому в пространстве между ядрами в месте перекрывания возрастает электронная плотность, то есть возрастает вероятность нахождения электронов между ядрами. Поэтому возрастает притяжение между положительно заряженными ядрами и отрицательной электронной плотностью в месте перекрывания, в результате чего ядра сближаются, то есть образуется химическая связь в молекул Н2. При этом выделяется большое количество энергии при образовании молекулы Н2 из двух атомов, которое стабилизирует систему из двух атомов водорода, переводя её в более устойчивое энергетическое состояние (с меньшим значением энергии), то есть молекула Н2 более устойчива, чем два отдельных атома водорода.


Таким образом, химическая связь образуется вследствие перекрывания электронных облаков двух связываемых атомов и чем больше степень перекрывания электронных облаков, тем больше выделяется энергии, а значит, образуется более прочная химическая связь. Так, в молекуле Cl2 химическая связь между атомами хлора будет прочнее, чем в молекуле J2, так как степень перекрывания меньших по размеру и более плотных 3р-электронных облаков двух атомов хлора будет больше, чем степень перекрывания 5р-электронных облаков двух атомов йода.


Отметим, что при сближении атомов водорода происходит перекрывание электронных облаков, то есть перекрывание атомных орбиталей двух атомов водорода. При этом электроны разных атомов водорода НА и НВ могут обмениваться друг с другом. Так, при попадании электрона из атома НА в область перекрывания он может не вернуться к атому НА, а переходит на 1S-орбиталь другого атома НВ. То же может происходить с электроном атома НВ. Таким образом, вследствие перекрывания орбиталей (электронных облаков) атомы НА и НВ постоянно обмениваются электронами, если их спины антипараллельны (целесообразнее говорить не об обмене электронов, а о передвижении электронов с антипараллельными спинами около обоих ядер, что приводит к значительному увеличению плотности электронного облака в пространстве между ядрами, которое «стягивает» положительно заряженные ядра, уменьшая при этом энергию системы – возникает химическая связь).


Квантово-механические расчеты показывают, что в результате обмена электронами (то есть в результате перекрывания электронных облаков) между атомами возникает сильное притяжение (химическая связь возникает в том случае, если электроны оказываются между ядрами). Такой тип взаимодействия называется обменным, а энергия этого взаимодействия называется обменной энергией, которая составляет для молекулы Н2 90% от всей энергии связи в этой молекуле. По своей сущности обменное взаимодействие электрическое (то есть взаимодействие положительно заряженных ядер и отрицательно заряженной электронной плотности в месте перекрывания электронных облаков). Остальные 10% от энергии химической связи в молекуле Н2 вносит кулоновская энергия, обусловленная кулоновскими силами между ядрами и электронами (энергия отталкивания двух ядер или двух электронов и энергия притяжения ядра и электрона).


Таким образом, процесс образования химической связи между двумя атомами нельзя рассматривать только как электростатическое взаимодействие отдельных заряженных частиц, а необходимо рассматривать и как перекрывание электронных облаков. При этом перекрывание электронных облаков нельзя рассматривать как простое наложение электронного облака одного изолированного атома на электронное облако другого изолированного атома. Поскольку складываются волновые функции ψ, поэтому электронная плотность между атомами (электронная плотность определяется величиной ψ2) будет больше суммы плотностей электронных облаков изолированных атомов для тех же расстояний от ядра. При образовании химической связи электронные облака двух связываемых атомов как бы вытягиваются навстречу друг другу (поэтому степень перекрывания их становится больше).


И наоборот, в системе двух атомов водорода, имеющими электроны с параллельными спинами, плотность электронного облака между ядрами атомов снижается практически до нуля – электроны выталкиваются из пространства между ядрами и химической связи не возникает.

Энергия и длина химической связи


Важной характеристикой химической связи является её прочность. Мерой прочности химических связей является энергия связи.


║ Энергия химической связи – это есть энергия, затрачиваемая на разрыв связи:

А–В   =   А + В - Есв

За энергию связи можно также считать энергию, которая выделяется при образовании химической связи:

А + В = АВ + Есв

Для двухатомных молекул энергия связи равна величине энергии диссоциации молекулы на атомы. Чем больше энергия связи, тем связь прочнее.


В качестве единицы измерения энергии химической связи используют кДж/моль. Энергия химической связи зависит от природы и количества атомов, образующих связь, от кратности связи между атомами. Так, энергия связи в молекуле Н2 составляет 436 кДж/моль, в молекуле фтора F2 она равна 159 кДж/моль, в молекуле HCl имеет значение 431 кДж/моль. Энергию химической связи определяют с помощью закона Гесса на основе энтальпий реакций, при которых образуется или разрывается изучаемая химическая связь.


Другой важной характеристикой химической связи является её длина.


║ Длиной химической связи называют расстояние между центрами атомов, образующих химическую связь между собой, то есть расстояние между ядрами связываемых атомов.


Длина химической связи определяется рентгеноструктурным анализом и другими физическими методами. В качестве единицы измерения длины химической связи удобно использовать пикометр (пм) или нанометр (нм): 1 пм = 10-12 м, 1нм = 10-9 м. Современные методы исследования структуры веществ позволяют определять длины химических связей с точностью до 10-2 пм.


В зависимости от природы атомов, образующих между собой химическую связь, и от кратности связи между атомами длины химических связей изменяются от нескольких десятков пикометров до 300 – 400 пм. Как правило, в однотипных соединениях с увеличением энергии химической связи длина связи уменьшается, с увеличением кратности связи уменьшается межъядерное расстояние, вследствие чего и длина химической связи уменьшается.

Виды связей


Химическая связь образуется в результате перекрывания электронных облаков связываемых атомов. Поскольку электронные облака (атомные орбитали) имеют различную форму и различную пространственную ориентацию, их взаимное перекрывание может осуществляться разными способами. 


║ Химическая связь между атомами, которая образуется в результате перекрывания валентных атомных орбиталей (электронных облаков) на прямой, соединяющей ядра (центры) взаимодействующих атомов, называется σ-связью (буква сигма σ – греческий аналог латинской буквы s).


Таким образом, максимальная электронная плотность в результате перекрывания электронных облаков взаимодействующих атомов находится на линии связи атомов. Сигма - связи образуются в молекулах Н2, Cl2, HCl, H2O, H2S и др.
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Рис. 10.3. Схема, показывающая образование σ-связи при перекрывании атомных орбиталей:


а) – s– и s-типа; 
б) – s- и р-типа; 
в) - р- и р-типа; 


г) - s- и d-типа; 
д) - р- и d-типа;
е) -d- и d-типа;



«+» и « - » - обозначают знаки волновой функции.


║ Химическая связь между атомами, которая образуется в результате перекрывания валентных атомных орбиталей (электронных облаков) по обе стороны от прямой (вне прямой), соединяющей ядра этих атомов, называется π-связью (буква π – греческий аналог латинской буквы р).
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Рис. 10.4. Схема, показывающая образование π-связи при перекрывании атомных орбиталей:


а) – р- и р-типа;
б) – р- и d-типа;
в) – d- и d-типа;


«+» и « - » - обозначают знаки волновой функции.


Важно отметить, что для образования химической связи необходимо, чтобы волновые функции ψ перекрывающихся атомных орбиталей в месте перекрывания имели одинаковый знак (или обе с плюсом, или обе с минусом). На рисунках 10.3. и 10.4. как раз показано положительное перекрывание электронных облаков, когда знаки волновых функций электронов при перекрывании совпадают. При положительном перекрывании электронных облаков происходит сложение волновых функций (волн) изолированных атомов и амплитуда результирующей (суммарной) волны будет по абсолютной величине больше, чем у изолированных атомов, то есть результирующая волна усиливается. При этом будет возрастать и значение ψ2, то есть плотность электронного облака в месте перекрывания, которое приводит к взаимному притяжению ядер связываемых атомов, то есть возникает химическая связь.


