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ПРЕДИСЛОВИЕ

Еще недавно наши знания о микромире атомов и молекул были 
очень ограничены. В настоящее время положение существенно измени
лось. Современная квантовая (волновая) механика позволила понять 
природу химической связи, зависимость валентности от электронной 
структуры атомов, насыщаемость и направленность валентностей, при
роду межмолекулярного взаимодействия, происхождение энергии акти
вации, природу цветности и в некоторых случаях механизм химических 
реакций. Вместо формальной структурной теории XIX в. и примитив
ных электростатических представлений начала XX в. мы располагаем 
гораздо более совершенной физической теорией, которая может слу
жить отправной точкой для дальнейшего успешного развития учения 
о химической связи и строении молекул.

Большой размах и развитие в настоящее время получили и экспе
риментальные методы изучения молекул, которые дают возможность 
определять энергии связей, межатомные расстояния, валентные углы, 
частоты колебаний, энергетические уровни, дипольные и магнитные 
моменты, конфигурацию атомов в кристаллах и другие свойства. Боль
шие успехи достигнуты именно благодаря тесной связи теории и экспе
римента. Уже сейчас имеющийся опытный материал и новые идеи в об
ласти строения молекул могут плодотворно применяться в самых разно
образных областях физической, неорганической и органической химии.

В последнее время в США, Англии и других странах появилось 
довольно много монографий, посвященных проблеме химической связи, 
теории органической химии и современным физическим методам ис
следования молекул. Это указывает на то, что в данной области уже 
накопился достаточный материал, представляющий значительный интерес 
для широких кругов химиков.

Настоящая книга представляет собой попытку заполнить существую
щий пробел по этому вопросу в русской химической литературе. Она 
рассчитана на широкий круг химиков, работающих в различных обла
стях химии и интересующихся современными структурными представле
ниями. Мы попытались изложить как применение идей квантовой ме
ханики к химическим проблемам, так и экспериментальный материал 
в области строения молекул. В гл. III мы подробно остановились на 
теории Гейтлера и Лондона, лежащей в основе наших представлений 
о гомеополярной химической связи. Изложение ведется так, чтобы чита
тель смог следить за всеми деталями математических выкладок и раз
витием физических идей. Это позволяет читателю критически отнестись 
к предмету, поскольку он видит все приближения и упрощения, кото
рые делаются в ходе выводов для получения окончательных результа
тов. Хотя эта глава изобилует математическими формулами, чтение ее
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не требует специальных математических познаний. По нашему мнению 
подробное ознакомление с теорией Гейтлера и Лондона необходимо 
для химика, желающего познакомиться с современным состоянием уче
ния о химической связи.

В последующих главах при рассмотрении теории насыщаемости и 
направленности валентностей, резонанса валентных структур, резонанса 
гемеополярного и ионного состояний, валентных состояний атомов мы 
ограничились изложением основных идей, отсылая читателя, интересую
щегося расчетными деталями, к математическим дополнениям и к главам 
XVI и XVII, где дан подробный расчет многоэлектронной проблемы 
по методу Слетера.

При изложении экспериментального материала мы не ставили себе 
задачу дать сводку всех имеющихся результатов, а выделили лишь то, 
что по нашему мнению нужно для понимания структуры молекул.

Авторы выражают благодарность рецензенту издательства проф. 
А. А. Жуховицкому за ряд замечаний, а также проф. М. Н. Олев- 
скому, прочитавшему математическую часть книги.



Г Л А В А  I

АТОМ ВОДОРОДА

1. Атом Резерфорда-Бора

Физические открытия конца XIX и начала XX вв. привели к заклю
чению, что атом не является неделимым. Экспериментально было дока
зано, что каждый атом состоит из ядра очень малых размеров, по
рядка 10~12— 10~13 сму в котором сосредоточена подавляющая часть 
его массы. В поле ядра двигаются электроны —  атомы отрицательного 
электричества, с зарядом е, равным 4,8 • 10-10 эл.-ст. ед. и массой
9,1 • 10~28 г. Атомы разных элементов отличаются друг от друга мас
сой, зарядом ядра и числом электронов.

Бор впервые высказал предположение, что заряд ядра в единицах е 
представляет порядковый номер элемента. Впоследствии эту идею раз
вил Ван-ден-Брок. Открытие Мозли было веским доводом в пользу 
такого предположения. Наконец, прямыми опытами Чадвик в 1923 г. 
доказал, что порядковый номер равен заряду ядра и, следовательно, 
числу электронов в атоме. Опыты Резерфорда лривели к созданию 
ядерной модели атома. Исходя из этой модели, Бор попытался по
строить динамику атома. При этом ему пришлось дополнить классиче
скую механику новыми постулатами.

Мы знаем атом как стабильную систему из ядра и электронов. Клас
сическая электродинамика не может объяснить стабильность такой си
стемы. На почве старых представлений нельзя построить устойчивый 
атом. Статическая модель противоречит опытам Резерфорда. Она не
приемлема для физиков, видящих в атоме сложную динамику, отража
ющуюся в спектре, и бессильна в вопросах химической связи.

Ядерная модель атома Резерфорда была динамической: электроны дви
гаются по орбитам вокруг ядра, к которому они притягиваются по за
кону Кулона. Напрашивалась аналогия между атомом и планетной си
стемой. Однако такая динамическая модель противоречит классической 
электродинамике, так как атом с электроном, вращающимся вокруг 
ядра, представляет собой миниатюрную антенну, излучающую энергию, 
в результате чего электрон должен упасть на ядро. Боровский атом 
водорода стабилен с точки зрения классических представлений лишь в те
чение 10-11 сек., после чего электрон должен упасть на ядро. Обычная 
планетарная модель с электронными орбитами — это, быть может, про
стой и наглядный механический образ, но, к сожалению, он очень 
далек от действительности.

Стабильность атома, его существование в дискретных состояниях, 
способность поглощать энергию лишь определенными порциями — все
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то, что вытекает из спектральных данных и из опытов Франка и Герца, 
составило содержание новых постулатов атомной механики. Бор по
стулировал, что атому присуще многообразие стационарных состояний 
и дополнил, таким образом, старую механику новыми квантовыми усло
виями. Из всего бесчисленного множества орбит, по которым могут 
двигаться электроны, в боровском атоме водорода разрешаются только 
те, для которых выполняется квантовое условие, а именно: момент 
количества движения электрона по орбите, mvr может принимать не 
произвольные, а только строго определенные значения:

пк , , ч
=  О)

где т — масса электрона, V — скорость, г — радиус орбиты, А — по
стоянная Планка, так называемый универсальный квант действия, рав
ный 6,6 • 10-27 эрг.сеКу а п — целые положительные числа (1, 2, 3, 4 . ,  .)• 
Согласно Бору электрон, двигаясь по таким орбитам, не излучает 
электромагнитной энергии.

Для этих избранных орбит Бор пишет наряду с уравнением (I) 
условие уравновешивания центростремительной (кулоновской) силы и 
центробежной:

где е — заряд электрона.
Уравнения (1) и (2) приводят к следующему выражению для ра

диуса дозволенных орбит:
_  /д а

Г 47С2/Я£2 ( 3)

Электрон может двигаться только по орбитам, радиусы которых отно- 
сятся друг к другу, как квадраты целых чисел. Радиус первой орбиты равен:

^ ¿ = 0 '528,10' 8 ^  (4)

радиус второй орбиты равен 4а, радиус третьей орбиты равен 9а и т. д. 
Потенциальная энергия атома равна:

У =  — ё2 
г ’ > ($)

кинетическая энергия равна:
Т то2 
1 “  2 =

ё2
■2Г* (6)

Отсюда полная энергия равна:

Е = У + Т = — %г = /д а  • (7)

При переходе с более далекой орбиты (с энергией £ 2) на более близ
кую (с энергией £ 1), электрон излучает квант света с энергией

йу =  Е2 — Ех Ъ&те± 1 \
/г2 \ « 12 л 22 /  ’ (8)

где у — частота испускаемого света, 
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Отсюда:

где /? — константа Ридберга, равная — ^ — .

Блестящим успехом теории Бора было то, что формулы (8) и (9) пре
красно подтвердились на опыте и, таким образом, впервые было дано 
теоретическое выражение для константы Ридберга.

Модель атома водорода приводит к главному квантовому числу п> 
от которого зависит энергия. Зоммерфельд развил воровскую теорию 
в сторону наглядной механической детализации. Сложное движение 
электрона Зоммерфельд разлагает на простые движения соответственно 
числу степеней свободы. Каждое простое движение квантуется. В ре
зультате наряду с круговыми орбитами появляются эллиптические. Ор
биты ориентируются во внешнем поле. Вместо одного квантового чис
ла состояние атома определяется тремя числами —  я, / и т; из них 
/  связано с моментом количества движения электрона по орбите, а т — 
с ориентацией орбиты в магнитном поле.

Теория Бора имеет большое значение для спектроскопии, но в ре
шении проблемы химической связи она оказалась бессильной: она не 
давала возможности подойти к структуре даже простейших молекул. 
Попытки Паули1 и Ниссена2 произвести расчет на основании теории 
Бора простейшей молекулярной системы, т. е. молекулярного иона 
водорода Н2+, состоящего из одного электрона, двигающегося в поле 
двух ядер, привели к неудовлетворительным результатам. В рамках 
теории Бора эта молекула, существующая реально (энергия связи 
61 тал), оказалась нестабильной. Теория Бора натолкнулась на ряд не
преодолимых трудностей также при расчете молекулы водорода. Позднее 
оказалось, что даже в применении к спектроскопии теория Бора недо
статочна.

В атоме Бора новое искусственным образом сочетается со старым. 
Постулаты Бора являются привеском к старой механике. В этой искус
ственной связи недостаток теории Бора. Классическая теория вообще 
оказалась бессильной перед атомной динамикой. Откуда эта беспо
мощность? Как всегда, при наличии противоречий необходимо пере
смотреть основные понятия и избавиться от того, что принималось 
не критически, а в силу „привычки“.

Недостаточность классической теории происходит от того, что она 
различие микро- и макро-мира сводит просто к масштабам. Представле
ние об орбитах и миниатюрных планетных системах является явно не
удовлетворительным.

Квантовые условия дискретности, которые в теории Бора вводятся 
в атом извне и накладываются на классическую механику, должны непо
средственно вытекать из правильно сформулированной общей теории. 
Роль такой теории сыграла квантовая или волновая механика, творцами 
которой являются де-Бройль, Шредингер, Гейзенберг и Дирак.

1 P a u l i ,  Ann. d. Phys. 68, 177 (1922).
2 N1 e s s e n ,  Dissertation, Utrecht, 1922.
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2. Волновые свойства материи

Создание современной атомной механики стало возможным благодаря 
принципиально новой идее, высказанной де-Бройлем 1 относительно вол
нового характера материи. Если раньше атомы и электроны трактова
лись как дискретные частицы, то, согласно новой идее, им приписы
вается двойственность в том смысле, что частицы могут обладать как 
корлускулярными, так и волновыми свойствами. Такого рода двой
ственность уже ранее была обнаружена при изучении световых яв
лений.

Развитие учения о свете прошло несколько этапов. Ньютон пред
ставлял себе свет как совокупность корпускул, т. е. часгиц, подчиняю
щихся законам механики, творцом которой был сам Ньютон. С этой 
точки зрения было дано объяснение законов распространения и пре
ломления света. Однако опыты по интерференции и дифракции света 
заставили отказаться от корпускулярной и перейти к волновой теории. 
Последняя полностью объясняла весь опытный материал того времени, 
вследствие чего корпускулярная теория была отвергнута и забыта до 
начала XX в., когда положение существенно изменилось.

Появились экспериментальные данные, не укладывающиеся в рамки 
волновой теории. Укажем на закономерности, наблюдаемые в явлениях 
фотоэффекта и эффекта Комптона, которые можно объяснить, если 
рассматривать лучистую энергию как поток отдельных частиц или кван
тов света — фотонов. Энергия каждого кванта света однозначно опре
деляется частотой V и равна Ау (где А — постоянная Планка). Коли
чество движения фотона равно - у -  (где с — скорость света).

При рассмотрении всей совокупности опытного материала казалось, 
что одни явления, например дифракция и интерференция, могут быть 
объяснены только с волновой точки зрения, тогда как другие явления, 
например фотоэффект и эффект Комптона, требуют признания корпус
кулярной природы света. До работы де-Бройля эта двойственность 
была обнаружена только для световых явлений, и никому не приходило 
в голову, что атомы и элекроны, корпускулярная природа которых 
была подтверждена всей совокупностью физического и химического 
опыта, тоже могут обладать волновыми свойствами, т. е. тоже обна
руживать двойственную природу.

Де-Бройль предположил, что с движущейся материальной частицей 
ассоциируется волна, длина которой А определяется выражением

где т —-масса частицы, v — ее скорость.
Опытные данные подтвердили гипотезу де-Бройля. В 1927 г. Девис

сон и Джермер2 экспериментально обнаружили на кристаллах никеля 
дифракцию электронов. Явление это оказалось совершенно сходным 
с дифракцией рентгеновских лучей на кристаллических решетках. Ди-

1 d e  B r o g l i e ,  Ann. de Physique, 10, 3, 22 (1925).
2 D a v i s s o n  and G e r m e r ,  Phys. Rev. 30, 705 (1927); Proc. Nat. Acad, 

Sei. 14, 317, 619 (1927).
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фракционные картины не оставляют сомнений в волновом характере 
обоих явлений.

В опытах Девиссона и Джермера и впоследствии Томсона1 было 
подвергнуто проверке соотношение де-Бройля (10). Подтверждением 
правильности соотношения де-Бройля может служить сравнение расстоя
ний в решетках, полученных из рентгеновских данных, с расстояниями, 
найденными из опытов по дифракции электронов с использованием 
формулы (10) (табл. 1).