При отрицательном перекрывании атомных валентных орбиталей (рис.10.5.), при котором знаки волновых функций ψ в месте перекрывания не совпадают, волны будут «гасить» друг друга и абсолютное значение амплитуды результирующей (суммарной) волны (то есть абсолютное значение суммарной волновой функции) будет меньше, чем у изолированных атомов. Поэтому в месте перекрывания величина ψ2, а значит, плотность электронного облака, тоже уменьшаются, что приведет к взаимному отталкиванию ядер взаимодействующих атомов, и химическая связь будет ослабляться или разрыхляться.
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Рис. 10.5. Схема, показывающая отрицательное перекрывание р-электронных облаков:


а – при перекрывании по линии связи;


б – при перекрывании по обе стороны от линии связи.


Необходимо отметить, что s-электронные облака могут образовывать только σ-связи, в то время как р- и d-электронные облака при перекрывании могут образовывать как σ-связи, так и π-связи.


Кроме σ- и π-связей, известны также дельта – связи (δ – связи), которые образуются в результате перекрывания всех четырех лепестков d-орбиталей, расположенных параллельно друг другу (рис. 10.6). Такие связи встречаются редко, они существуют только в некоторых соединениях, содержащих расположенные рядом атомы d-элементов. Например, δ-связь между двумя атомами Re имеется в ионе [Re2Cl8]2-.
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Рис. 10.6. Схема, показывающая образование δ-связи.


Для большей ясности рисунка орбитали «отодвинуты» друг от друга и направление их перекрывания показано пунктиром; «+» и «-» - обозначают знаки волновой функции.


Как правило, σ-связь более прочная, чем π-связь. Наименее прочная из всех видов связей – δ-связь.

Кратность химической связи


Кратность связи – это есть число химических связей между двумя атомами в молекуле. Кратность связи может выражаться целыми и дробными числами: 1, 2, 1
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 и так далее. Ранее вместо кратности связи часто пользовались терминами «одинарная связь», «двойная связь». Однако есть химические связи, в которых кратность выражается дробным числом, поэтому термином «кратность связи» пользоваться удобнее.


Молекул, в которых кратность химической связи больше единицы, много. Повышение кратности связи более единицы обязано наложению на σ-связь π-связей. Например, в молекуле азота N2 содержится тройная связь, то есть кратность химической связи равна трем, причем одна связь σ-типа и две другие связи π-типа:
N ≡ N.


С увеличением кратности химической связи, как правило, энергия (прочность) связи увеличивается, а длина связи уменьшается. Так, длина одинарной связи (С – С) в этане равна 154 пм, двойной связи (С = С) в этилене равна 134 пм, тройной связи (С ≡ С) в ацетилене составляет 120 пм. Энергия этих связей соответственно возрастает с 339 кДж/моль в этане до 838 кДж/моль в ацетилене.

Метод валентных связей (ВС)


Вскоре после разработки квантово-механической модели строения атома началась разработка квантово-механической теории химической связи. В настоящее время для объяснения образования химической связи применяются два метода: метод валентных связей (ВС) и метод молекулярных орбиталей (МО). В 1927 г. немецкие теоретики В.Гайтлер и Ф.Лондон предложили теорию, которую назвали методом валентных связей (ВС). Большой вклад в развитии этого метода внесли также Л.Полинг и Д.Слейтер. Несколько позже, в 1928 – 32 гг. Т.Гунд и Р.Малликен разработали другую теорию химической связи, которую назвали методом молекулярных орбиталей (МО). Оба метода позволяют довольно точно рассчитать важнейшие характеристики химической связи, поэтому оба метода правильно отражают природу взаимодействий между электронами и ядрами атомов. В зависимости от поставленных задач и объектов исследования в одних случаях используют более наглядный метод ВС, в других случаях применяют метод МО.


Метод валентных связей исходит из положения, что каждая пара атомов в молекуле образуют между собой химическую связь при помощи одной или нескольких общих электронных пар. Таким образом, химическая связь образуется по методу ВС за счет общей электронной пары и эта связь локализована (расположена) между двумя атомами, то есть она двухэлектронная и двухцентровая. Поэтому метод ВС называется также методом локализованных электронных пар (ЛЭП).


Основные положения метода валентных связей следующие:

1. Ковалентная химическая связь образуется двумя электронами с антипараллельными спинами, причем эта общая электронная пара принадлежит двум связываемым атомам.

При этом происходит перекрывание электронных облаков и между ядрами атомов значительно увеличивается электронная плотность, что приводит к уменьшению потенциальной энергии системы, то есть к образованию химической связи.

Комбинации таких двухэлектронных двухцентровых связей, отражающие электронную структуру молекулы, получили название валентных схем. Например, Н ( Н, 
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, то есть валентные электроны внешнего электронного слоя обозначают точками вокруг химического символа атома, а общие для двух атомов электроны показывают точками, помещаемыми между химическими символами этих атомов.

2. Ковалентная химическая связь тем прочнее, чем больше степень перекрывания электронных облаков взаимодействующих атомов.

Таким образом, из двух или нескольких орбиталей атома более прочную химическую связь образует та, которая сильнее перекрывается орбиталью другого атома. 

3. Ковалентная связь образуется в таком направлении, в котором перекрывание взаимодействующих электронных облаков, образующих химическую связь, максимально (в этом случае образуется самая прочная связь).

Исходя из этих положений метод валентных связей дает теоретическое обоснование направленности ковалентной связи. 

Этот метод по сути дела основан на представлениях Г.Льюиса о ковалетной связи, но с применением квантово-механической модели строения атома (Льюис рассматривал электрон только как частицу, а по теории квантовой механики изображение электрона рассматривалось в виде электронного облака).


Метод ВС является первой теорией химической связи, в которой применяются квантово-механические предоставления. Она позволяет ответить на многие вопросы, касающиеся химической связи, хорошо методически разработана, наглядна и поэтому широко используется в учебной и научной литературе, несмотря на постулативность отдельных её положений и несостоятельность в решении некоторых вопросов химической связи.

Насыщаемость ковалентной связи


Ковалентная связь обладает свойствами насыщаемости, направленности и поляризуемости. Разберем эти свойства. Одним из важнейших свойств ковалентной связи является её насыщенность. Вследствие насыщаемости связи молекулы имеют определенный состав (Н2О, HCl, H3N и др.) и существуют в виде дискретных частиц с определенной структурой.


║ Насыщаемость ковалентной связи – это есть число ковалентных связей, которое способен образовать данный атом с другими атомами.

Она характеризует способность атома образовывать ограниченное число ковалентных связей с другими атомами.


Насыщаемость связи определяется природой и валентной структурой атома.


Разберем это свойство для атомов некоторых элементов.

1. Атом водорода (элемента 1 периода) имеет одну валентную 1S-орбиталь, на которой находится неспаренный валентный электрон, за счет которого атом Н может образовать одну ковалентную связь по обменному механизму, то есть максимальная ковалентность атома водорода равна числу валентных орбиталей и равна единице (Н – Н, Н – Cl).

2. Атом углерода (элемента 2 периода) имеет 4 валентные орбитали и на внешнем энергетическом уровне находятся 4 валентных электрона, два из которых являются неспаренными, поэтому атом углерода может по обменному механизму образовать 2 ковалентные связи:
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Но для углерода характерно образование четырех ковалентных связей. Число неспаренных электронов может увеличиться в результате возбуждения атома углерода, вызывающего распад двухэлектронного 2S-облака на одноэлектронные и переход одного из 2S-электронов на свободную орбиталь 2р – подуровня (то есть происходит возбуждение одного из 2S-электронов в 2р-состояние):
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Возбуждение атома углерода, то есть перевод 2S-электрона на 2р-подуровень требует затраты энергии в количестве 401 кДж/моль. Однако в результате возбуждения у атома углерода станет 4 неспаренных электрона, за счет которых он может образовать 4 ковалентные связи. Поэтому энергия, затрачиваемая на возбуждение атома, с избытком компенсируется энергией, выделяемой при образовании двух дополнительных ковалентных связей (по сравнению с основным состоянием атома углерода), вследствие чего возбуждение атома углерода в целом будет энергетически выгодно.

Отметим, что возбуждение атома будет энергетически выгодно (а, значит, может реально происходить), если оно осуществляется в пределах одного энергетического уровня (например, у атома углерода происходит в пределах второго энергетического уровня). 

Таким образом, максимальная ковалентность углерода (ковалентность атома – это число образуемых им ковалентных связей) равна числу валентных орбиталей и равна 4.

3. Атом азота на 4 валентных орбиталях содержит 5 валентных электрона, три из которых неспаренные:
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За счет трех неспаренных электронов атом азота образует 3 ковалентные связи, например, с тремя атомами водорода, у которых имеется по одному неспаренному электрону, при этом образуется молекула аммиака NH3 в результате создания трех общих электронных пар:
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Кроме того, у азота еще осталась неиспользованной неподеленная электронная пара, поэтому за счет этой пары электронов азот может образовать, например, с ионом Н+ еще одну (четвертую) ковалентную связь. При этом на образование этой связи атом азота отдает два электрона, а ион водорода (□Н+) примет эту электронную пару на свою свободную валентную орбиталь. Такая ковалентная связь называется донорно-акцепторной связью, причем атом азота будет называться донором электронной пары, а ион Н+ называется акцептором электронной пары.

Атом азота в итоге образовал 4 ковалентные связи: три ковалентные связи образованы по обменному механизму с участием неспаренных электронов азота и одна ковалентная связь - по донорно-акцепторному механизму. Таким образом, образование иона NH4+ описывается методом валентных связей как результат создания четырех общих электронных пар.
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В образовавшемся ионе аммония NH4+ азот проявляет максимальную ковалентность, которая равна числу валентных орбиталей и равна четырем.

Рассмотренные примеры показывают, что ковалентные связи могут образовываться за счет неспаренных электронов невозбужденного атома, а также за счет неспаренных электронов, появляющихся в результате возбуждения атома. Кроме того, ковалентные связи могут образовываться по донорно-акцепторному механизму. Однако максимальное число ковалентных связей, которое способен образовать данный атом с другими атомами, определяется общим числом валентных орбиталей этого атома. К валентным орбиталям принадлежат орбитали внешнего (валентного) энергетического уровня, а для d-элементов в качестве валентных орбиталей используются также d-орбитали предвнешнего энергетического уровня.

Атомы элементов 1 периода (водород) имеют одну валентную 1S-орбиталь и максимальная ковалетность водорода равна единице. Атомы элементов второго периода имеют на внешнем энергетическом уровне 4 валентные орбитали, поэтому максимальная ковалетность элементов второго периода равна четырем, например: [BeF4]2-, [BF4]-, CH4, [NH4]+. Атомы элементов третьего и последующих периодов для образования ковалентных связей могут использовать не только s- и р-орбитали, но также и d-орбитали, поэтому ковалентность этих элементов может быть значительно больше четырех, например, [PF6]-, SF6, Cl2O7, JF7. 

Направленность ковалентной связи

Образование ковалентной связи является результатом перекрывания валентных электронных облаков взаимодействующих атомов. Но такое перекрывание возможно только при определенной взаимной ориентации электронных облаков. Только s-орбитали сферической формы имеют одинаковую направленность. Что касается р- и d-орбиталей, то они направлены по координатным осям и имеют различную форму. В соответствии с направленностью атомных орбиталей происходит и их перекрывание при образовании ковалентной связи, поэтому и ковалентная связь обладает свойством направленности. Представление о направленности ковалентных связей позволяет объяснить взаимное расположение атомов в многоатомных молекулах.

Например, молекула H2S образуется из атома серы и двух атомов водорода. Атом серы имеет два неспаренных 3р-электрона, которые занимают две р-орбитали, расположенные по координатным осям под углом 90о друг к другу. Атомы водорода имеют по одному неспаренному 1S-электрону. Таким образом, в молекуле H2S образуются две σ-связи за счет перекрывания электронных облаков двух неспаренных 3р-электронов атома серы с 1s-электронными облаками двух атомов водорода. Так как 3р-орбитали атома серы ориентированы во взаимно перпендикулярных направлениях, то молекула H2S имеет угловое строение и валентный угол в этой молекуле (валентный угол – это угол между двумя химическими связями) должен быть равен 90о. Однако он равен 92о. Это можно объяснить электростатическим отталкиванием одноименных зарядов δ+ двух атомов водорода (так как связь S – H полярна), поэтому валентный угол увеличивается с 90о до 92о.
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Рис. 10.7. Образование молекулы H2S согласно методу ВС.

Направленность ковалентной связи зависит также от типа гибридизации валентных орбиталей атома.

Гибридизация атомных орбиталей

Метод валентных связей позволяет объяснить образование и свойства химических связей между атомами во многих простых веществах и химических соединениях. Но в ряде случаев наблюдаются явные расхождения экспериментальных данных и теоретических расчетных данных, полученных по этому методу. Так, в образовании химических связей могут участвовать различные орбитали атома (s- , p-, d- и f-орбитали), которые имеют различную энергию, различную форму и различное расположение в пространстве. Однако в некоторых молекулах характеристики всех образуемых связей (энергия, длина, полярность связи) бывают одинаковыми. Например, в молекуле метана СН4 атом углерода четырехвалентен. В соответствии с первым положением метода ВС четыре ковалентные связи с атомами водорода образуются благодаря наличию 4 валентных неспаренных электронов в возбужденном атоме углерода 2s12p3. При этом три ковалентные связи С – Н, образованные за счет трех р-электронов, должны быть равноценны и валентные углы между ними должны быть равны 90о, так как р-орбитали направлены по координатным осям под углом 90о друг к другу. Четвертая связь образована за счет неспаренного 2s-электрона атома углерода и она должна отличаться от остальных трех связей по своим характеристикам. Так, связи, образованные р-электронами атома углерода, должны быть более прочными (больше энергия связи), так как р-орбитали более вытянуты от ядра, чем s–орбиталь, и поэтому сильнее перекрывают орбитали атомов водорода.

Оказалось, что теоретические предсказания метода ВС в данном случае противоречат хорошо известным экспериментальным данным о равноценности всех четырех связей С – Н в молекуле метана: прочность, длина и полярность всех связей в молекуле СН4 одинаковы. Валентные углы между всеми 4 связями тоже одинаковы и равны 109о28′, причем все связи атома углерода направлены к вершинам тетраэдра, атом углерода расположен в центре, а атомы водорода – в вершинах тетраэдра.

Каким же образом неравноценные по исходному состоянию электроны атома углерода образуют равноценные химические связи? Теоретическое объяснение этому дает теория гибридизации валентных атомных орбиталей, предложенная американским ученым Л.Полингом (лауреат Нобелевской премии по химии в 1954 г.). Полинг предложил усовершенствовать метод ВС, выдвинув дополнительное положение этого метода о возможности гибридизации атомных орбиталей при образовании химических связей.

║ Гибридизация атомных орбиталей – это процесс смешивания (сложения, комбинирования) различных по энергии и форме атомных орбиталей с образованием такого же числа новых, но уже одинаковых по энергии и форме гибридных («смешанных») орбиталей.

Таким образом, согласно представлениям Л.Полинга, химические связи образуются электронами не «чистых» исходных атомных орбиталей (s-, p- или d-типа), а «смешанных» гибридных орбиталей, образуемых при смешении исходных атомных орбиталей.

Гибридная орбиталь сильно вытянута по одну сторону от ядра атома, чем по другую, то есть электронная плотность в ней сконцентрирована по одну сторону от ядра в большей степени, чем по другую, что обусловливает гораздо более сильное перекрывание гибридных орбиталей с орбиталями других атомов, чем перекрывание негибридных орбиталей s- и р-электронов. В соответствии со вторым положением метода ВС это приводит к образованию более прочной связи. Поэтому гибридизация приводит к образованию более устойчивых молекул.