ТАБЛИЦА 1

Межатомные расстояния, определенные рентгенографически 
и электронографически

Вещество

Расстояния в À, 
определенные из 

дифракции Вещество

Расстояния в À, 
определенные из 

дифракции

рентгенов
ских лучей электронов рентгенов

ских лучей электронов

Алюминий . . 4,063 4,035 Железо . . . 2,87 2,85
Золото . . . . 4,06 3,99—4,20 Серебро . . . 4,08 4,11
Платина . . . 3,91 3,89 Медь . . . . 3,60 3,66
Свинец . . . . 4,92 4,99 Олово . . . . 2,86 2,86

Результаты опытов по дифракции электронов являются несомненно 
триумфом соотношения де-Бройля. Впоследствии опыты Девиссона и 
Джермера были многократно повторены разными исследователями, и в на
стоящее время дифракция электронов, наряду с дифракцией рентгенов
ских лучей, стала мощным методом исследования структуры молекул 
и кристаллов.

Формула де-Бройля была первоначально подтверждена
дифракцией электронов. В позднейших опытах Эстермана и Штерна2 
была обнаружена также дифракция ос-частиц (ионов Не++), масса ко
торых, как известно, в 7360 раз больше массы электрона. Таким об
разом, соотношение де-Бройля оказывается применимым не только к элек
тронам, но и к любым другим частицам. Однако длина волн де-Бройля 
для частиц с большой массой чрезвычайно мала. Действительно, фор
мула де-Бройля приводит к следующим значениям для длин волн, ас
социированных с различными материальными частицами (табл. 2).

Данные табл. 2 показывают, что уже для частицы с массой в 1 а 
длина де-бройлевской волны крайне мала и для экспериментального 
обнаружения ее необходима дифракционная решетка с периодом 10“27 сму 
в то время как кристаллы, используемые в качестве дифракционных 
решеток, обладают периодом порядка расстояния между атомами, т. е. 
10-8 см.

1 T h o m s o n ,  Proc. Roy. Soc., A 117, 600 (1928); 119, 651 (1928); обзор см. 
T h o m s o n  and C o c h r a i n e ,  Theory and Practice of Electron Diffraction, 
London 1939.

2 E s t e r m a n ,  S t e r n ,  Z. Phys. 61, 95 (1930).
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ТАБЛИЦА 2
Длины волн, ассоциированных с материальными частицами

Частица Масса,
г

Скорость, Длина волны 
см/сек де-Бройля, см

Электрон медленный . • . .
То ж е ......................................
Электрон, уск. пот. I V . ,  
То же, уск. пот. 10Э V . . . 
а-Частица, уск. пот. 100 V . 
То же, из радия 
Частица в 1 г со скоростью

1 см(сек . . 
Теннисный мяч

9 • 10-28 
9 • 10-28 
9 . 10-28 
9 . 10-28
6.6 • 10-246.6 . 10-24

1
100

5.94 . 1№
5.94 • 108
6.94 . 10« 
1,51 • 109

7,27
0,0727

1.22 • 10-71.22 • 10-8 
1,43 * 10-ю 
6,56 • 10-13

6,6 • 10-27 
5,71 • Ю -32

1
46

1
2500

Естественно поэтому, что волновые свойства макрочастиц никогда 
не были обнаружены. Применение классической механики к крупным 
частицам по этой причине нигде не вступало в противоречие с опытом. 
Микромеханика должна быть сформулирована так, чтобы учесть волно
вые свойства материи. Она должна быть применима и к любым макро
частицам, переходя в пределе в уравнения классической механики.

В качестве иллюстрации волновых процессов обычно рассматривается 
распространение волн вдоль струны, которые возникают, если вывести 
какой-либо участок струны из положения равновесия, или возникно
вение волн на поверхности воды, вызванное, например, брошенным 
камнем. Если в упругой среде имеется колеблющаяся частица, то ее 
колебания будут передаваться от одной точки к другой, что приводит 
к возникновению волны.

Для изучения законов распространения волн естественно обратиться 
к рассмотрению движения частиц, являющихся источниками волнового 
процесса, т. е. упругих вибраторов или осцилляторов. Вибратор совер
шает колебания под влиянием силы, стремящейся вернуть его к поло
жению равновесия. В случае гармонического осциллятора эта возвраща
ющая сила прямо пропорциональна смещению:

где р — сила, ф— смещение, к — коэфициент пропорциональности, так 
называемая константа возвращающей силы. Знак минус показывает, что 
при смещении частицы возвращающая сила тянет ее обратно.

По второму закону Ньютона произведение массы частицы на уско
рение равно действующей на нее силе:

3. Волновое уравнение

( И )

(12)

Из (11) и (12) следует, что
(13)
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Функциями, удовлетворяющими этому дифгренциальному уравнению, 
являются, например, синус и косинус

^ =  CL SÍI1 (О/ , (14)
где а и со— некоторые постоянные величины. В этом нетрудно убе
диться, подставив эту функцию в уравнение (13). Вычислим для этого 
ее производные по времени:

d’b■>77 =  0(0 COSO)/, at 7 (15)

d26 о . ¿=  — 0ü)2sin Ы . (16)

Из (13), (14) и (16) следует, что
d2'b о . * . fт —f =  — maw sin co/ =  — =  — ka sin со/. dt}~ * (17)

Таким образом, при h
q

sII3
(18)

функция
^ =  a s i n | /  А /  

У т (19)

действительно удовлетворяет уравнению гармонического 
Решением уравнения будет также косинус

колебания.

ф =  b cos а>/. (20)

Уравнению (13) удовлетворяет и линейная комбинация приведенных
выше решений, т. е. сумма их с произвольными коэфициентами. Действи-
тельно, если

ф =  a sin соt-\- b cos со/, (21)
то при

» =  л Г —У т
имеем:

d4  , , (13)

Это свойство уравнений подобного типа, т. е. то, что сумма или лю
бая линейная комбинация частных решений также является решением 
(принцип суперпозиции), будет играть в дальнейшем весьма существен
ную роль. Решение уравнения (13) можно записать и в более сжатой 
форме:

ф =  Аеш у
или

 ̂= Ве~ш
или, наконец, в общем виде

ф =  А е В е ~ ш . (22)

Это нетрудно проверить двукратным диференцированием.
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Очевидно, что введение комплексных функций, содержащих мнимую 
единицу i — Y — 1, не вносит ничего „мнимого“ в описываемые про
цессы,— это лишь в некоторых случаях более удобная математическая 
форма записи.

Решение диференциального уравнения второго порядка (13) должно 
содержать две константы, определяемые из дополнительных условий 
задачи. Напишем, например, решение уравнения в виде:

ф =  a cos (а>/ — <р), (23)

где а и <р —  неопределенные постоянные.
Тогда в момент времени cos (<о/— <р) примет максимальное

значение, равное единице, и смещение будет равно а . Максимальное 
смещение а называется амплитудой колебания. В момент времени ¿ =  0 
смещение ^0 =  acoscp. Таким образом, <р означает начальную фазу колеба

ния, a (o/-J-cp означает фазу в момент времени /.Величина а> =  т /  — •

Mi

*

называемая круговой частотой, является мерой числа колебаний, а V =  
означает число колебаний в единицу времени или частоту. Обратная 
величина частоты 7 =  ^  называется периодом колебания.

Осциллятор, находящийся в одной точке упругой среды, будет пе
редавать колебания смежным с ним точкам. Их колебания будут под

чиняться тому же уравнению (13), нос дру
гой начальной фазой: в среде будет рас
пространяться волна. Если скорость ее 
распространения равна с, то точка, находя
щаяся на расстоянии \  =  сТ  от источника 

д  колебаний, будет колебаться в одной с ним 
фазе. Расстояние X называется длиной волны.

Пусть из точки А (рис. 1) распространя
ются поперечные колебания с амплитудой а 
в направлении А -> В. Точка Ж, находя

щаяся на расстоянии х  от Л, займет через время Ь положение Мг, Рас
стояние ММг =  ф. Если время распространения колебаний от Л до Ж 
равно т, а точка А уже колеблется в течение времени /, то время 
колебания точки Ж равно:

/ — т.

Рис. 1.

х  м
Схема распростра

нения волны.

Уравнение колебательного движения будет в этом случае:
ф =* ¿г sin 2ttv(/ — т). (24)

JCНо t  =  —, где с —— скорость распространения колебания. Отсюда

=  a sin 2тс =  a sin 2т: . (25)

Из уравнения (25) находим:
d2d>__ 4ti2 , д2ф

<№ — (26)
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дх2 с*дР '
Для трехмерного случая уравнения (27) и (26) принимают вид:

I I .
дх* ' ду*' дг"1 г* Л* ’

<3?ф , Щ  ■ __ Ат? ,
д х 1 ' д у * “ Т ~ д г * ~  X2 У '

Это и есть так называемое волнозое уравнение.
Уравнения (28) и (29) можно переписать в другой форме:

Д Ф = ! ^ .Т  С2 №  >

(28)

(29)

(30)

(31)

Здесь Д так называемый оператор Лапласа, обозначающий, что от 
функции ^ необходимо взять сумму вторых производных по х, у  и 2, 
т. е. символ Д обозначает сокращенную запись для выражения:

ЛИ
дг> *

4. Уравнение Шредингера

Для построения атомной механики есть разные пути. Можно исполь
зовать представление о волновых свойствах материальных частиц и 
соотношение де-Бройля. Кроме этого метода, принадлежащего Шредин- 
геру, есть и другие методы, предложенные Дираком и Гейзенбергом. 
Все эти методы являются эквивалентными, но отличаются различной 
сложностью математического аппарата. В этой книге мы пользуемся 
методом Шредингера (что делает и большинство авторов) не из-за 
принципиальных преимуществ этого метода, а потому, что он проще 
в математическом отношении.

В основе волновой механики лежит уравнение Шредингера. К этому 
уравнению можно подойти, если ввести соотношение де-Бройля:

в волновое уравнение (31), известное из классической физики.
Перед тем как подставить выражение для X в (31), мы несколько 

преобразуем его. Кинетическая энергия равна

Т = Е —  ] / = — ■, (32)

где Т — кинетическая энергия частицы, V — потенциальная энергия, 
Е — полная энергия.

Из уравнения (32) следует, что

^ =  УГ | ( £ — V). (33)

2 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 17



Подставив полученное выражение для скорости в уравнение (10\ можно 
связать длину де-бройлевской волны с энергией частицы:

л =  . —— ~.
У2т (£  — V)

Остается сделать лишь последний шаг и подставить выражение для 
длины волны в волновое уравнение (31). При этом получается волновое 
уравнение Шредингера для одной частицы:

â + P + S + T < £- W  = °- (35)
Эта операция никоим образом не может рассматриваться как вывод 
уравнения Шредингера.

Прежде всего возникает вопрос о физическом смысле функции ^ 
применительно к материальным частицам.

Познакомимся с истолкованием, которое дает современная физика, 
на конкретном примере. Применим уравнение Шредингера к электрону 
в атоме водорода. Для этого достаточно подставить в уравнение (35)

е2вместо потенциальной энергии ее значение----- , где г — расстояние
электрона от ядра

+  (36>

При решении этого уравнения мы получим ф как функцию от координат 
электрона. Выражение для ф не отвечает какому-нибудь привычному 
физическому образу, с которым мы встречаемся, например, в боровской 
модели атома, тогда как ty2 имеет наглядный смысл1, а именно ÿ2dv, 
(где dv  —  элемент объема, равный dxdydz) означает вероятность того 
что электрон находится в объеме dv, т. е., что его координаты лежат 
между х  и x -\-d x , у  и y - \-d y , z  и z - \-d z .

Наши сведения об электроне в атоме носят статистический харак
тер. Электрон не локализован. Он может находиться в любой области 
вокруг ядра, правда с разной степенью вероятности в разных местах.

Если вероятность нахождения электрона в некоторой области про
странства равна 1/10, то это можно истолковать так, что электрон 
в своем движении проводит в этой области lj l0 часть времени, тогда 
как 9/10 времени он находится в других местах. Возможна, однако, и 
другая наглядная интерпретация. Вообразим, что электрон „раз
мазан“ по всему пространству в виде непрерывного „облака"; 
тогда вероятность нахождения его в данной области, равная Vio»  
означает, что в этой области всегда пребывает г110 часть всего облака, 
т. е. ty2dv дает ту долю всего заряда, которая находится в объеме dv.

1 Точнее, наглядный смысл надо приписать выражению <¡4*, гдеф*— ком
плексно-сопряженная функция. Если напишем комплексную функцию в форме 
ф =  а +  bit то сопряженная с ней ф* имеет вид а — Ы. Для ф =  ег* сопряженная 
функция будет ф * =  е~4*. Произведение фф* =  (а +  Ы) (а — Ы) =  а2 +  Ь2 всегда 
является действительным. Для действительных функций фф* =  ф2. Для упроще
ния мы будем в дальнейшем рассматривать только действительные функции. 
Это отнюдь не уменьшает общности наших выводов, так как все свойства 
ф-функций могут быть де казаны как для действительных, так и для комплексных 
функций; для последних, правда, несколько более сложно.
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Эта величина пропорциональна плотности электронного облака в дан
ном участке.

Из этого видно существенное отличие механики волновой от меха
ники классической и боровской. Уравнения классической механики 
дают возможность вычисления точных значений координат и скоростей 
для любого момента времени если известны их начальные значения. 
Бор получил уравнение, по которому, казалось, тоже можно было точно 
рассчитать траекторию и скорость электрона. Волновая механика, как 
видим, приводит совсем к другому результату. Она вместо опреде
ленной орбиты дает только вероятность пребывания электрона в раз
ных участках пространства вокруг ядра.