Название гибридных орбиталей и тип гибридизации определяется числом и типом складываемых исходных валентных атомных орбиталей. Так, при образовании молекулы метана складываются 4 валентные атомные орбитали углерода и образуются четыре sp3-гибридные орбитали. Соответственно говорят, что имеет место sp3-гибридизация валентных орбиталей атома углерода.

Гибридные орбитали данного атома образуют ковалентные связи в соответствии с первым положением метода ВС так же, как и обычные негибридные атомные орбитали: путем перекрывания с орбиталями другого атома. Так, четыре sp3-гибридные орбитали атома углерода, перекрываясь с четырьмя 1s-орбиталями атомов водорода, образуют 4 одинаковые связи в молекуле СН4. Валентный угол между связями равен 109о28′. Таким образом, метод ВС в модифицированной форме Полинга дает согласие с экспериментальными данными.

Гибридизация атомных орбиталей валентных электронов характерна не только для соединений углерода. Представление о гибридизации необходимо использовать всегда, когда несколько одинаковых связей образуют различные валентные электроны, не очень сильно отличающиеся по энергии (значительное различие энергии электронов препятствует гибридизации).

Существуют следующие основные типы гибридизации атомных орбиталей.

Гибридизация одной s- и одной р-орбитали (sp-гибридизация), приводящая к образованию двух гибридных sp-орбиталей, направленных под углом 180о друг к другу, что приводит к линейному строению молекулы. Например, sp-гибридизация валентных орбиталей наблюдается при образовании галогенидов бериллия, цинка, кадмия и ртути. Например, молекула BeCl2 линейна, а обе связи Ве – Cl в этой молекуле равноценны по энергии и длине.
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Рис. 10.8. Схема образования ковалентных связей в молекуле BeCl2 (sp-гибридизация валентных орбиталей бериллия).


Благодаря вытянутой форме гибридных sp-орбиталей атома бериллия достигается более полное перекрывание взаимодействующих электронных облаков, а, значит, образуются более прочные химические связи в BeCl2. При этом, энергия, выделяющаяся при образовании двух связей (Ве – Cl) больше, чем суммарные затраты энергии на возбуждение атома бериллия и деформацию его атомных орбиталей при их гибридизации. Поэтому процесс образования молекулы BeCl2 энергетически выгоден.


Гибридизация одной s- и двух р-орбиталей (sp2-гибридизация) приводит к образованию трех гибридных одинаковых sp2орбиталей, лежащих в одной плоскости и ориентированных под углами 120о друг к другу. Этому типу гибридизации соответствует образование плоской треугольной молекулы (рис. 10.9.).
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Рис. 10.9. Схема образования ковалентных связей в молекуле BF3 (sp2-гибридизация атомных орбиталей бора).


Гибридизация одной s- и трех р-орбиталей (sp3-гибридизация) приводит к образованию четырех гибридных sp3-орбиталей, направленных к четырем вершинам тетраэдра и ориентированных под углами 109о28′ друг к другу (рис. 10.10). Такая гибридизация характерна для некоторых соединений углерода, кремния, германия, фосфора и др.
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Рис. 10.10. Схема образования ковалентных связей в молекуле СН4 (sp3-гибридизация атомных орбиталей углерода).


У элементов третьего и последующих периодов в гибридизации могут участвовать валентные d-орбитали. Например, при гибридизации одной s-, трех р- и двух d-орбиталей (sp3d2-гибридизация) образуются шесть равноценных гибридных sp3d2 – орбиталей, направленных к вершинам октаэдра. Такой тип гибридизации валентных орбиталей центрального атома осуществляется при образовании молекулы SF6, а также ионов [PF6]-, [SiF6]2- и др.


При гибридизации одной s-, трех р- и одной d-орбитали (sp3d1 – гибридизация) образуются молекулы или сложные ионы, имеющие форму тригональной бипирамиды, например, галогениды фосфора (V).


Основные положения теории гибридизации атомных орбиталей:

1. Число гибридных орбиталей всегда равно числу исходных смешиваемых орбиталей.

2. В гибридизации могут принимать участие только валентные атомные орбитали.

3. Гибридизация происходит только с орбиталями одного атома.

4. Формы гибридных орбиталей и их расположение в пространстве получаются различными в зависимости от числа и вида исходных смешиваемых атомных орбиталей.

5. При гибридизации изменяется форма атомных орбиталей, расположение гибридных орбиталей в пространстве соответствует самому энергетически выгодному состоянию, при котором взаимодействие орбиталей будет минимальным (минимальное взаимное отталкивание).

6. Гибридизация атомных орбиталей энергетически выгодна, так как энергия, затрачиваемая на деформацию исходных орбиталей с избытком компенсируется за счет дополнительной энергии, выделяемой при более полном перекрывании гибридных орбиталей по сравнению с негибридными s- и р-орбиталями.

7. Валентные атомные орбитали, которые подвергаются гибридизации, должны не очень сильно отличаться по энергии. В периоде слева направо возрастает энергетическое различие внешних s- и р-орбиталей, поэтому в этом направлении уменьшается устойчивость гибридов (частиц) при смешении s- и р-орбиталей.

8. Перекрывание гибридных орбиталей с орбиталями соседних атомов должно происходить в достаточной степени, то есть образовавшаяся химическая связь должна быть достаточно прочной. Поэтому гибридизируются (смешиваются) только достаточно плотные орбитали. Так, в ряду H3N, H3P, H3As, SbH3 электронное облако центрального атома становится все более размазанным (электронная плотность уменьшается). При этом способность атомных орбиталей центрального атома к гибридизации уменьшается от H3N к SbH3, то есть устойчивость sp3-гибридного состояния уменьшается.

9. Гибридные атомные орбитали участвуют в образовании только σ-связей (некоторые из них могут не участвовать в образовании связей); π-связи образуются при участии негибридных атомных орбиталей.

Пространственное строение трех-, четырех-, пяти-, шести- и

семиатомных молекул и ионов


Каждая многоатомная молекула (или ион) представляет собой систему взаимосвязанных атомов, расположенных в пространстве определенным образом относительно друг друга, то есть характеризуется определенным пространственным строением или геометрией.


Раздел химии, изучающий пространственное строение частиц, называется пространственной химией или стереохимией.


Пространственная конфигурация многоатомных молекул и ионов определяется природой и числом атомов, образующих молекулу, то есть зависит от формы и размера валентных орбиталей, а также от способа их перекрывания при образовании химических связей. Пространственная направленность ковалентных связей как раз и определяет пространственное строение многоатомной частицы, которое зависит также от типа гибридизации валентных орбиталей центрального атома в данной молекуле (ионе).


Таблица 10.1.

Геометрические формы многоатомных молекул и ионов

Число атомов частицы
Пример
Геометрическая форма частицы
Тип гибридизации валентных орбиталей центрального атома

3
Н2О
угловая
sp3


СО2, BeCl2
линейная
sp

4
H3N, PCl3
тригональная пирамида
sp3


BCl3, CO32-, NO3-
плоская, треугольная
sp2

5
CH4, NH4+, SO42-, PO43-
тетраэдр
sp3

6
PF5, AsF5, SbF5
тригональная бипирамида
sp3d1

7
SF6, [PF6]-, [SiF6]2-
октаэдр
sp3d2
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Полярность и поляризуемость химической связи

Если химическая связь образуется между атомами равных размеров и с одинаковой электроотрицательностью (например, в молекулах Н2, Cl2, N2), то электронное облако, образованное общей электронной парой и осуществляющее ковалентную связь, распределяется симметрично относительно ядер двух связанных атомов. В этом случае образуется неполярная ковалентная связь.

Если электроотрицательности связанных атомов различны, но не сильно отличаются друг от друга, то происходит смещение общей электронной пары к более электроотрицательному атому и образуется полярная ковалентная связь. Например, в молекуле HCl общая электронная пара смещена в сторону более электроотрицательного атома хлора, в результате чего на атоме хлора возникает избыточный эффективный отрицательный заряд δ-, а на атоме водорода возникает такой же по абсолютной величине положительный заряд δ+.

Полярность химической связи количественно выражается дипольным моментом связи (электрический момент диполя), который рассчитывают по формуле:

Мс = δ•ℓ,

(10.1.)

где
Мс – дипольный момент химической связи;


ℓ - длина химической связи;


δ – абсолютная величина эффективного заряда атома, образующего химическую связь.


В качестве единицы измерения дипольного момента используют Кл•м (кулон • метр) или внесистемную единицу Дебай (Д), при этом 

1Д = 3,3•10-30Кл•м. Чем больше значение дипольного момента химической связи, тем связь более полярна. Для HCl дипольный момент связи равен 1,08Д или 0,347•10-29Кл•м. Для неполярной ковалентной связи дипольный момент равен нулю. Дипольный момент связи зависит от разности электроотрицательностей двух атомов, образующих между собой химическую связь.


Для характеристики реакционной способности молекулы важно знать не только исходное распределение электронной плотности в молекуле, но и легкость, с которой оно изменяется, то есть поляризуемость.


Поляризуемость ковалентной связи – это есть способность ковалентной связи поляризоваться в результате действия внешнего электрического поля (или при действии иона или другой полярной молекулы, например, партнера по реакции). При этом неполярная ковалентная связь становится полярной, а полярная ковалентная связь становится более полярной. Поляризуемость ковалентной связи зависит от эффективного заряда атомов, образующих связь, от размера атомов и формы орбиталей.

Эффективные заряды атомов 

в молекулах и ионных соединениях


При образовании химической связи между двумя атомами различных элементов электронная плотность около атомов изменяется. Это изменение можно учесть, приписав атому некоторый эффективный заряд δ (в единицах заряда электрона).


Эффективный заряд атома – это заряд, который возникает на атомах при образовании химической связи между ними вследствие смещения электронной плотности (общей электронной пары) к атому более электроотрицательного элемента. Согласно экспериментальным данным, в молекуле HCl эффективный положительный заряд на атоме водорода составляет 

δ+ = +0,18, а эффективный отрицательный заряд на атоме хлора δ- = -0,18 абсолютного заряда электрона, то есть химическая связь в молекуле HCl имеет на 18% ионный характер, а на 82% имеет ковалентный характер, то есть в HCl ковалентная полярная связь.


Чем больше разность электроотрицательностей двух связанных атомов, тем больше на них возникает эффективный заряд. Эффективный заряд можно рассматривать как меру поляризации химической связи. В случае образования неполярной ковалентной связи (например, Н2, Cl2) эффективный заряд на атомах равен нулю, то есть степень ионности таких связей равна нулю и они на 100% имеют ковалентный характер. В случае ионного соединения (например, NaCl) эффективный заряд на атоме натрия δ+ = +0,8, а на атоме хлоре δ- = -0,8, то есть химическая связь на 80% имеет ионный характер.


Значения эффективных зарядов для атомов – аналогов в однотипных соединениях изменяются закономерно. Так, в ряду галогеноводородов отрицательный эффективный заряд на атоме галогена уменьшается по абсолютной величине от –0,45 для фтора до –0,05 для йода.


Эффективные заряды определяют различными методами: на основании изучения оптических спектров поглощения, рентгеновских спектров поглощения, ядерного магнитного резонанса и др.

Недостатки метода валентных связей


До сих пор рассматривался метод валентных связей, по которому ковалентная связь образуется за счет общих электронных пар, которые связывают два атома, то есть ковалентная связь является двухэлектронной и двухцентровой.


Однако метод ВС не является всеобъемлющим и имеет ряд недостатков:

1. Метод ВС объясняет образование только двухэлектронных связей, но есть частицы, в которых имеются одноэлектронные и трёхэлектронные химические связи (Н2+, Н2-).

2. Метод ВС не рассматривает изменения энергии электронов при образовании химической связи. Согласно этого метода электроны при образовании химической связи занимают какое-то новое положение, сохраняя свою индивидуальность (А• + •В → А : В).

3. Метод ВС не объясняет образование химических связей с атомами инертных элементов.

4. На основе метода ВС трудно объяснить, что отрыв электронов от некоторых молекул приводит к упрочнению химической связи. Так, энергия связи в молекуле О2 равна 494 кДж/моль, а в молекулярном ионе О2+ равна 629 кДж/моль.

5. По методу ВС молекула О2 не обладает неспаренными электронами. Однако исследование магнитных свойств кислорода свидетельствует о том, что кислород О2 обладает парамагнитными свойствами, и молекула содержит 2 неспаренных электрона.

6. Расчеты по методу ВС очень сложны, так как этот метод дает сложную форму для волновой функции электрона в молекуле.

Всех этих недостатков лишен метод молекулярных орбиталей (метод МО), наибольший вклад в разработку которого внес Р.Малликен. Этот метод более последователен, чем метод ВС. Несмотря на меньшую наглядность, он находит все более широкое применение. В настоящее время метод МО является лучшим способом квантово-механической трактовки химической связи.

Основные положения метода 

молекулярных орбиталей (метода МО)


В методе МО молекула рассматривается так же, как атом, то есть все закономерности, установленные для атома, метод молекулярных орбиталей переносит на более сложную систему – молекулу. Если в атоме каждому электрону приписывали волновую функцию (ψ), называемую атомной орбиталью (АО), то и по отношению к молекуле для каждого электрона можно ввести аналогичную волновую функцию – молекулярную орбиталь (МО), квадрат которой (ψ2) пропорционален вероятности нахождения электрона в определенной точке пространства молекулы. Таким образом, если в атоме состояние электрона описывалось с помощью атомных орбиталей, то и в молекуле состояние электрона тоже может быть описано с помощью молекулярных орбиталей.


Основные положения метода МО следующие:

1. Метод МО рассматривает молекулу как единое целое и в молекуле все электроны обобществлены (особенно валентные электроны) и находятся в ведении всех атомов, составляющих молекулу (в методе ВС все остается на своих местах и общей становится лишь пара электронов).

2. Как в атоме электроны распределяются по атомным орбиталям, так в молекуле электроны распределены по молекулярным орбиталям (σ, π, δ и др.).

3. Как атомной орбитали (АО) в атоме соответствует волновая фукнция ψ, так и молекулярная орбиталь (МО) характеризуется волновой функцией, которая имеет тот же физический смысл, что и атомная волновая функция, то есть величина ψ2dV пропорциональна вероятности обнаружить электрон в данном объеме молекулярного пространства dV.

4. Так как в молекуле несколько атомных ядер, то в отличие от одноцентровых атомных орбиталей молекулярные орбитали являются многоцентровыми орбиталями, то есть молекулярность орбиталь охватывает ядра всех атомов, образующих молекулу.

5. Так же как атомным орбиталям в атоме соответствуют атомные квантовые числа, так и молекулярным орбиталям соответствуют молекулярные квантовые числа.

6. Электроны заполняют молекулярные орбитали в соответствии с теми же правилами, что и атомные орбитали: принципами Паули и наименьшей энергии, правилами Хунда и Клечковского. При этом на каждой МО может находиться не более двух электронов с антипараллельными спинами.

7. Молекулярные орбитали образуются из атомных орбиталей, при этом из n-ного количества атомных орбиталей образуется n молекулярных орбиталей, половина из которых (
[image: image7.wmf]2

n

) являются связывающими МО, а половина – разрыхляющими МО.

Метод МО ЛКАО


Описать молекулу согласно метода молекулярных орбиталей – это значит определить тип её молекулярных орбиталей, энергию молекулярных орбиталей и выяснить характер распределения электронов по молекулярным орбиталям, то есть решить те же задачи, что и при рассмотрении электронных структур атомов.