Можно показать, что попытка локализации боровской орбиты встре
чает непреодолимые трудности. Действительно, для установления „ор
биты" необходимо определить хотя бы две точки траектории электрона, 
т. е. „осветить" атом светом, длина волны которого имеет тот же 
порядок величины, что и размер орбиты, т. е. 10“8 см. Квант света 
соответствующей длины волны имеет частоту 3 • 1018 сек"1 и, следо
вательно, энергию Е = к ч  — 285 000 ккал (в расчете на 1 грамм-атом). 
Между тем потенциал ионизации атома водорода, т. е. работа удаления 
электрона на бесконечное расстояние, равняется 312 ккал. Это значит, что 
при освещении атом получает в 913 раз больше энергии, чем нужно 
для ионизации, и вместо того чтобы „увидеть" траекторию электрона, 
мы отбросим электрон на бесконечно большое расстояние от ядра. 
Очевидно, что поставленный опыт не даст нам никаких сведений об ор
бите в боровском смысле.

Статистический характер квантоЕО-механических выводов не пред
ставляет ничего неприятного для химика. Действительно, если квантовая 
механика может объяснить, как будет видно дальше, процесс сближе
ния атомов и показать, что двум атомам энергетически выгодно со
единиться в молекулу, то тем самым будет дан удовлетворительный 
ответ на вопрос о природе химических сил.

Физическая интерпретация квадрата функции ф налагает на нее не
которые требования. Так как \̂>2dv определяет вероятность нахождения 
электрона в объеме йя или, в другой трактовке,— долю электронного 
облака, приходящуюся на объем с1V, то, очевидно, ^2, а также ^ должно 
в данной точке иметь одно значение, а не несколько, т. е. функция ф 
должна быть однозначной.

Далее должно обращаться в нуль на бесконечности: ^  =  0, так 
как, хотя электрон в атоме водорода можно себе представить разма
занным, но естественно, что на очень больших расстояниях от ядра 
плотность облака должна быстро убывать, стремясь к нулю. Кроме 
того, функция ф должна быть непрерывной.

Если просуммировать все значения вероятностей для всех областей 
пространства, т. е. взять интеграл от по всему объему, то мы должны 
получить единицу, так как вероятность нахождения электрона в какой- 
либо точке пространства равна достоверности

Это Соотношение называется условием нормировки к единице.
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Уравнение Шредингера с указанными дополнительными условиями 
имеет решение не при любых, а только при определенных значениях 
величины Е. В математике давно уже были известны подобные уравне
ния, которые встречаются в ряде проблем математической физики. Ре
шения этих уравнений с дополнительными условиями существуют только 
для так называемых собственных или характеристических значений 
параметров. Каждому собственному значению соответствует одна или 
несколько собственных функций, являющихся решением уравнения. 
Так, из решения уравнения колебаний струны следует, что возможны 
только такие колебания, при которых вдоль струны укладывается 
целое число полуволн: _ I  

2 ~  п ’
где X— длина волны, /, — длина струны, п —  любое целое число: 1 ,2 ,3 . . .

Уравнение Шредингера также имеет решение только для вполне 
определенных дискретных значений Е. Как и в случае струны, соб
ственные значения связаны с целыми числами. Квантование энергии, 
которое было в теории Бора постулатом, появляется в новой механике 
автоматически, как результат решения математической задачи. В этом 
сам Шредингер видит преимущество волновой механики по сравнению 
с воровской. В своей работе, озаглавленной „Квантование как про
блема собственных значений“1, он пишет:

„В этом сообщении я хочу показать, сперва для простейшего слу
чая атома водорода, что обычные правила квантования могут быть 
заменены другим постулатом, в котором не содержится никаких упо
минаний о целых числах. Напротив, введение целых чисел происходит 
столь же естественным путем, как, например, при решении задачи 
о колеблющейся струне, где число узлов является целочисленным. 
Новая концепция может быть обобщена, и я полагаю, что она глубоко 
проникает в истинную природу квантовых законов“.

5. Атом водорода в волновой механике

Строгое решение уравнения Шредингера для атома водорода2 при
водит к заключению, что энергия атома может принимать только 
дискретные значения, которые определяются выражением, совпадающим 
с формулой Бора (7). То, что было в теории Бора наиболее ценным, 
а именно возможность теоретического вычисления константы Ридберга, 
сохранилось и в новой механике.

Набор собственных значений Е  дает возможные энергетические 
уровни, которые отвечают определенным состояниям атома. Каждому 
состоянию соответствуют свои собственные функции, описывающие 
поведение электрона в атоме. Зная эти функции, можно найти веро
ятность пребывания электрона в разных местах и представить себе 
вид электронного облака, отвечающего данному состоянию. Основное 
состояние атома соответствует минимальной энергии. Более высокие 
значения энергии отвечают возможным возбужденным состояниям.

1 S c h г б d i n g e r ,  Апп. й. РЬуэ. 79, 361 (1926).
2 См. гл. XVIII, 85.
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В воровской механике основное состояние означало, что электрон дви
гается по первой орбите (я =  1). Возбужденным состояниям отвечали 
более далекие орбиты (й =  2, 3 и т. д.).

Как показывает решение уравнения Шредингера, состояние элек
трона в атоме водорода определяется тремя квантовыми числами: я, 
I и т соответственно трем степеням свободы движения в про
странстве.

Число пу от которого зависит энергия, называется главным кван
товым числом. Для данного я число / (побочное квантовое число) 
может принимать все целочисленные значения от 0 до п — 1. При 
данном I третье квантовое число т (магнитное) может принимать все 
целочисленные значения от 4 /  до—  /• Всего таких значений имеется 
2/-(-1, а именно: + / ,  -{ -/— 1, ~\-1— 2. . . + 2 ,  4  1, 0, — 1, 
— 2

В волновой механике целочисленность я, / и т и ограничение 
возможных значений I и т получаются автоматически. Наименьшее 
значение I равно нулю. В теории Бора / определяло малую полуось 
эллиптической орбиты. Поэтому счет / начинался с единицы. Значение 
/ =  0 было невозможно, так как эллипс, соответствующий этому зна
чению, вырождается в прямую, и электрон в своем движении должен 
пронизывать ядро. Так как спектроскопический опыт требовал введе
ния /, равного нулю, то в построенной спектроскопистами векторной 
модели атома это значение уже фигурировало, хотя оно и противоре
чило тому наглядному смыслу, который приписывался числу /. Таким 
образом опыт ввел коррективы в теорию Бора.

Квантовая механика, как видим, лучше передает спектроскопиче
ский опыт, чем боровская. Наглядная трактовка я, / и /я, связанная 
с осями эллиптических орбит и их ориентацией, теперь отпадает. 
Можно сказать лишь, что главное квантовое число я связано по фор
муле (7) с полной энергией атома в данном состоянии, а / и /я 
с моментом количества движения. Момент количества движения
равен ) / 7 ( / 4 1 ) ^ >  а ег0 проекция на ось г  равна ^  (в теории Бора

1Н тк\соответственно получались значения ^  и 2%) •
Если п  равно единице, то / может быть равно только нулю. Если 

я =  2, то I может иметь два значения: 1 =  0 и 1 = 1 .  Состояния 
с 1 =  0 (при любом я) называются ¿-состояниями, а с / =  1 называются ̂ -со
стояниями. Электроны в этих состояниях называются ¿- и /7-эле
ктронами. При 1 =  0 т может быть равно только нулю. При 1 = 1  
т может иметь три значения: 0, —[— 1 и — 1. Таким образом, в пределах 
одного главного квантового числа возможно одно ¿-состояние и три
/7-СОСТОЯНИЯ.

Для главного квантового числа я =  3 возможны следующие состоя
ния: одно с 1 =  0 (¿-состояние), три с / =  1 (/7-состояния с ш =  О, 
+  1, — 1) и пять с 1 =  2 (т =  0, 4- Ь — 1, + 2 ,  — 2), всего девять 
состояний. Состояния с 1 =  2 называются ¿-состояниями.

Состояния с 1 = 3  называются /-состояниями. Их может быть семь:
(/я =  4" 3, 4* 2» 4“ 1> — Ь — 2, — 3).

Легко найти общее число состояний для любого я. Каждому значению I 
соответствует 2/4*1 состояний с разными /я, а каждому п, в свою
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очередь, п значений /. Просуммировав (21 -{-1) по всем возможным 
значениям /, т. е. от 0 до п—1, найдем полное число состояний 
с данным п :

/=л — 1
2  ( 2 / + 1 )  =  л2. (38)?=: О

Как будет видно далее, число п2 играет большую роль в периодиче
ской системе. Полная система низших состояний атома водорода

от п — 1 до п =  4 приведена 
2 в табл. 3.

Энергия атома водорода за
висит только от п — главного 
квантового числа, но не от / 
и т. Для п — 2 возможны 4 со
стояния: / =  0, т — 0 и / =  1, 
т =  О, + 1 ,  —1. Энергии их 
равны, но описывающие их функ
ции отличаются друг от друга. 
Здесь мы впервые встречаемся 
с явлением вырождения. Оно за
ключается в том, что одному зна
чению энергии отвечает не одна, 
а несколько функций, т. е. не 
одно, а несколько состояний.

Явление вырождения играет в волновой механике и, в частности, 
в проблеме химической связи большую роль.

В табл. 4 приведены решения уравнения Шредингера для первых 
трех энергетических уровней атома водорода. Функции ф выражены 
через расстояние электрона от ядра г и углы & и <р, определяющие на
правление в пространстве. Связь сферических координат г, 0, ср с де
картовыми х , у , г видна из рис. 2.

Рис. 2. Связь сферических координат г, 
О, ср с декартовыми х, у , г.

ТАБЛИЦА 3

Состояния электрона в атоме водорода

/2=1 | / =  0 т = 0

. / =  о т = 0я =  2 | / =  1 т =  0, т =  +1, т = —\
[ 1 = 0 т =  0

п =  3 | / =  1 т = 0, т = +1, т =  —1
1 1 = 2 т = 0, т =  +1, ш =  —1, т = +2, т = —2

1 = 0 т = 0
1 = 1 т =  0, щ = +1, т = —1/2 =  4 { 1 = 2 т =  0, т = +1, т =  —1, т = +2, т = —2

1 1 = 3 т = 0, /я =  +1, т = — 1, т = +2, //г =  —2,
т =  +3, т =  —3
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ТАБЛИЦА 4
Волновые функции атома водорода

(а — радиус первой боровской орбиты, равный 0,528 • 10~8 см)

/2= 1, / =  0, т =  0

/7 = 2, / = 0, /72 = 0

/7  =  2, / =  1 ,  /72 =  0

/7  =  2, / =  1, /72 =  1

/7  =  3, / =  0, /72 =  0

/7  =  3, / =  1, /72 =  0

/7  =  3 ,  /  =  1 ,  /77 =  ± 1  1

Л  =  3, / =  2, /72 =  0

/7  =  3, / =  2, /72 =  Г±Г 1

/7 =  3, / =  2, /72 =  ± 2

Ф18 1

1 /2 — —̂ 2а
УядЗ

1,48 4}^2яа31 а

. 1 Г “ 2д— г соэОРг 4 / 2ядЗ а
Г

,и —  ̂ ^ 
У2̂ - 4-^2^о5 а

1 /* "~2а .—е втОБшер

4*8
_  1 ^27 —  18

а 1 а!81 / З л а 3

^Зрг л  У 2 / «  '
Г

\ Г е
811/ ла3 Г “ « ) а е

^Рх
/ 2

( б - - ' '

Г
Г За ,

81 "Уяа3 • а е 81

Ьру _  У 1 / 6 — ^
Г

V г За .
81 Y  %аъ Г )а е 51

К '
1 г*. ~ Та( 3 сое2 8 —

81 /б тш 3 а2 (

соэд

ФзЛгЛ., -= , е ОсОвд««?

УМу |_ ъ —
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Каждому состоянию отвечает определенное распределение элек
трона, т. е. свой вид электронного облака. Как мы увидим дальше, 
это весьма существенно для химии, так как связи между атомами об
разуются преимущественно в направлениях наибольшей плотности элек
тронных облаков.

Для основного состояния =  1 = 0 )  функция ^ зависит только
от расстояния от ядра г, но не от углов & и <р. Функция ф18 изображена 
на рис. 3 (верхняя кривая). Вероятность нахождения электрона на рас
стоянии г от ядра или, точнее, в шаровом слое между г и г -\-йг равна:

—

В(г)с1г =  ^Ат:г2(1г =  ^ г 2е * йг. (39)

Она не зависит от углов & и <р. Это означает, что атом водорода в основ
ном состоянии обладает сферической симметрией, т. е. одинаково ве-

Рис. 3. Зависимость и
Фаз от г.

Расстояние от р$ро — — ►

Рис. 4. Вероятность нахождения 
электрона в зависимости от рас
стояния от ядра для состояний 

1$, 2$ и 3$.

роятно найти электрон на равных расстояниях от ядра, независимо от 
направления.

Функция £> =  <1»2*4тгг2 изображена на рис. 4 (верхняя кривая). Этот 
график позволяет сделать интересные выводы о вероятности нахожде
ния электрона в атоме. Функция имеет максимум, т. е. существует об
ласть, где вероятнее всего найти электрон. Положение максимума
можно найти, приравняв производную ^  нулю:

< Ю  8=  -цгейг а3

2г
а о о----- 1 г2еа 4

Из (40) получается, что
г =  а =  0,528 А,

(40)

(41)

т. е. максимальная плотность электронного облака находится на рас
стоянии от ядра, точно равном боровскому радиусу первой орбиты.