Имеются различные варианты метода МО. Одним из наиболее простых является метод линейной комбинации атомных орбиталей, сокращенно МО ЛКАО, то есть молекулярная орбиталь есть линейная комбинация атомных орбиталей. Иными словами, образование молекулярных орбиталей можно представить как результат сложения и вычитания комбинируемых атомных орбиталей.


Например, при линейной комбинации двух атомных 1s-орбиталей необходимо провести сложение и вычитание двух атомных 1s-орбиталей атомов А и В, которым соответствуют волновые функции (атомные орбитали) ψА и ψВ. При сложении атомных орбиталей ψА и ψВ образуется  молекулярная орбиталь (молекулы АВ, образующейся из атомов А и В), которой соответствует волновая функция ψ+ = С1ψА + С2ψВ, а при вычитании возникает молекулярная орбиталь, которой соответствует волновая функция 


ψ– = С3ψА – С4ψВ,


где
ψА и ψВ – атомные орбитали атомов А и В;



ψ+ и ψ– – молекулярные орбитали молекулы АВ.


Коэффициенты С1, С2, С3 и С4 указывают долю участия соответствующих атомных орбиталей в формировании молекулярных орбиталей. Если образуется двухатомная молекула из одинаковых атомов (гомоядерные молекулы, например, Н2), то С1 = С2, а С3 = С4.


Процесс сложения и вычитания двух атомных 1S-орбиталей можно показать графически (рис. 10.11).
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Рис. 10.11. Схема образования связывающей (σсв. 1S) и разрыхляющей (σразр. 1S) молекулярных орбиталей при сложении и вычитании двух атомных 1S-орбиталей.


Сложение атомных орбиталей (АО) соответствует их положительному перекрыванию, а вычитание АО соответствует их отрицательному перекрыванию.


При сложении (положительном перекрывании) атомных орбиталей (рис. 10.11) образуется двухцентровая молекулярная орбиталь σсв. 1S. Граничная поверхность этой МО напоминает эллипсоид. Это означает, что движение электронов в молекуле охватывает оба ядра. Электроны большую часть времени находятся между ядрами, то есть между ядрами атомов создается повышенная отрицательная электронная плотность, которая способствует сближению положительных ядер атомов, то есть способствует притяжению атомов и образованию молекулы. При этом энергия системы будет понижена по сравнению с энергией отдельных (изолированных) атомов, поэтому между атомами образуется химическая связь и поэтому данная молекулярная орбиталь называется связывающей орбиталью. Запись σсв. 1S означает, что это связывающая молекулярная орбиталь σ-типа, образованная из атомных 1S-орбиталей.


При вычитании (отрицательном перекрывании) атомных 1S-орбиталей (рис. 10.11.) образуется двухцентровая молекулярная орбиталь σразр. 1S, при этом электронная плотность на этой МО концентрируется за ядрами, а между ядрами атомов электронная плотность близка к нулю, поэтом одноименно заряженные ядра атомов отталкиваются. Следовательно, система из отдельных атомов находится в более выгодном энергетическом состоянии, чем те же атомы в молекуле, поэтому нахождение электронов на молекулярной орбитали σразр. 1S приводит к отталкиванию атомов, то есть ослаблению или разрыхлению химической связи между этими атомами, поэтому данная МО называется разрыхляющей (или антисвязывающей) молекулярной орбиталью.


Таким образом, из двух АО образовались две МО: связывающая σсв.1S и разрыхляющая σразр. 1S молекулярные орбитали. При этом связывающая МО энергетически более выгодна, чем исходные АО и уровень энергии связывающей орбитали на схеме (рис. 10.11) располагается ниже уровня энергии исходных АО. Разрыхляющая МО энергетически менее выгодна, чем исходные АО и энергия её выше энергии исходных атомных орбиталей.
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Образование МО из атомных орбиталей обычно изображают в виде энергетической диаграммы, где по вертикали откладывают значения энергии Е атомных и молекулярных орбиталей (рис. 10.12). Слева и справа на диаграмме показаны уровни энергии исходных атомных орбиталей, а в середине диаграммы – уровни энергии молекулярных орбиталей. При этом связывающая МО всегда расположена ниже, чем исходные АО, при сложении которых она образуется. Наоборот, разрыхляющая МО всегда расположена по энергии выше, чем исходные АО, при вычитании которых она образуется.


Рис. 10.12. Энергетическая диаграмма уровней 1S-атомных и σ 1S-молекулярных орбиталей двухатомной молекулы.


Необходимо отметить, что образовывать молекулярные орбитали при перекрывании способны только те атомные орбитали, которые отвечают следующим требованиям:

1. АО, которые перекрываются, должны иметь близкие энергии (это главное требование);

2. АО должны перекрываться в значительной степени;

3. АО при перекрывании должны иметь одинаковую симметрию относительно линии связи в молекуле (например, 2ру и 2pz атомные орбитали при перекрывании не смогут образовать МО).

Молекулярные орбитали могут быть следующих типов:

· связывающие, разрыхляющие и несвязывающие МО.

Несвязывающие молекулярные орбитали – это МО, не дающие вклада в образование химических связей в молекуле и не «разрыхляющие» связь. Их энергетическое состояние остается таким же, как и в исходных атомах, то есть образуются из исходных АО без выделения и без затраты энергии. Несвязывающие МО обозначаются обычно буквой n.

· Молекулярные орбитали бывают σ-, π- и δ-типа, то есть исходные АО могут перекрываться как по σ-, так и по π- и δ-типу, в результате образуются соответствующие МО. Если перекрывание АО происходит вдоль линии, соединяющей ядра атомов, то образуется МО σ-типа (рис. 10.11). Если же перекрывание АО происходит по обе стороны от линии соединения ядер атомов (например, перекрываются две атомные орбитали 

р-типа, расположенные параллельно друг другу), то образуется МО 

π-типа (анлогично образованию π-связи).

Порядок связи в методе молекулярных орбиталей


В методе МО вместо кратности связи вводят понятие порядок химической связи (число связей между атомами в молекуле).


Так как электроны, которые заполняют связывающие МО, будут образовывать химическую связь между атомами в молекуле, а электроны, которые заполняют разрыхляющие МО, будут связь ослаблять («разрыхлять»), то порядок химической связи будет зависеть от соотношения связывающих и разрыхляющих электронов в данной молекуле. Ориентировочно можно считать, что один разрыхляющий электрон сводит на нет действие одного связывающего электрона. Можно условно считать, что образованию одинарной связи (порядок связи равен единице) соответствует наличие в молекуле двух связывающих электронов, действие которых не уничтожено наличием разрыхляющих электронов. Чем больше в молекуле связывающих электронов и меньше разрыхляющих электронов, тем химическая связь будет прочнее и порядок связи будет больше.


Порядок химической связи по методу МО равен полуразности числа электронов на связывающих и разрыхляющих молекулярных орбиталях:




Число связывающих электронов – Число разрыхляющих электронов

Порядок связи 
= ----------------------------------------------------------------, 
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то есть порядок связи равен числу нескомпенсированных связывающих электронов, деленному на два.

Энергетические диаграммы образования двухатомных 

гомоядерных молекул, состоящих из атомов элементов

1 и 2 периодов


У атомов элементов 1 периода валентной является атомная 1S-орбиталь. Поэтому приведенная на рис. 10.12 энергетическая диаграмма справедлива для двухатомных гомоядерных молекул Н2 и Не2.


Молекулу Н2 можно образовать из двух атомов водорода, каждый из которых имеет по одному неспаренному электрону, занимающему атомную 1S-орбиталь. По методу МО из двух атомных 1S-орбиталей атомов водорода при образовании молекулы Н2 образуются две МО: связывающая σсв.1S и разрыхляющая σразр. 1S. Согласно принципу наименьшей энергии и принципу Паули два электрона с противоположными спинами в молекуле Н2 заселяют σсв.1S – молекулярную орбиталь (рис. 10.13). Таким образом, электронная формула молекулы Н2 в основном состоянии будет следующая:

Н2[(σсв.1S)2]
Образование молекулы Н2 из двух атомов водорода можно представить уравнением:

Н(1S1) + H(1S1) = H2[(σсв.1S)2].
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Рис. 10.13. Энергетическая диаграмма образования молекулы диводорода Н2 согласно методу МО.


Порядок химической связи в молекуле Н2 равен 
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Разность энергии системы из двух изолированных (отдельных) атомов водорода (Еа) и энергии связывающей молекулярной орбитали (Ем) равна энергии химической связи (Есв) в молекуле Н2:

Есв = Ем - Еа
Энергия связи отрицательна, то есть она выделяется (атомы притягиваются) и по значению она близка к экспериментальной энергии связи 

(436 кДж/моль).


Молекула дигелия Не2 в невозбужденном состоянии из атомов гелия не образуется, так как число связывающих и разрыхляющих электронов у неё одинаково и порядок химической связи в системе из двух невозбужденных атомов гелия равен нулю (
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Не(1S2) + He(1S2) = He2[(σсв1S)2(σразр.1S)2].

В системе из двух атомов гелия связывающая способность заполненной молекулярной орбитали (σсв1S)2 компенсируется разрыхляющей способностью молекулярной орбитали (σразр.1S)2, так как они равнозаполнены электронами. Поэтому молекула Не2 в обычных условиях не существует:
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Рис. 10.14. Энергетическая диаграмма системы, состоящей из двух невозбужденных атомов гелия.


У атомов элементов 2 периода валентными атомными орбиталями являются одна 2S-орбиталь и три 2р-орбитали.


Молекулу дикислорода О2 можно образовать из двух атомов кислорода, каждый из которых на четырех валентных орбиталях содержит по шесть электронов (2s22p4). Из восьми валентных атомных 2s- и 2р-орбиталей двух атомов кислорода можно построить путем различных линейных комбинаций восемь молекулярных орбиталей в молекуле О2, из которых 4 молекулярные орбитали будут связывающими МО, а четыре – разрыхляющими МО. В молекуле О2 по восьми молекулярным орбиталям распределены 12 электронов (электроны, заполняющие 1s-орбиталь в атоме кислорода, участие в образовании химических связей в молекуле О2 практически не принимают).


Образование молекулы О2 из двух атомов кислорода можно представить следующим образом:

О(2s22p4) + O(2s22p4) = O2[(σсв2S)2 (σразр.2S)2(σсв2px)2(πсв2ру)2(πсв2рz)2•

•(πразр.2ру)1(πразр.2рz)1(σразр.2рх)о]
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Из энергетической диаграммы образования молекулы О2 (рис. 10.15.) следует, что восемь электронов в молекуле О2 занимают связывающие молекулярные орбитали σсв2S, σсв2рх, πсв2ру и πсв2рz. Четыре электрона находятся на разрыхляющих молекулярных орбиталях σразр.2S, πразр.2ру и πразр.2рz. Поэтому порядок химической связи в молекуле О2 будет равен 
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. Следовательно, по методу МО атомы кислорода в молекуле О2 соединены двойной связью. Кроме того, на энергетической диаграмме видно, что молекула О2 содержит два неспаренных электрона на разрыхляющих молекулярных орбиталях πразр.2ру и πразр.2рz, чем и объясняются парамагнитные свойства дикислорода О2. Объяснение магнитных свойств молекулы О2 было одним из первых успехов метода молекулярных орбиталей.


Рис. 10.15. Энергетическая диаграмма образования молекул дикислорода О2 согласно методу МО.

Водородная связь


Многие экспериментальные данные свидетельствуют о том, что если атом водорода соединен с атомом сильно электроотрицательного элемента (F, O, N), то он может образовывать еще одну дополнительную связь, которая будет значительно менее прочная, чем обычная ковалентная связь. Эта связь называется водородной связью, которая изображается точками или пунктиром.


Способность атома водорода связывать два других атома (входящими в состав разных молекул или одной и той же молекулы) впервые установил в 1887 г. русский ученый М.А.Ильинский.


Однако прошло несколько десятилетий, прежде чем представление о водородной связи утвердилось окончательно.


║ Водородная связь – это связь, которая возникает в молекулах (между молекулами), имеющих сильно положительно поляризованный (протонированный) атом водорода, связанный с атомом сильно электроотрицательного элемента, имеющим неподеленные электронные пары: F, O, N и реже Сl, S.


Для обозначения водородной связи можно использовать следующую схему:

RX - 
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где
Х и У – атомы сильно электроотрицательных элементов – F, O, N, реже Cl и S.

Эта схема показывает образование водородной связи между атомом водорода Н, связанным с атомом сильно электроотрицательного элемента Х, и другим атомом сильно электроотрицательного элемента У, который имеет одну или несколько неподеленных электронных пар. В общем случае атом У может быть соединен с атомом Х, образуя единую молекулу.


Из приведенной схемы видно, что атом Н связан одновременно с атомами Х и У, но связь с атомом У отличается от химической связи с атомом Х. Атом Н, входящий в молекулу RX-H, связан с атомом Х значительно сильнее, чем с атомом У. При этом связь Х-Н растягивается сравнительно мало, то есть длина этой связи (в результате возникновения водородной связи Н … У) становится немного больше, но эта связь остается нормальной двухэлектронной ковалентной связью. В то же время длина водородной связи Н … У значительно больше, чем длина ковалентной связи Х-Н. Тем не менее слабая водородная связь Н … У изменяет свойства молекул RX-H и УR1. Особую роль в этой связи Н …У выполняет атом водорода, что и послужило основой для возникновения термина «водородная связь».


Образование водородной связи происходит потому, что атом водорода обладает особенностью, отличающей его от всех остальных атомов, а именно: отдавая свой единственный валентный электрон для образования связи Х-Н с атомом сильно электроотрицательного элемента Х, водород почти лишается электронного облака (электрона) и остается в виде положительно заряженного протона Н+, размер которого в тысячи раз меньше размера остальных атомов и ионов. Кроме того, вследствие отсутствия у него внутренних электронных слоев ион Н+ не испытывает отталкивания от электронной оболочки другого атома (У), а, наоборот, притягивается ею в результате электростатического взаимодействия. Это позволяет протону Н+ ближе подходить к другим атомам и вступать во взаимодействие с их электронными парами (то есть образовывать водородную связь по принципу образования донорно-акцепторной связи) и даже внедряться в их электронную оболочку.


Механизм образования водородной связи до конца не выяснен. Трудность квантовомеханического расчета водородной связи обусловлена тем, что погрешность вычисления больше энергии водородной связи.


Считается, что механизм образования водородной связи сложен: здесь играют роль и электростатическое взаимодействие, и донорно-акцепторное взаимодействие частиц. Большинство водородных связей, по мнению большинства ученых, носит в основном электростатический характер.


Образование водородной связи можно показать при взаимодействии двух молекул HF. При образовании полярной ковалентной связи между атомом Н и атомом F, который характеризуется очень высокой электроотрицательностью, электрон, первоначально принадлежащий атому водорода, сильно смещается к атому F. В результате атом F приобретает значительный эффективный отрицательный заряд δ-, а атом Н приобретает такой же по абсолютной величине положительный заряд δ+. Вследствие этого между положительно заряженным атомом Н одной молекулы HF и отрицательно заряженным атомом F соседней молекулы HF возникает электростатическое притяжение, которое и приводит к образованию водородной связи, которая обозначена тремя точками:
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Не исключено также, что в образовании водородной связи между молекулами HF существенную роль играет и донорно-акцепторное взаимодействие, причем сильно поляризованный атом водорода за счет своей почти свободной валентной 1S-орбитали выполняет роль акцептора электронной пары, а атом фтора – роль донора, имея на внешнем энергетическом уровне три неподеленные электронные пары. Поэтому водородная связь обладает свойством направленности, так как атомные орбитали с неподеленными парами электронов имеют определенное направление в пространстве (например, несвязывающие электронные пары атома кислорода в молекуле Н2О находятся на sp3-гибридных орбиталях, направленных к вершинам тетраэдра).