Если в атоме Бора электрон мог находиться только на этом рас
стоянии от ядра, то в волновой механике данное местоположение лишь
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наиболее вероятно; с меньшей степенью вероятности электрон может 
оказаться и в других местах. Электрон может находиться на любом 
расстоянии от ядра, но из рис. 4 видно, что после максимума соот
ветствующая вероятность быстро падает с увеличением расстояния.

Теперь мы можем представить себе атом водорода в основном 
состоянии следующим образом. Ядро окружено непрерывным электронным 
облаком, имеющим форму шара (рис. 5). Вероятность нахождения элек
трона в некотором шаровом слое возрастает по мере удаления от ядра, 
достигает наибольшего значения на расстоянии 0,528 А и затем спа
дает. Уже на расстоянии в 1 А плотность невелика. Это квантомеха
ническое представление атома водорода существенно отличается от 
воровского.

Перейдем к рассмотрению возбужденных состояний атома водорода. 
При /г =  2/ может быть равно нулю или единице. В первом случае, 
в состоянии с /г =  2, /  =  0, от =  0, функция также зависит только от 
радиуса, но не от углов 0 и <р, т. е. электронное облако тоже обладает 
сферической симметрией.

Однако функция 25-электрона сильно отличается от функции 15-элек
трона. Функция ф18 равна нулю только на бесконечности. Функция ^Зз 
обращается в нуль еще и при некотором конечном значении г (рис. 3, 
средняя кривая). В точке, где ф =  0, или вероятность нахождения 
электрона также равна нулю (рис. 4, средняя кривая).

Электронное облако 25-электрона можно себе представить следую
щим образом. Плотность этого облака по мере удаления от ядра воз
растает и проходит через невысокий максимум, затем спадает до нуля, 
далее снова увеличивается и проходит через второй более высокий 
максимум, положение которого соответствует радиусу второй воровской 
орбиты. Суммарное электронное облако имеет вид шарика, окруженного 
сферической оболочкой (рис. 5).

При 1 = 1  волновые функции зависят уже не только от расстояния 
электрона от ядра, но и от направления, т. е. от углов & и <р.

В чем заключается отличие р-электронов от рассмотренных выше 
5-электронов?

В теории Бора-Зоммерфельда эллиптические орбиты с одним и тем 
же значением л, но разными / отличались своим эксцентриситетом, т. е.

степенью вытянутости. При этом представляло отношение малой полу
оси эллипса к большой. Однако квантовая механика заставляет отка
заться от боровских и гоммерфельдовских орбит.

Энергетически, при одном и том же главном квантовом числе, /?-со
стояния не отличаются от 5-состояний, так как полная энергия зависит 
только от п. Однако момент количества движения будет различным 
для разных /.

Если изобразить ^-функции графически, то оказывается, что 
при 1 = 1  электронное облако имеет форму более или менее вытянутой 
„восьмерки“ (рис. 5 и 6). Вместо сферической симметрии 5-элек- 
тронов возникает некоторое преимущественное направление с наи
большей плотностью. Это обстоятельство будет играть в дальнейшем 
важную роль, так как оно связано с образованием направленных 
валентностей,
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/ 5 т-0

25\т =0 2р]т-1 2 р ; т -О

3$ т-0 Зр ; т =/ Зр т-0

3(1', т-2 30; т -1 3с1; т=0

Ь О. \т  =2 <'>(!',т-1 ЬО\т-0

^ ' , т -3 ^ / ' ,т =2 ] т -0

Рис. 5. Вид электронных облаков по Уайту.



Волновые функции с одинаковым I и разными значениями га описы
вают такие состояния, у которых моменты количества движения одина
ковы, но различно ориентированы в пространстве. В старой квантовой

1-0 ̂ в-орбита

т^О

1-1, р-орбиты

/77=+/ ГП=0 /7?=-/

1=2 у О-орбиты

т --2

1=3 , f-opбumь/

т  = +3 т=+2 п7~+/ т=0 т--1 т ~-2 т --3

Рис. 6. Модели электронных облаков.

теории это соответствовало разным ориентациям плоскости орбиты по 
отношению к фиксированной оси. При т =  ± 1  плоскость орбиты 
перпендикулярна к этой оси, а при других значениях т наклонена под
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разными углами. Согласно волновой механике „восьмерки* облаков 
р-электронов с разными т перпендикулярны друг к другу.

Рассмотрим свойства электронов с главным квантовым числом я =  3. 
В этом случае облако 3$-электрона также обладает сферической сим
метрией. То же относится к любым ¿-состояниям независимо от глав
ного квантового числа.

При п =  3, / =  0 волновая функция обращается в нуль два раза 
(кроме г =  со), так что существуют две области, в которые электрон 
не попадает при своем движении. Облако 3$-электрона помимо внутрен
него шара имеет две внешние сферические оболочки (рис. 5). Послед
ний максимум совпадает с радиусом третьей боровской орбиты. Облака 
р-электронов с п =  3 сходны с рассмотренными выше для 2р-состояний.

При п =  3 впервые появляются ¿/-состояния (/ =  2). Таких состояний 
пять: т =  - |-2 , + 1 ,  О,— 1, — 2. В состояниях с т =  ± 1  (т. е. т =  ± 2 
для ¿-электронов, т  =  ± 3 для /-электронов и т. д.) электронные облака 
имеют форму восьмерок (рис. 5 и 6). При /  =  2 и т =  ±  1 имеются 
два равноправных преимущественных направления (соответственно двум 
осям, около которых сконцентрированы восьмерки). В случае / =  2 
и т =  0 два направления, как еи д н о  и з  рис. 6, неравноценны.



ГЛАВА II

ПЕРИОДИЧЕСКАЯ СИСТЕМА

6. Переход к многоэлектронным атомам

Наши знания о строении атомов позволяют объяснить закон перио
дичности, лежащий в основе таблицы Менделеева.

То, что сделано Менделеевым, иногда недостаточно оценивалось. 
Не следует думать, что Менделеев просто написал на карточках свой
ства элементов, составил нечто вроде картотеки, и при этом заметил, 
что при расположении элементов по величине атомных весов наблю
дается периодическая повторяемость свойств.

При составлении таблицы Менделееву пришлось преодолеть значи
тельные трудности. Из 64 элементов, которые были в то время изве
стны, далеко не все уложились в таблицу. Менделееву пришлось изме
нить ряд атомных весов, принятых в то время. Урану приписывался 
атомный вес 120; Менделеев исправил это число, поставив вместо него 
240. В связи с этим для окиси урана он предложил формулу 1Ю3 
вместо формулы Пелиго и 20 3. Атомный вес бериллия был исправлен 
с 13 на 9, индия —  с 75,6 на 113, тория —  с 116 на 232, церия — 
с 92 на 138. Были исправлены и установлены также атомные веса пла
тины, осмия, иридия, золота, титана, лантана, итрия и эрбия. Чтобы 
уложить элементы в систему, пришлось в ряде случаев изменить уста
новленный порядок чередования. Нужно было, конечно, глубокое убеж
дение в верности закона, чтобы решиться на изменение общепринятых 
в то время атомных весов и формул.

Однако нельзя сказать, чтобы в периодической системе в ее перво
начальной форме не было шероховатостей. Иод и теллур, кобальт 
и никель располагались не в надлежащем порядке.

Были попытки дать периодической зависимости количественную фор
му, но это никому не удавалось. Рост атомных весов в периодической 
системе весьма неровен. Периодическое чередование свойств осуще
ствляется то через 8, то через 18 элементов (длинные и короткие пери
оды). Все это создает впечатление, что здесь имеет место скорее неко
торая качественная закономерность. Если в качестве периодически по
вторяемого свойства взять валентность, то и здесь закономерность 
отнюдь не проста. Ход валентности — сложная функция даже в пределах 
одного периода. Кроме того, валентность не является строго опреде
ленным, раз навсегда фиксированным свойством атома. Известно много 
элементов с переменной валентностью, чему не было объяснений.

Часть трудностей была снята открытием Мозли и систематикой эле
ментов по атомным номерам. Теллур и иод, аргон и калий, располо-
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жившиеся в периодической таблице вопреки своим атомным весам, бла
годаря открытию Мозли оказались на своих местах.

Наряду с трудностями периодическая система знала и триумфы. На
блюдения Релея, что азот из воздуха тяжелее азота, полученного 
из химических соединений, навели, как известно, Рамзая на мысль о том, 
что в воздухе содержатся еще неизвестные, утяжеляющие его газы. 
После открытия аргона Рамзай и Томсон предсказали существование 
и других газов. Это предсказание оправдалось очень скоро и в пери
одической таблице без необходимости передвинуть или сдвинуть какие- 
либо элементы появилась новая, нулевая группа. К тому же эти новые, 
ни с чем не соединяющиеся элементы нашли себе в системе очень 
подходящее место. Они оказались между крайними металлами и неме
таллами. Неон попал между фтором и натрием, аргон — между хлором 
и калием, криптон — между бромом и рубидием и ксенон — между 
иодом и цезием.

Нулевая группа указывает на то, что период кончается элементом 
с нулевой валентностью, что здесь имеет место завершение какого-то 
этапа в построении атома.

Расположение всех элементов по одному признаку (по атомным 
номерам) было большим шагом вперед. Достаточно взглянуть на таб
лицу, чтобы видеть, что речь идет не о случайном совпадении, а о ка
кой-то сложной закономерности. Если это так, то возникает вопрос: 
отражением каких законов является периодическая система элементов? 
Этот вопрос оставался открытым до появления квантовой механики.

В предыдущей главе было показано, что волновая механика дает 
удовлетворительное описание строения атома водорода. Рассмотренная 
проблема была сравнительно несложной, так как в атоме водорода есть
только один электрон и выражение для потенциальной энергии имеет 

е 2
простую ф о р м у ------ . Уравнение Шредингера удалось решить в этом
случае точно.

Во всяком другом атоме имеется уже не один, а несколько электро
нов. Если бы поведение одного электрона в многоэлектронном атоме 
не зависело от присутствия других, т. е. определялось бы только вза
имодействием с ядром, то уравнение Шредингера можно было бы раз
делить на несколько (по числу электронов) водородоподобных уравне
ний. В выражениях для энергии заряд ядра е был бы заменен на Zei 
где ¿Г—- порядковый номер.

Однако помимо взаимодействия с ядром электроны взаимодействуют 
и между собой. Они отталкиваются по закону Кулона; энергия оттал-

ё2кивания равна — , где г[к — расстояние между двумя электронами. 

Потенциальная энергия многоэлектронного атома состоит из членов

— (где г{ — расстояние электрона от ядра), выражающих энер-
е2гию взаимодействия каждого электрона с ядром, и членов — , пере-
г1к

дающих энергию отталкивания электронов друг от друга. Наличие по
следних членов чрезвычайно затрудняет точное решение уравнения Шре
дингера.
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Однако, не решая уравнения Шредингера для атомов со многими 
электронами, можно все же получить некоторые сведения о распреде
лении и поведении электронов, воспользовавшись известными резуль
татами для атома водорода. Пренебрежение взаимодействием электро
нов позволяет рассматривать любой атом как яводородоподобный“. 
Конечно, таким путем нельзя притти к правильным значениям для энер
гетических уровней, но можно получить качественную картину, соста
вить систематику атомов и подойти к объяснению периодичности свойств. 
Проверкой правильности выводов является в основном спектро
скопический опыт, а также химические закономерности, выраженные 
в периодической системе элементов.

7. Запрет Паули и электронные уровни

Выше были найдены возможные состояния электрона в атоме водо
рода (табл. 3). Такой же набор состояний имеется в водородоподоб
ных атомах. Возникает существенный вопрос о том, как можно раз
местить несколько электронов по этим состояниям. Опытные факты 
требуют введения некоторых ограничений.

Существует закон, известный под названием запрета Паули, согла
сно которому в одном состоянии может находиться не больше двух 
электронов. Он был открыт, правда, не в связи с периодической си
стемой, но имеет для нее решающее значение. Известных нам трех 
квантовых чисел п, I и т недостаточно для описания поведения эле
ктрона. Оказывается, что помимо массы и заряда электрон обладает

еще новым свойством: он имеет механический момент, равный ~ ,

и магнитный момент. Это свойство электрона, называемое спином, было 
открыто Уленбеком и Гаудсмитом1 при объяснении расщепления 
линий в спектре, т. е. так называемого явления мультиплетности.

В уравнении Шредингера спин не фигурирует2. Чтобы объяснить 
закономерности, наблюдающиеся в спектрах, нужно предположить, что 
о, т. е. значение проекции собственного момента электрона на ось 
орбитального момента количества движения, также квантуется, о может

1
2

Эги два значения соответствуют двум возможным ориентациям спин-мо
мента электрона по отношению к моменту количества движения. 
Вектор 5 устанавливается либо параллельно к вектору /, либо антипа

раллельно. В первом случае суммарный вектор равен /  ~ , во вто-
. 1

ром / ---- 2* •

принимать только дБа значения: o = - f - в единицах

1 U h l e n b e c k ,  G o u d s m i t ,  Naturwiss. 13,953(1925);Nature 117,264(1926); 
Physica 6, 273 (1926).

2 Это является недостатком уравнения Шредингера. Спин электрона по
является только в релятивистской квантовой механике Дирака. Уравнение 
Дирака» известное в настоящее время для одной частицы, г риводит к четырем 
квантовым числам для электрона, одно из которых связано со спином.
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Если у каждого из двух электронов а =  -|- , то говорят, что их
спины ориентированы параллельно. Это обозначается двумя стрелками, 
направленными в одну сторону ( ||) .  Два электрона, у одного из кото
рых о =  , а у другого о =  — называются электронами с анти-
параллельными спинами ( ||) .