Энергия водородной связи невелика и составляет 5 – 40 кДж/моль и она в 10-20 раз меньше, чем энергия обычной ковалентной связи. Однако энергия водородной связи больше, чем энергия межмолекулярного взаимодействия за счет электростатических сил. Благодаря водородным связям между молекулами молекулы объединяются в ассоциаты: димеры, тримеры, тетрамеры и др., то есть происходит ассоциация (объединение) молекул. Это оказывает влияние на многие свойства веществ. Наличие водородных связей увеличивает температуру кипения веществ. Например, аномально высокие температуры кипения Н2О, HF и NH3 по сравнению с аналогичными веществами, образованными элементами этих же групп (то есть H2S, HCl, PH3 и др.), объясняются образованием ассоциатов (H2O)n, (HF)n, (NH3)n за счет водородных связей. 


Молекула воды Н2О может с другими молекулами воды образовать четыре водородные связи: две связи за счет двух атомов Н и две водородные связи за счет двух несвязывающих электронных пар атома кислорода:
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С повышением температуры прочность водородной связи уменьшается, поэтому она более характерна для веществ в твердом и жидком состоянии.


В жидком состоянии вода находится в основном в виде ассоциатов (Н2О)n, где n = 2 ( 5. Чтобы получить отдельные молекулы Н2О, то есть чтобы получить летучее (газообразное) состояние воды, необходимо разорвать водородные связи между молекулами Н2О, на что необходимо затратить энергию, например, в виде тепла, то есть необходимо нагреть. Поэтому наличие водородной связи увеличивает температуру кипения вещества.


Водородная связь может возникнуть и между двумя атомами одной и той же молекулы, если стерические (пространственные) условия позволяют их сближению друг с другом. В этом случае образуется внутримолекулярная водородная связь. Например, она возникает в молекулах органических веществ, содержащих в своем составе такие группы атомов, как – ОН, =NH, -NH2 и др. Особенностью внутримолекулярной водородной связи является то, что она полностью сохраняется даже в сильно разбавленных растворах, так как осуществляется внутри одной молекулы. Межмолекулярная водородная связь в этих условиях уже значительно разрушается.


Роль водородной связи в природе велика. Водородная связь влияет на процесс растворения веществ (чаще она увеличивает растворимость веществ в воде, например, спиртов, аммиака и др.). При образовании водородных связей изменяется кислотность молекул вещества, плотности пара и жидкости, вязкость, теплоемкость, электропроводность и др. Нет пожалуй ни одного свойства вещества, которое бы в той или иной мере не изменялось под влиянием водородной связи. Это вызвано тем, что образование водородной связи молекулой определенным образом влияет на её электронную структуру.


Водородная связь имеет большое значение в химии белков и живых организмов. Вследствие незначительной прочности водородные связи легко возникают и легко разрываются, что весьма существенно для биологических процессов. Перенос водорода по биохимической цепочке организма является одним из фундаментальных процессов в живой природе. Если бы не было водородных связей между молекулами воды, то вода, играющая огромную роль в живой природе, закипала бы не при 100оС, а при температуре менее 0оС и была бы при обычных условиях в газообразном состоянии. Тонкая структура белков непременно содержит водородную связь. Молекулы нуклеиновых кислот, в том числе и ДНК, скреплены водородной связью. Предполагают, что водородная связь играет большую роль в механизме наследственности. Действие памяти связано с хранением информации в молекулярных конфигурациях с водородными связями.

Межмолекулярное взаимодействие


Если вещество имеет молекулярное строение, то между молекулами этого вещества наблюдается межмолекулярное взаимодействие. Между молекулами может осуществляться как электростатическое, так и донорно-акцепторное взаимодействие.


Донорно-акцепторное взаимодействие между молекулами осуществляется тогда, когда одна из молекул имеет неподеленные электронные пары, а другая молекула имеет свободные орбитали. Например, такое взаимодействие осуществляется между молекулой аммиака, имеющей электронодонорный атом азота, и молекулой BF3, содержащей атом бора, в котором имеется свободная валентная орбиталь (():


H3N: + (BF3 → H3N – BF3

донор      акцептор


При этом образуется химическое соединение состава H3N•BF3. Энергия межмолекулярного донорно-акцепторного взаимодействия может колебаться в широком интервале от 5 до 250 кДж/моль.

1. 
Электростатическое межмолекулярное взаимодействие подразделяется на ориентационное, индукционное и дисперсионное.

2. Ориентационное (диполь-дипольное) взаимодействие проявляется между полярными молекулами (постоянными диполями), например, Н2О, HCl, H2S и др. Полярные молекулы при сближении друг с другом ориентируются друг относительно друга противоположно заряженными полюсами диполей, вследствие чего наблюдается их взаимное электростатическое притяжение.

Теория взаимодействия полярных молекул была разработана П.Дебаем. Энергия взаимодействия двух полярных молекул прямо пропорциональна произведению их дипольных моментов (μ1 и μ2) и обратно пропорциональна шестой степени расстояния (r) между ними:
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где
NA – постоянная Авогадро;


R – универсальная газовая постоянная;


Т- температура, оК.

3. 
Из формулы (10.2.) следует, что чем более полярны молекулы (больше величина дипольного момента), тем сильнее они притягиваются и тем самым больше ориентационное электростатическое взаимодействие. Повышение температуры уменьшает энергию ориентационного взаимодействия.

4. Индукционное взаимодействие наблюдается, когда встречаются полярная молекула (например, HCl) и неполярная молекула (например, СО2). Под действием полярной молекулы неполярная молекула поляризуется (деформируется) и становится полярной, то есть в ней возникает (индуцируется) диполь, который в свою очередь увеличивает полярность полярной молекулы (то есть делает её более полярной). Индуцированный диполь электростатически притягивается к постоянному диполю полярной молекулы.

Энергия индукционного взаимодействия, то есть взаимодействия полярной и неполярной молекул, практически не зависит от температуры, а зависит от дипольного момента молекулы (μ) и поляризуемости (α) молекул:
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(10.3).

Поляризуемость (α) характеризует способность молекул к поляризации (деформации).

5. Индукционное взаимодействие тем больше, чем больше дипольный момент диполя (μ) и поляризуемость молекулы (α).

6. Дисперсионное взаимодействие обусловлено взаимодействием молекул друг с другом за счет их мгновенных микродиполей, возникающих в результате несимметричного распределения электронов вокруг положительно заряженных ядер молекулы в каждый данный момент времени.

Энергия дисперсионного взаимодействия рассчитывается по формуле:
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где
α – поляризуемость молекул;


Jo – величина, связанная с потенциалом ионизации.

Дисперсионное взаимодействие универсально, то есть действует между всеми молекулами независимо от их строения. Оно практически полностью определяет взаимное притяжение молекул в веществах неполярных и со слабо поляризуемыми молекулами (Н2, N2, Не). Чем более полярна или поляризуема молекула, тем сильнее будут проявляться ориентационное и индукционное взаимодействия.


Силы межмолекулярного электростатического взаимодействия называются силами Ван-дер-Ваальса, они гораздо слабее ковалентных и ионных химических связей и их энергия находится в пределах 0 ( 25 кДж/моль. Эти силы проявляются во всех агрегатных состояниях веществ. Если бы эти ван-дер-ваальсовые взаимодействия не возникали, то вещество не меняло бы своего агрегатного состояния. Чем ближе расстояние между молекулами, тем больше ван-дер-ваальсовое взаимодействие, поэтому в газообразных веществах оно относительно мало, в жидкостях – значительно, а в твердых телах – максимально.


Ван-дер-ваальсовое взаимодействие обуславливает притяжение молекул и агрегацию вещества, превращение газообразного вещества в жидкое и далее в твердое состояние. Это взаимодействие обуславливает также явление адсорбции и имеет большое значение в каталитических процессах.
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