Кроме прежних трех степеней свободы, у электронов появляется 
четвертая — спин. В боровской модели планетарного атома введение 
спина или, как говорили прежде, „вращающегося" электрона означало 
„суточное“ движение электрона вокруг своей оси. Надо помнить, 
однако, что этот квази-наглядный образ так же далек от действительно
сти, как и сами боровские орбиты.

Таким образом, для характеристики электрона к трем квантовым 
числам п, I и т нужно добавить еще одно квантовое число а, рав-
ное или —  у  .

Согласно запрету Паули в атоме не может быть двух электронов 
с одинаковыми четырьмя квантовыми числами. Они должны друг от друга 
отличаться хотя бы одним квантовым числом. Иначе говоря, если у 
двух электронов в атоме квантовые числа п, I и т совпадают, то их 
спины должны быть антипараллельны. Каждое состояние с определен
ными значениями п, I и т называют иногда ячейкой или, пользуясь 
боровской терминологией, „орбитой“. Поскольку термин „орбита“ уко
ренился в квантовой механике, мы будем пользоваться им в дальней
шем. Нужно помнить, однако, что речь идет не о боровской орбите, 
а о некотором состоянии электрона, описываемом волновой механи
кой с помощью трех квантовых чисел. В одной ячейке может нахо
диться не более двух электронов с антипараллельными спинами.

Принцип Паули является фундаментальным законом природы. Он 
имеет, как мы увидим дальше, существенное значение для химии. В 
частности, периодическая система вытекает из принципа Паули, уста
навливающего определенное распределение электронов по возможным 
состояниям.

При построении периодической системы необходимо выяснить, в 
каком порядке электроны занимают возможные состояния, т. е. в ка
кую ячейку попадает последний электрон, когда мы от атома с поряд
ковым номером Z переходим к следующему атому с порядковым но
мером Z-\• 1.

Каждый электрон стремится занять состояние с минимальной энер
гией. Как было указано выше, в атоме водорода энергия зависит 
только от главного квантового числа п по формуле (7) (гл. I). 
В реальных многоэлектронных атомах зависимость энергии от кван
товых чисел более сложна. Она определяется не только главным кван
товым числом п, но в пределах данного п также и побочным кванто
вым числом /. Как правило, ¿-электрон (/ =  0) связан прочнее, чем 
/7-электрон ( /= 1 ) ,  а для удаления ¿/-электрона (/ =  2) нужно затратить 
меньше энергии, чем в случае /7-электрона.

Для ббльших квантовых чисел энергетические соотношения де
лаются еще более сложными. Так, например, уровень 45 (п =  4, / = 0 )  
энергетически выгоднее, чем уровень Ы  (лг=3, 1 =  2), Это не поз-
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воляет построить систему элементов, т. е. дать распределение элек
тронов в атомах, на основании одной только водородоподобности. 
В каждом отдельном случае нужно апеллировать к спектроскопиче
скому опыту. Последовательность расположения состояний электронов
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Рис. 7. Порядок заполнения электронных уровней.
в реальных атомах, основанная на экспериментальных значениях энер
гии спектроскопических термов (уровней), для большинства случаев 
может быть представлена схемой, изображенной на рис. 7.

8. Распределение электронов в атомах
Четыре квантовых числа можно изобразить так:
1) /* =  1, 2, 3, 4 . . . 1;
2) / =  0, 1, 2, 3 . . .  п — 1 = 5 ,  р, / . . .
3) каждому /  отвечает 2 / + 1  значений магнитного числа т от

+  / д° — Л
4) наконец,, каждой орбите с данными пу I и т отвечают два элек

трона: один с а =  -|— другой с а = ---- Эти соображения сразу
дают ключ ко всей периодической системе.

1 В обозначениях, принятых в рентгеноскопии, численную нумерацию 
заменяют буквами К, М, М, О .. .

3 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина* 33
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Если п =  1, то 1 — 0, т — 0,
а равно или * или---- т. е.
при п =  1 (на первой орбите) не 
может быть больше двух элект
ронов. Очевидно, третий элек
трон с п =  1 также имел бы 
/ =  0, т — 0, и о равное или
-\-~2 или---- 2“, т. е. полностью

имитировал бы один из первых 
электронов, что по постулату 
Паули запрещено.

В периодической системе 
элементов это соответствует 
тому, что в первом периоде 
имеется всего лишь два эле
мента— водород и гелий. Слово 
„период“ мы пока связали с глав
ным квантовым числом, число 
элементов — с количеством элек
тронов, заполняющих данный 
уровень. После того как в обо
лочке с главным квантовым чис
лом 1 оказывается два электрона, 
она замыкается.

Если квантовое число 1 — 0 
(¿-состояние), то момент количе
ства движения равен нулю. В зам
кнутой ¿-ячейке суммарный спин 
также равен нулю (спины отдель
ных электронов антипараллельны). 
Очевидно, что результирующий 
момент /-)-£  также будет равен 
нулю. Заполненность уровня и 
равенство результирующего мо
мента нулю являются характери
стикой оболочки атома инерт
ного газа.

Соответственно, электронная 
формула водорода в основном 
состоянии будет:

Н 15,
а гелия

Не 1$2.
Цифра слева означает главное 
квантовое число, буква — значе
ние /, а показатель — общее число 
электронов с данным /.
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Перейдем к/г =  2. Теперь I может иметь два значения: 0 и 1, т. е. воз
можны 5- и /7-орбиты. При 1 — Опь также равно нулю. В этом состо

янии могут быть два электрона с а =  +  у  и а = ---- При 1 = 1
возможны три значения т: + 1 ,  0 и — 1. Каждому из них отве

чает о =  + у  и а = ---- ^  . Таким образом, в пределах главного кван

тового числа 2 может быть два $-и шесть /7-, всего восемь электро
нов. Этот результат сразу позволяет построить второй период системы 
Менделеева.

При п =  3 имеются два ^-электрона, шесть /7-и дополнительно еще 
десять ¿-электронов, так как кроме / = 0 и / = 1 в  этом случае воз
можно и / =  2 с пятью значениями т ( +  2, + 1 ,  0 — 1, — 2), ка

ждому из которых соответствуют два значения: а =  + -~ - и о = -----~ ;

общее количество электронов с я — 3 составляет, следовательно, 2 +  
+ 6 + 1 0 = 1 8 .

Вообще для одного главного квантового числа может быть не 
более двух 5-, шести /7-, десяти ¿-, четырнадцати /-электронов. Общее 
число электронов для данного п равно 2я2. Таким образом, введение 
спина привело к удвоению числа возможных состояний (гл. 1, фор
мула 38).

Возможное распределение электронов по ячейкам в водородоподоб
ном атоме систематизировано в табл. 5.

Ряд чисел 2, 8, 18, 3 2 . . . ,  выведенный из принципа Паули, как 
легко видеть, связан с числами элементов в периодах менделеевской 
таблицы.

Перейдем к составлению электронных формул для второго периода. 
Ниже приводится распределение электронов в основных состояниях ато
мов, начиная с лития и кончая неоном.

Ы Ве В С
Ь 22$ Ь 22$2 1$22^2/? 1$22$22/?2

п = 1 п
п = 2 1 1 1 Ч  1 1 ф

$  Р з Р $ Р * Р

N О Р
1$22$22/?3 и*2з*2р* Ь 22^22/?5

а I I
Ф Ф Ф и ФФ Ф ф И

5 Р 5 Р Я Р

Ме
1$22$22/7б

и-
•у  Р

В атоме лития первые два электрона занимают состояние 1$. Третий 
по принципу Паули может попасть лишь в ячейку с главным квантовым 
числом, равным двум. Он занимает состояние с минимальной энергией 2$.
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В атоме бериллия четыре электрона. Они занимают попарно состо
яния 1$ и 2$. В атоме бора пятый электрон входит в 2/7-ячейку. Сле
дующие два электрона у атомов углерода и азота занимают по одному, 
остальные две 2/7-ячейки. После того как в каждой 2/7-ячейке имеется 
уже по одному электрону, в атомах кислорода, фтора и неона после
довательно заполняются оставшиеся в этих ячейках места (см. приве
денную выше схему), С образованием конфигурации атома неона пол
ностью заполняется оболочка с п — 2. Все восемь мест для электронов 
заняты. Соответственно этому второй период содержит восемь эле
ментов.

Восьмой элемент второго периода, неон, обладает рядом особенно
стей. О замкнутой оболочке было уже сказано при рассмотрении атома 
гелия. Она характеризуется равенством нулю суммарного спина, момента 
количества движения и сферической симметрией. Опыт позволяет 
связать заполненность оболочки с химической инертностью.

Теми же свойствами обладает и замкнутая оболочка неона.
Из электронной формулы атома неона следует равенство суммарного 

спина нулю. В атоме имеется 6 восьмерок /7-электронов, образующих 
суммарное облако со сферической симметрией. Момент количества дви
жения атома в целом также равен нулю.

Существенным для химика свойством неона является его химическая 
инертность. Нулевая валентность гелия и неона связана с тем, что все 
электроны этих атомов спарены друг с другом.

У остальных элементов второго периода имеется следующее число 
неспаренных электронов:

11 Ве В С N О И Ие

1 0 1 2 3 2 1 0

Число холостых электронов у атома весьма существенно для химии, 
так как оно определяет его валентность. Действительно, у водорода 
и лития имеется один неспаренный электрон, они одновалентны; гелий 
и неон, все электроны которых спарены, нульвалентны; кислород, имею
щий два холостых электрона, двухвалентен; азот трехвалентен. Известен 
также двухвалентный углерод.

Но в ряде случаев кажется, что между валентностью и числом не
спаренных электронов нет соответствия. Бериллий фактически двухва
лентен; бор трехвалентен; углерод в большинстве соединений четырех
валентен. Можно было бы считать бериллий аналогом гелия, но в атоме 
гелия имеется только замкнутая 1$-ячейка, а в атоме бериллия кроме 
двух электронов в замкнутой 1^-ячейкеесть еще два электрона в2$-ячейке. 
Но в отличие от гелия, у бериллия рядом с 2^-уровнем имеются свобод
ные 2/7-уровни в пределах того же главного квантового числа. Переход 
атома гелия в возбужденное состояние с распариванием электронов 
означает переход одного электрона на следующий уровень 2$. Это 
требует затраты большого количества энергии ( ^ 4 6 0  ккал). В атоме 
бериллия из-за сравлительно незначительной разницы в энергиях 2$- 
и 2/7-уровней (62 ккал) распаривание электронов происходит легко.
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Бериллий может быть наряду с основным также и в возбужденном 
состоянии с электронной формулой:

Ве*
и 22э2р

п =  1 Ф*
п — 2 Ф ф 1

5 р

ТАБЛИ ЦА 6
Энергия возбуждения валентности

(звездочка означает возбужденное состояние атома).
В этом случае атом бериллия имеет два неспаренных электрона 

(т. е. находящихся в разных ячейках) и поэтому двухвалентен.
Энергии возбуждения бериллия 

и его аналогов, известные из спек
троскопических данных, приведены 
в табл. 6. В первом столбце даны 
названия элементов, во втором — 
описание перехода, в третьем — 
энергия возбуждения.

Как видно, энергия возбуждения 
убывает при переходе к нижележа
щим элементам той же второй 
группы.

Точно так же и в атомах бора и углерода один из 25-электронов 
может перейти в свободную 2/?-ячейку, что можно изобразить следу
ющими формулами:

Элемент Переход Энергия
ккал

Ве 252 -» 252р 62
352 35 Зр 62

Са 452 454/7 43
Бг б52 -> 555/7 41
Ва б52 6s5d 36

В* С*
и 22э2р2 152252р3

15 15

" фГ | п
4 1 4 | 4 ф 4 | 4 | 4

2я 2р 25 2 Р
Возбужденный атом бора имеет три неспаренных электрона, поэтому 
он трехвалентен. Атом углерода в состоянии 1$22$2р3 четырехвалентен. 
Таким образом, число неспаренных электронов у атомов второго пери
ода будет

и  Ве* В* С* N О Р №
1 2 3 4 3 2 1 0

Этот ряд правильно передает валентности соответствующих элементов.
Для атомов азота, кислорода и фтора возбуждение такого же ха

рактера, как, например, для атома углерода, невозможно. Если один 
25-электрон этих атомов переходит на 2/?-орбиту, это не дает увели
чения числа неспаренных электронов. Для появления дополнительной 
валентности у атома азота потребовался бы переход 25-электрона на 
35-орбиту. Но такое возбуждение связано со значительной затратой
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энергии и поэтому затруднено. Азот едва ли бывает пятивалент
ным, как это считалось раньше. В соединениях, в которых при
нято считать азот пятивалентным, в действительности имеется ионное 
состояние с гомеополярно четырехвалентным и положительно заряжен
ным азотом (как в ИН4+ или нитрогруппе), речь о котором бу
дет ниже. Таким образом, валентность, т. е. способность вступать 
в химические соединения, может отсутствовать у атома в основном 
состоянии и появляться в результате возбуждения или ионизации, 
т. е. при затрате энергии.

Следует оговориться, что приведенное распределение электронов по 
ячейкам не является очевидным. Можно было бы расположить два 
р-электрона углерода и иначе, а именно поместить их в одну 2р-ячейку. 
Три р-электрона азота можно было бы, казалось, поместить не в трех 
ячейках, а в двух: ________________

44 | | Ф
25 2р

Основой выбранного ранее расположения р-электронов является 
спектроскопический опыт. Он приводит к следующему правилу: в пре
делах данного значения / электроны стремятся расположиться так, чтобы 
число неспаренных электронов с параллельными спинами и суммарный 
спин-момент были максимальны. Эта закономерность, называемая пра
вилом Гунда, обусловлена тем, что состояния с максимальным числом 
электронов с параллельными спинами в пределах одной подгруппы 
энергетически выгоднее1.

Так, для атома азота состояние с тремя холостыми р-электронами 
выгоднее состояния с одним неспаренным р-электроном на 55 жал. 
Для атома кислорода основное состояние

it it i i

25 2P
m состояние

it it it

2s 2P
со всеми спаренными электронами. Для атома углерода разница энер
гий состояний

и

25 2 р 25 2 р
составляет 29 ж ал2.

it | \ | \ it l i t

1 Мы не останавливаемся здесь на других правилах Гунда, относящихся 
к значению орбитального и результирующего моментов атома. См. по этому 
вопросу H u n d ,  Linienspektren, Berlin 1927; W h i t е, Introduction to atomic 
spectra, N. Y., 1934.

2 Эти состояния следующие: для N уровни 4S8/e и 2Д  для О 3Я2 и 
для С 3Р0 и *D2. B a c h e r ,  G o u d s m i t ,  Atomic energy states, N. Y., 1932.
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Следующий за неоном элемент натрий воспроизводит ряд свойств 
лития. Это становится понятным при сравнении электронных формул 
соответствующих атомов. После того как в атоме неона заполняется 
вторая оболочка, следующий электрон в атоме натрия может занять 
лишь 3$-состояние:

Ыа 1$22$22/?63£

11
и и и и
1
э р  (I

У всех последующих элементов, включая аргон, повторяется та 
же картина развития, как и во втором периоде. Это видно из эле
ктронных формул:

3$ 3 р
1$22$22р6382 

А1 1$22$22/763$2Зя 

Б1 1«92822/>63$23/>2

11 |

11 |  1

И I 1 1

Р 1522$22р63$23р8 

Б 1522522р63«23/?1

111 1 1 1

И I 11 1 1

С1 и ^ 2 р ^ Ч р ъ 

Аг 1$22$22;>63523р6

11111 и - 1

11111 11 11

В свойствах соответствующих элементов второго и третьего пери" 
одов обнаруживается сходство. Но вместе с тем есть и отличия, связан
ные с третьим квантовым числом.

От периодической повторяемости нельзя ждать слишком многого. 
Последующий аналог, будучи в общем сходен с предыдущим, все же 
имеет ряд свойств, существенно его отличающих. Укажем хотя бы на 
валентность фтора и хлора по отношению к кислороду. Несмотря на 
явное родство этих элементов, их валентное поведение весьма различно.

Число неспаренных электронов в основных состояниях у атомов 
третьего периода такое же, как и у второго:

Иа Л1̂ А1 Б1 Р Б С1 Аг
1 0 1 2 3 2 1 0

или с учетом перехода 
Ыа М§*

из 3«- в 3р- 
А1* Б!*

■состояния: 
Р Б С1 Аг

1 2 3 4 3 2 1 0
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Основные валентности этих элементов те же, что и во втором периоде.
Но этим не ограничиваются возможности образования валентных 

состояний. Если вторая оболочка заканчивается 2р-ячейками, то в тре
тьей оболочке наряду с 35-и Зр-состояниями есть еще пять 3(/-ячеек. 
Кроме того, разница энергии 3р- и 45-состояний меньше, чем 2р и 35. 
Поэтому, элементы третьего периода гораздо легче, чем второго, пере
ходят в возбужденные состояния с увеличением числа холостых эле
ктронов, т. е. с появлением новых валентностей.

Рассмотрим, например, фтор и хлор. Фтор одновалентен, хлор 
дает целый ряд соединений с кислородом: С1аО, С120 3, С120 7 . . . ,  по- 
видимому, с различными валентностями. Это связано с возможностью 
перехода Зр-электронов на 3(/- и 45-орбиты без особенно большой за
траты энергии. Кислород двухвалентен, в то время как сера проявляет 
переменную валентность в силу тех же причин. Все эти различия опре
деляются только энергетическими соотношениями. Если возбуждение 
(распаривание и появление большего числа холостых электронов) 
требует такой затраты энергии, которая окупается при образовании 
химических связей, то переменная валентность возможна. Появление 
только одного валентного состояния означает лишь, что эндотермическое 
возбуждение валентности превалирует над экзотермическим процессом 
соединения атомов. Энергия возбуждения гелия — 460 ш ал  — мешает 
ему быть реакционноспособным.

В третьем периоде появляется еще одна особенность —  он оказы
вается законченным до того, как заполнена вся оболочка с главным 
квантовым числом, равным трем. В атоме аргона заняты только 35- и 
Зр-состояния, но имеются пять свободных З^-состояний. Между тем, он 
является типичным инертным газом, аналогичным неону, и завершает 
третий период. Это вызвано энергетическими соотношениями, а именно 
тем, что энергия З^-состояний значительно выше, чем 3р, и даже 
выше, чем 45. Поэтому следующие два электрона в атомах калия и 
кальция занимают 45-ячейку, начиная новый четвертый период. З^-со- 
стояния остаются при этом незаполненными. Заполнение З^-ячеек начи
нается только у следующего элемента скандия (№ 21). Последний 
электрон атома скандия мог бы занять ячейку 4р-, но З^-уровень лежит 
ниже *. Электронная формула атома скандия имеет следующий вид:

п =  3 

п — 4

Sc l5a2522p63523p63rf4s2

J Î J Î J Î J Î 1

I Î

s р d

1 Количественное рассмотрение этого вопроса принадлежит Ферми [Z. Phys. 
48, 73 (1928)]. Ферми рассматривает атом как электронный газ в поле ядра. 
При переходе от одного атома к следующему новый электрон занимает ту из 
ячеек с минимумом энергии, которая разрешена принципом Паули. Расчет 
приводит к следующему результату: формирование s-, p-, d- и /-состояний 
должно начинаться с 1-го, 5-го, 21-го и 55-го элементов (или 60-го по расчету 
Гепперт-Майер). Опыт показывает, что s-электрон появляется впервые у водо
рода (N® 1), р-электрон у бора (№ 5), rf-электрон у скандия (№ 21), а / - эле
ктрон у церия (№ 58),
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От скандия до ванадия (№ 23) происходит дальнейшее заполнение 
З^-состояний, которое приводит к формуле атома ванадия с тремя 
холостыми ¿-электронами:

V 1522522р6 3$2 3р63^3 4 Л

При переходе к хрому оказывается, что впервые при построении 
периодической системы последующий элемент не сохраняет конфигу
рацию предыдущего. В атоме хрома имеется один 45-электрон и пять 
За?, всего шесть холостых электронов. Формула атома хрома:

Сг 1522522р6352З р Ш б45.

Ячейка 45 целиком заполняется в атоме марганца:

Мп 15225а2р6 3523р63^б453.

В атомах железа, кобальта и никеля заполняется За?-оболочка 
(у N1 будет уже восемь ¿-электронов), в атоме меди один 45-электрон 
опять переходит в состояние 3¿, заканчивая вместе с последним эле
ктроном меди 3¿-оболочку:

Ре 1522522р63523 р ^ 6452 
СО 1522522р63523р<^452 
№ 1522$22р63523 р < ^ 8452 
Си 152 2522р613523р63^°45.

После меди, начиная от цинка, происходит заполнение одного 
свободного места в состоянии 45 и шести мест в состоянии 4р. Период 
кончается криптоном:

Кг 1522522р6352ЗрШ 104524р<\

Четвертый период имеет более сложную структуру, чем второй и 
третий, благодаря тому, что здесь происходит заполнение не только 5- 
и р-, но и ¿-состояний. При построении этого периода заполняются не 
только 5- и р-состояния внешней оболочки с п =  4, но и оставшиеся 
свободными ¿-ячейки внутренней оболочки с п =  3. Период начинается, 
подобно второму и третьему, с заполнения 5-ячейки; соответственно 
этому К и Са обнаруживают сходство с N3 и Mg. Но затем, когда 
начинается заполнение 3¿-cocтoяний, появляются новые, не встречав
шиеся раньше свойства. Разница энергий 3¿- и 45-уровней невелика. 
Электроны занимают то одно, то другое из этих состояний; близко 
расположен также уровень 4р. Поэтому у элементов от Бс до N1 
возбуждение легко осуществимо. Для этих атомов характерна перемен
ная валентность. Назвать определенную основную валентность таких 
элементов, как Сг, Мп, Ре, Со, №, даже затруднительно. Можно ска
зать лишь, что в основных состояниях атом скандия имеет один холо
стой электрон, титана —  два, ванадия —  три, хрома —  шесть, марганца — 
пять, железа —  четыре, кобальта— три и никеля — два. Но валентности 
могут быть меньше или больше числа неспаренных электронов. Это 
связано как с возможностью возбуждения, так и с образованием ионных 
состояний. Наличие большого числа энергетически близких валентных
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состояний (благодаря участию З^-электронов) весьма способствует ком- 
пл ексообразованию.

В атоме меди вновь начинается заполнение ячеек с главным кван
товым числом, равным четырем. Но оно происходит при уже заполнен
ных З^-состояниях. Наличие З^-электронов заметно влияет на свойства 
элементов, например на способность к ионизации. При распаривании 
З^-электронов с переходом на 4р-уровни возможно повышение валент
ности. Медь нельзя поставить точно под щелочными металлами. Она 
образует со своими аналогами особую подгруппу в первой группе г; 
точно так же цинк, кадмий и ртуть образуют подгруппы в группе 
щелочноземельных металлов.

После заполнения 45- и 4р-состояний. криптона начинается построе
ние нового, пятого периода. При этом опять 55-состояние оказывается 
выгоднее, чем Ы  и 4/. Поэтому оно и заполняется у рубидия и стронция. 
Затем заполняется 4^-состояние, причем, начиная с ниобия, в 4^/-оболочку 
переходит и один из 55-электронов. В 55-оболочке до родия включи
тельно остается один электрон; в атоме палладия и он переходит в 4^- 
состояние, которое при этом заполняется нацело (10 электронов):

Рс1 152 2522р6 З52 Зр6 За?10 452 4р6 4 ¿10.

Начиная от серебра и кончая ксеноном происходит заполнение 55- 
и 5р-состояний. Этим заканчивается пятый период. Он подобен преды
дущему, за исключением нескольких отклонений при размещении 
¿-электронов.

Следует отметить лишь, что 4/-ячейки остались незанятыми. Они 
начинают заполняться лишь в шестом периоде, после цезия и бария, 
у которых заполнены 65-состояния, и после лантана, имеющего формулу:

Ьа 1522522р6352 3р63^°452 4р64й10 5525р6 Ы  б52.

Четырнадцать электронов размещаются в 4/-состояниях в атомах 
элементов редких земель. Они все обладают одинаковой внешней эле
ктронной структурой 5525р65я?б52 и отличаются лишь числом глубоко 
лежащих 4Лэлектронов. Становится понятным сходство этих элементов 
друг с другом, так как химическое поведение определяется, главным 
образом, периферическими электронами.

Отличия от редкоземельных элементов можно ожидать сразу, как 
только заполнены все 4/-состояния, а именно у гафния, где продолжает 
заполняться 5й-оболочка:

Н £ 152 252 2р6 352 Зр6 3 ¿ 10 4$2 4р6 4^* 0 4/** б52 5р6 ЪсР б52.

Это позволило предсказать, что элемент № 72 не относится к редким 
землям, а является аналогом циркония 2.

1 Медь, серебро и золото имеют общие черты с элементами восьмой 
группы. Это дало повод Менделееву отнести их в первую и восьмую группы 
одновременно.

3 Таким образом, квантовая систематика ограничила число редкоземель
ных элементов (для чего прежде не было критерия) и указала место новому, 
элементу гафнию, подобно тому как, в свое время, Менделеев предсказал галлий 
германий и скандий.
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ТАБЛИЦА 7
Распределение электронов в атомах

П
ор

яд
ко

вы
й

но
м

ер

Х
им

ич
ес

ки
й!

 
си

м
во

л
 

I
к 1 М N О Р <?

75и 2^ 2р 35 3/>

со 45 4/7 4 й? 4 / 55 5/7 Ы 65 6/7 6<*

1 Н 1
2 Н е 2

3 и 2 1
4 Ве 2 2
5 В 2 2 1
6 С 2 2 2
7 N 2 2 3
8 О 2 2 4
9 Р 2 2 5

10 Ые 2 2 6

И Ыа 2 2 6 1
12 м § 2 2 6 2
13 А1 2 2 6 2 1
14 Б1 2 2 6 2 2
15 Р 2 2 6 2 3
16 Б 2 2 6 2 4
17 С1 2 2 6 2 5
18 Аг 2 2 6 2 6
19 К 2 2 6 2 6 1
20 Са 2 2 6 2 6 2
21 Бс 2 2 6 2 6 1 2
22 Т1 2 2 6 2 6 2 2
23 V 2 2 6 2 6 3 2
24 Сг 2 2 6 2 6 5 1
25 Мп 2 2 6 2 6 5 2
26 Ре 2 2 6 2 6 6 2
27 Со 2 2 6 2 6 7 2
28 N1 2 2 6 2 6 8 2

29 Си 2 2 6 2 6 10 1
30 2 2 6 2 6 10 2
31 О а 2 2 6 2 6 10 2 1
32 О е 2 2 6 2 6 10 2 2
33 Аб 2 2 6 2 6 10 2 3
34 Бе 2 2 6 2 6 10 2 4
35 Вг 2 2 6 2 6 10 2 5
36 Кг 2 2 6 2 6 10 2 6
37 Ю> 2 2 6 2 6 10 2 6 1
38 Бг 2 2 6 2 6 10 2 6 2
39 У 2 2 6 2 6 10 2 6 1 — 2
40 г г 2 2 6 2 6 10 2 6 2 — 2
41 ИЬ 2 2 6 2 6 10 2 6 4 — 1
42 Мо 2 2 6 2 6 10 2 6 5 — 1
43 Ма 2 2 6 2 6 10 2 6 6 — 1
44 Ии 2 2 6 2 6 10 2 6 7 — 1
45 № 2 2 6 2 6 10 2 6 8 — 1
46 Р<1 2 2 6 2 6 10 2 6 10 —
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Продолжение табл. 7
П

ор
яд

ко
вы

й
н

ом
ер

Х
им

ич
ес

ки
й

си
м

во
л

К 1 М N О Р (3

15 25 2/7 3^ М 45 4/7 Ы 4 / 55 5/7 Ы 65 6/7 6^ 75

47 2 2 6 2 6 10 2 6 10 1
48 Сс! 2 2 6 2 6 10 2 6 10 — 2
49 1п 2 2 6 2 6 10 2 6 10 — 2 1
50 Бп 2 2 6 2 6 10 2 6 10 — 2 2
51 БЬ 2 2 6 2 6 10 2 6 10 — 2 3
52 Т е 2 2 6 2 6 10 2 6 10 — 2 4
53 5 2 2 6 2 6 10 2 6 10 — 2 5
54 Хе 2 2 6 2 6 10 2 6 10 — - 2 6
55 Сб 2 2 6 2 6 10 2 6 10 — 2 6 1
56 Ва 2 2 6 2 6 10 2 6 10 — 2 6 2
57 Ьа 2 2 6 2 6 10 2 6 10 — 2 6 1 2

58 Се 2 2 6 2 6 10 2 6 10 1 2 6 1 2
59 Рг 2 2 6 2 6 10 2 6 10 2 2 6 1 2
60 N(1 2 2 6 2 6 10 2 6 10 3 2 6 1 2
61 11 2 2 6 2 6 10 2 6 10 4 2 6 1 2
62 Б т 2 2 6 2 6 10 2 6 10 5 2 6 1 2
63 Ей 2 2 6 2 6 10 2 6 10 6 2 6 1 2
64 О б 2 2 6 2 6 10 2 6 10 7 2 6 1 2

65 ТЬ 2 2 6 2 6 10 2 6 10 8 2 6 1 2
66 Оу 2 2 6 2 6 10 2 6 10 9 2 6 1 2
67 Но 2 2 6 2 6 10 2 6 10 10 2 6 1 2
68 Ег 2 2 6 2 6 10 2 6 10 11 2 6 1 2
69 Ти 2 2 6 2 6 10 2 6 10 12 2 6 1 2
70 УЬ 2 2 6 2 6 10 2 6 10 13 2 6 1 2
71 ЬО 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 1 2
72 Ш 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 2 2
73 Та 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 3 2
74 W 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 4 2
75 Ие 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 5 2
76 Об 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 6 2
77 1г 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 7 2
78 Р1 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 9 1

79 Ай 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 10 1
80 н § 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 10 2
81 Т1 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 10 2 1
82 РЬ 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 10 2 2
83 В1 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 10 2 3
84 Ро 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 10 2 4
85 — 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 10 2 5
86 Ип 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 10 2 6
87 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 10 2 6 1
88 Иа 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 10 2 6 2
89 Ас 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 10 2 6 1 2
90 ТИ 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 10 2 6 2 2
91 Ра 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 10 2 6 3 2
92 и 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 2 6 10 2 6 4 2
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Электронное строение всех атомов систематизировано в табл. 7. 
Чтобы показать периодичность, удобно пользоваться таблицей примерно 
в том виде, как ее дал Менделеев, но с указанием атомного номера и 
электронного строения атома. Одна из таких возможных таблиц дана 
ниже (табл. 8).

В основе ее лежит таблица Менделеева. Но если прежде деление 
на группы и подгруппы было чисто эмпирическим, то теперь оно осно
вано на известной электронной структуре атомов. Под обозначением 
каждой подгруппы приведено распределение периферических электронов 
по ячейкам. Справа указаны электроны предпоследней группы и глав
ное квантовое число последних электронов. Каждый атом снабжается 
индексом, который показывает электроны заполненных групп от первой 
до предпоследней. Значения этих индексов даны внизу под таблицей. 
Деление на подгруппы А и В в первой и второй группах появляется 
благодаря тому, что в одной и той же группе предпоследняя оболочка 
содержит или $2р6- или 52/?6я?10-электронов. Редкие элементы не по
мещены. Их конфигурации представляют последовательное заполнение 
оболочки 4 / четырнадцатью электронами.

В табл. 8 отдельно выделены водород и гелий. Отсутствие в пер
вой оболочке с п — 1 других ячеек, кроме 1$, приводит к некоторым 
особенностям первого периода. Гелий нельзя поставить над щелочно
земельными металлами, хотя их электронные конфигурации сходны. 
Он ближе к инертным газам, но у последних имеется еще шесть /7-элек
тронов ($2р6). Поэтому гелий требует отдельного столбца. Электрон
ная структура водорода сходна с щелочными металлами. Но электрон 
водорода связан, как будет видно дальше, гораздо прочнее. Водород 
мало похож на литий или натрий. Он не обладает свойствами метал
лов, не образует металлических решеток и т. д., и поставить водород 
над металлами нельзя.

В целом таблица позволяет установить сразу электронную конфи
гурацию атома. Возьмем, например, вольфрам. Его номер 74. Индекс 
пять дает структуру внутренних электронов:

1$22$22/7вЗ$2Зр63*/104$24рЧ^104 /14.

Предпоследняя электронная группа атома вольфрама указана сбоку 
5$25/?6. В последней группе (сверху) имеются четыре 5г/-электрона 
и два 65*. Число холостых 5-электронов равно четырем 2, это ¿/-электроны, 
сидящие по одному в ячейке.

1 Число холостых электронов в атоме экспериментально определяется из 
спектральных данных по мультиплетности. Если мультиплетность, полученная 
из спектроскопического опыта, равна М% то число холостых электронов равно 

1. Из спектроскопии известно, что мультиплетность М =  25-|-1 , где 
5 — результирующий суммарный вектор спина; 5 =  2а, т. е. сумме всех плюс 
и минус половинок. Если опыт дает, что М =  1 (синглет), то 5 =  0, т. е. все 
спины скомпенсированы, число плюс половинок равно числу минус половинок. 
При М = 2 (дублет) 5 =  х/2» т. е. есть один холостой электрон. При М =  3 
(триплет) 5 = 1 ,  т. е. имеется два холостых электрона, каждый с а =  х/2 и с 
результирующим спином 1. При М =  4 (квартет) 5  =  3/2, т. е. в атоме есть 
три холостых электрона, и т. д. Отсюда общая формула для числа валентных 
электронов: М — 1.
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ТАБЛ

Периодическая си

Электронные группы от первой до предпоследней (верхний индекс)

1,52 21522^22рб 31^22 ^ 2 р с3553р63й 1(> 41522522р63«23р63й(104«24 р 64
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Периодическая система оканчивается девяносто вторым элементом— 
ураном, последняя оболочка которого содержит четыре 6 и два 
7,9-электрона. Возник вопрос о том, существуют ли трансураниды, т. е. 
элементы с порядковыми номерами 93 и больше. Попытки найти эти 
элементы в минералах земной коры до сих пор не увенчались успехом.

Новые возможности открывает искусственное превращение элемен
тов. Макмиллан и Абельсон1 считают, что один из продуктов облуче
ния урана нейтронами представляет девяносто третий элемент. Перво
начально предполагалось, что этот элемент является осколком, обра
зующимся при делении ядра урана, и принадлежит к группе лантани- 
дов. Химическое исследование опровергло такую точку зрения. Далее 
оказалось, что этот элемент не обнаруживает сходства с рением, как 
можно было бы ожидать для элемента седьмой группы. На основании 
опытных данных авторы пришли к заключению, что этот элемент более 
всего похож на уран. Отсюда был сделан вывод, что он является новым 
редким элементом группы урана.

Можно думать, что после урана не происходит дальнейшего за
полнения 6^-оболочки, а начинает заполняться внутренняя 5/-обо- 
лочка, подобно тому, как после лантана начинается заполнение ^ -об о 
лочки (редкоземельные элементы). Расчет Гепперт-Майер2, основанный 
на статистической теории атома Ферми, показал, что заполнение 5/- 
уровня должно начаться с девяносто первого или девяносто второго 
элемента.

Из опыта известно, что уран еще не имеет 5/-электронов. Но в рас
чете, базирующемся на статистической модели, ошибка в порядковом 
номере может достигнуть нескольких единиц. Таким образом, воз
можно, что с девяносто третьего элемента начинается группа ура- 
нидов с 5/-электронами.

Наряду с элементом № 93, названным нептунием, есть указания 
на получение девяносто четвертого элемента —  плутония.

В результате длинного исторического пути периодическая система 
Менделеева обогатилась новым содержанием. Мозлиевская систематика 
элементов по числу электронов, боровское квантование, спектроско
пический опыт, обоснование его квантовой механикой, запрет Паули — 
все это вместе взятое сделало периодическую систему элементов за
конченной, наполнило ее физическим смыслом, вскрыло природу по
вторяемости свойств и дало исходную точку для построения теории 
молекул.

Проблема атома диференцируется. С одной стороны, исследование 
атома представляет интерес для понимания химических процессов, ко
торые связаны с структурой его электронной оболочки, с другой сто
роны, ядро атома, где локализована наибольшая часть массы, стано
вится объектом другого рода исследований, не связанных с химией. 
После открытия Мозли то обстоятельство, что в периодической си-

1 M c M i l l a n ,  Phys. Rev. 55, 510 (1939); М с М i 11 a n, A b e l s o n ,  ibid, 57, 
1185 (1940); см. также Х л о п н и ,  П а с в и к - Х л о п и н а  и В о л к о в ,  ДАН 24, 
117 (1939).

2 G o e p p e r t - M a y  е г, Phys. Rev. 60, 184 (1941).
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стеме только в трех случаях атомы не попали на свои места, пред
ставляется уже скорее случайным. Почему не было большего числа 
исключений? Знаем же мы изотоп аргона с весом 36, хлора с весом 37, 
кальция с весом 40 и калия с весом 41. Если по массе аргон при
шлось бы передвинуть на место хлора, хлор на место аргона, кальций 
на место калия, а калий во вторую группу, то прежде это было бы 
обстоятельством крайне неприятным, но теперь это совершенно безраз
лично. Олово с его изотопами от 112 до 125 или ксенон с весами 
от 124 до 136 тоже, казалось бы, могли внести большую путаницу 
в таблицу.

Тот факт, что на всем протяжении периодической системы имеется 
всего лишь три несоответствия при наличии 92 элементов и около 
280 изотопов, показывает, что систематика по массе не совсем слу
чайна.

Между массой М  (в водородных единицах) и зарядом ядра Z  (в эле
ктронных единицах) можно установить приблизительное отношение

М :Е =  от 2 до 2,6.
Это показывает, что с известным приближением, распределение 

элементов по заряду будет совпадать с распределением по массе. Тео
рии строения ядра предстоит объяснить, почему одиночные заряды 
связаны в ядре с массой, примерно равной двум.

9. Периодичность свойств
Квантовая механика показала, что периодичность обусловлена по

вторяемостью конфигураций внешних электронов, являющейся след
ствием принципа Паули. Естественно, что только свойства, связанные 
со структурой электронной оболочки атома, обнаруживают периодич
ность.

Потенциалы ионизации, размеры ионов, поляризуемости и некото
рые другие константы дают в общем ход, напоминающий хорошо 
известную кривую атомных объемов. Но в явлениях, в которых элек
тронная оболочка не принимает участия, периодичность не проявляется. 
Так, например, в теплоемкостях одноатомных газов никакой периодич
ности не наблюдается. Это понятно, так как электроны в атоме никак 
не влияют на величину сг.

Однако и периодические закономерности оказываются сложней, чем 
в первоначальной системе Менделеева до квантового периода, когда 
природа периодичности не была известна. Раньше от элемента аналога 
требовалось сходство лишь в самых общих чертах. Теперь обнаружи
лось, что периодичность обусловливается четырьмя квантовыми чис
лами.

У аналогов есть не только сходство, но и различия, так как 
повторение конфигурации внешних электронов происходит каждый раз 
на новой основе.

Каждое периодическое свойство имеет ограниченную область при
менения, за пределами которой оно ведет к ложным выводам. Было бы 
ошибочным, например, по величине ионизационного потенциала одно
значно судить о реакционной способности.

4 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 49
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При соединении атомов в молекулы возникают новые, дополни
тельные факторы. Нельзя механически переносить известные законо
мерности для атомов на молекулы. Но знание строения и сюйств 
атомов позволяет глубже разобраться в структуре молекул.

Потенциалы ионизации. Мерой энергетической связи электронов 
в атомах могут служить потенциалы ионизации, дающие энергию уда
ления электрона из атома. Различают потенциалы ионизации первого 
порядка 1Х (отрыв первого электрона), второго порядка /2 (отрыв 
электрона от одновалентного иона), третьего порядка / 3 и т. д. Пер
вые потенциалы ионизации атомов приведены в табл. 9. Они предста-
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Рис. 8. Ионизационные потенциалы атомов.

влены также графически на рис. 8, из которого отчетливо видна пе
риодичность.

Ход ионизационных потенциалов обнаруживает ряд интересных за
кономерностей. Мы остановимся на этом подробнее, так как иониза
ционные потенциалы отчасти связаны с химическими свойствами, на
пример, с тенденцией давать ионные соединения.

Рассмотрим ряды элементов первой и второй группы (табл. 9):

Ы — 123,5; N3— 117,7; К — 99,5; НЬ — 95,8; Сб — 89,2 
и

Ве — 213,8; Mg— 175,3; С а—  140,3; Эг—  130,6; Ва—  119,6.

Работа отрыва электрона от атома щелочноземельного элемента боль
ше, чем от соседнего щелочного. Неспаренный 5-электрон легче 
вырвать, чем спаренный. Это показывает, что спаривание двух электро
нов в ^-ячейке увеличивает прочность связи.

Сопоставим элементы второй и третьей группы:

Ве — 213,8; М ^— 175,3; 1п —  215,6; Сй —  206,4; Щ —  239,1 
и

В — 190,1; А1 — 137,3; Оа — 137,5; 1п — 132,7; Т1—  139,8.

Сравнение показывает, что отрыв электрона от элемента третьей 
группы требует меньшей затраты энергии, чем от второй, т. е. /7-элек
трон удерживается слабее, чем один из спаренных 5-электронов.

Данные по потенциалам ионизации указывают на отличие в свой
ствах атомов с ¿/-электронами.

4*
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Сравним элементы подгрупп А й  В:

1) К — 99,5; КЬ — 95,8; Се —  89,2 (¿У *);
и Си — 176,9; А г— 173,7; Ай — 211,7 ;

2) Са — 140,3; 8г— 130,6; 
и Ъъ— 215,6; Сс1 — 206,4;

Ва— 119,6 (¿2/?6$2);
— 239,1; ($у^ю $2).

Как видно, наличие заполненной ¿/-оболочки заметно повышает 
ионизационный потенциал. Физическая причина этого родственна явле
нию гомеополярной химической связи. Она, повидимому, заключается 
в том, что дополнительное взаимодействие (обмен) ¿- и ¿-электронов 
повышает прочность связи ¿-электрона в атоме. Это еще раз подчерки
вает физический смысл деления групп на подгруппы.

В подгруппах А при переходе сверху вниз потенциалы ионизации 
плавно падают. В подгруппах В такого правильного хода нет.

Относительно четвертой, пятой и шестой групп можно отметить, 
что потенциал ионизации элемента пятой группы больше, чем соседних 
элементов четвертой и шестой, т. е. ионизация атома, в котором имеется 
три холостых р-электрона (М, Р, А$), требует большей затраты энергии, 
чем атомов с двумя холостыми р-электронами.

Потенциалы ионизации галогенов лежат между соответствующими 
значениями для шестой и восьмой групп. В каждом периоде самый большой 
потенциал ионизации имеет инертный газ с заполненными ¿- и р-оболоч- 
ками.

Своеобразный ход потенциалов ионизации в пределах периода тесно 
связан с электронной характеристикой внешней оболочки (¿-, р-, ¿-элек
троны; разное число холостых электронов и заполненных ячеек).

Сравним изменение потенциалов ионизации в вертикальных столбцах. 
При переходе от верхнего элемента к нижестоящему /, как правило, 
уменьшается. Это связано с ростом электроположительности внутри 
группы.

Отметим, что переход от элемента второго периода к соответствую
щему элементу третьего сопровождается значительным уменьшением 
потенциала ионизации:

/до — /р =  80 икал
/ о —  Ы = 7 4 ,7  „
/с  — Ай = 7 1 , 7  „

При переходе к ниже расположенному элементу потенциалы иони
зации падают менее резко:

/ Р — / Ад =з 11,5 ккал
I$  /эе =  14 „
/в! Але == 0,2 „

Это, возможно, связано с тем, что во внутренних оболочках Аэ, Бе 
и ве уже появляются ¿-электроны. Сопоставление потенциалов иони
зации разных порядков (табл. 10) отчетливо указывает на резкую энер
гетическую границу в атоме между электронами с разными квантовыми
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ТАБЛИ ЦА 10

Потенциалы ионизации разных порядков

Э лемент
П

ор
яд


ко

вы
й 

№ Обозна
чение

внешних
электронов

к к н к к к 4 4

Н 1 5 1,00

Не 2 £2 1,80 4,0

и 3 0,4 5,6 9,0

Ве 4 0,7 1,34 11,3 16

В 5 0,61 1,85 2,8 19,3 25

С 6 0,83 1,79 3,52 4 ,7 4 1 29,0 36

N 7 я2р‘6 1,07 2,18 3,49 5,43 7,19 | 40,5 49

0 8 8?р* 1,0 2,58 4,04 5,69 8,07 10,14 54,5 64

Б 9 82р° (1,33) 2,57 4,62 6,40 7,56 11 13,60 70

Ие 10 ,92/?6 1,58 3,02 4,67

N3 11 0,38 3,5 5,24

м § 12 52 0,56 1,10 5,89 |

А! 13 0,44 1,38 2,09 9,0

Б1 14 «52/?2 0,60 1,20 2,46 3,32 12,47

Р 15 52р 3 0,81 1,46 2,22 3,53 4,78

Б 16 52/?4 0,76 1,72 2,58 3,48 4,93 6,47

С1 17 52/?5 0,96 1,73 2,93 3,50 5,00 (6,8) 8,0

Аг 18 «У2/?6 1,16 2,05 3,01 12,6

К 19 5 0,32 2,34 3,47

Са 20 52 0,45 0,87 3,76

Бс 21 ¿4 0,49 0,95 1,82 5,33

Т1 22 Л ? 2 0,50 1,00 2,03 3,18 7,07

V 23 Л 3 0,5 1,04 1,95 3,59 5,05 9,05

Сг 24 0,5 1,23 (2,0) (ЗД) (5.4)

Мп 25 вЧ* 0,55 1,16 (2,4) (3,72) (5,6) 11
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числами и на плавный ход в пределах одного и того же квантового 
числа. В этой таблице работа отрыва электрона от атома водорода, 
равная 312 ккал> принята за единицу.

У атома лития отрыв внешнего 25-электрона требует затраты 0,4 
единицы, а для следующего электрона, сидящего на первой орбите, 
требуется энергия в 14 раз больше. Это ясно показывает, что элек
троны с п =  1 сидят энергетически гораздо глубже в атоме и что между 
двумя внутренними и третьим существует резкий скачок.

Последовательный отрыв электронов от бериллия требует 0,7; 1,34; 
11,3; 16 единиц. И здесь граница проходит между первой и второй 
оболочкой, т. е. между вторым и третьим электроном. То же отно
сится и к другим элементам. Жирной линией на табл. 10 показано место 
скачка между разными энергетическими уровнями. Тут же явственно 
обнаруживается периодичность и резкое падение потенциалов иониза
ции после обхода всего периода и возврата к первому 5-электрону на 
новой орбите. Литий, натрий, калий дают последовательно значения: 
0,4; 0,38; 0,32; предшествующие им гелий, неон и аргон — 1,8; 1,58; 
1,16 (рис. 8). Если бы многоэлектронные атомы были водородопо
добны, то энергии их и потенциалы ионизации определялись по такой 
же формуле, как и энергия атома водорода, только с Ze вместо е 
(где Z — порядковый номер). Но представление о водородоподобности 
является лишь приближением.

Сродство к электрону. Наряду с потенциалом ионизации харак
терным свойством атома является также сродство к электрону, т. е.

энергия присоединения к атому 
лишнего электрона с образованием 
отрицательного иона.

До сравнительно недавнего вре
мени эти величины вычислялись при 
помощи круговых процессов из энер
гий решеток ионных кристаллов. 
За последние десять лет благодаря 
работам Майера, Глоклера, Ионова 
и Дукельского сродство атомов га
логенов к электрону было опреде

лено экспериментально. В табл. 11 приведены значения для Е, С1, Вг 
и Л по измерениям Ионова и Дукельского 1. Эти значения удовлетво
рительно согласуются с экспериментальными данными других авторов, 
а также с вычисленными из энергии решеток по Борну или из опыт
ны ч теплот диссоциации галогенидов щелочных металлов. Расхождение 
данных, полученных разными методами, не превышает нескольких 
килокалорий.

В табл. 11 приведено также сродство кислорода к электрону по 
измерениям Фира и Майера 2.

ТАБЛИЦА И

Сродство к электрону (ккал)

A tom Энергия Атом Энергия

F 95 J 76
Cl 86 0 71
Br 84

1 Ио н о в ,  Д у к е л ь с к и й ,  ЖЭТФ 10, 1248 (1940); см. также М с С al 1 и ш » 
Ma y e r ,  J. Chem. Phys. 11,56 (1943); S u t t o n ,  Ma y e r ,  ibid. 3, 20 (1935)» 
G l ö c k l e r ,  C a l v i n ,  ibid. 4, 492 (1936); G l ö c k l e r ,  C a l v i n ,  ibid. 3, 771 
(1935); В 1 e t we 11, Phys. Rev. 49, 900 (1936); P ic  c a r d ! ,  Atti acad. Lincei 3,566 
(1926); B u c h d a h l ,  J. Chem. Phys. 9, 146 (1941).

2 V i e r, M a у e r, J. Chem. Phys, 12, 28 (1944).
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Для ряда атомов энергии сродства к электрону были оценены тео 
ретически. Относящиеся сюда данные приведены в табл. 12.

ТАБЛИЦА 12

Оценка сродства к электрону

Элемент
Сродство 

к элек
трону 
ккал

Ли
тера
тура

Элемент
Сродство 
к элек
трону 
ккал 1

Ли
тера
тура

Элемент
Сродство 
к элек
трону
ккал

Ли
тера
тура

Н 16,4 (*) и 12 о Na 5 (з)
Ве — 14 о Mg — 21 (0
В 3 (8) Al 2 (з)
С 21 (3) Si 14 «
N — 17 (*) P 5 го

S 48 (о
F 94 со Cl 85 (4)Не 0 < о Ne — 28 (4) Ar — 23 о

Cu 23 (?) Ag 26 (3) Au 56 (з)
Hg 42 (4>

Энергия сродства ртути к электрону по опытным данным Симонса 
и Сьюэрда 5 близка к 35 ккал. Энергия присоединения двух электро
нов к кислороду отрицательна. Вычисление этой величины из энергии 
решеток оксидов дает от — 157 до — 175 ккал. Для серы энергия 
реакции S — получается равной от — 71 до — 80 ккал. Как видно 
из табл. 11 и 12, только галогены обладают значительным положи
тельным сродством к электрону. Уже у кислорода сродство к первому 
электрону меньше, а сродство к двум электронам (с образованием 
О“ ") отрицательно. Это показывает, что тенденция к имитации обо
лочки инертного газа весьма ограничена. Превращение N в N по
требовало бы затраты около 550 ккал 3. Вообще у электронов с тремя 
холостыми р-электронами (N, Р) сродство даже к первому электрону, 
повидимому, близко к нулю. У инертных газов сродство к электрону 
заметно отрицательно.

Сродство Li и Na ничтожно. Между тем подгруппа меди (с запол
ненными d-оболочками) обладает заметным сродством к электрону. 
Сродство щелочноземельных элементов с замкнутыми 5-ячейками отри
цательно, тогда как ртуть имеет большое положительное сродство к 
электрону.

Электроотрицательность. Для химии существенным является сравне
ние атомов по их электроположительному или электроотрицательному

1 Н у П е г а  as,  Z. Phys. 65, 209 (1930). Из опытных данных энергия срод
ства водорода к электрону была впервые оценена И. А. Казарновским [Z. Phys. 
88, 12 (1926)].

2 Wou,  Phil. Mag. 22, 837 (1936).
3 Г е л ь м а н ,  М а м о т е н к о ,  ЖЭТФ 8, 24 (1938).
4 G l o c k l e r ,  Phys. Rev. 46, 111, (1934).
5 S i m o n  s, Sevva r d ,  J. Chem. Phys. 6, 790 (1938).
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характеру, т. е. по тенденции к образованию положительных и отри
цательных ионов. И потенциал ионизации и сродство к электрону 
порознь не могут служить для этого достаточной мерой.

Рассмотрим два атома А и В. Оторвем электрон от атома А; при 
этом мы затратим энергию / Л (т. е. потенциал ионизации А). Переда
дим электрон атому В. Это дает выигрыш энергии Ев (сродство В 
к электрону). Общая затрата энергии при передаче электрона от А к В 
равна /д —  /в-

Оторвем электрон от В и передадим его атому А. Общая затрата 
в этом случае равна /в — Ед.

Если обе величины равны, т. е.
/ а —  Ев == Iв —  Еа или /а -\- Еа =  /в ”Ь Ев,

то передача электрона от А к В с образованием А+ и В~” требует 
такой же энергии, как и образование А~" и В+. В таком случае оба 
атома А и В можно считать одинаково электроотрицательными.

Если, однако
/ а — >  /в — ЕЛ или / Л +  Ел >  /в Ч" Ев,

то это означает, что труднее оторвать электрон от А и передать 
его В, чем передать электрон от В к А, т. е. электроотрицательность 
А больше, чем В. Мулликен1 предложил считать величину I Р  для 
каждого атома мерой его отрицательности. В молекулах этот критерий 
недостаточен, но для свободных атомов он позволяет описывать их 
относительный электроположительный и электроотрицательный характер. 
Значения электроотрицательности некоторых атомов приведены в табл. 13.

ТАБЛИЦА 13
Электроотрицательность атомов по Мулликену в ккал

Атомы Первоначаль
ные значения

Исправленные!!
значения Атомы Первоначаль

ные значения
Исправленные

значения

Б 510 586 3 318 382
С1 385 452 И 328,4 328,4
Вг 349 418 и 135 135

Во втором столбце химику может показаться странным, что водород 
электроотрицательнее иода. Дело в том, что потенциал ионизации, при
веденный в табл. 13, означает работу отрыва от атома иода одного 
из его спаренных /7-электронов. При этом в ионе в соответствии с пра
вилом Гунда остаются два холостых р-электрона:

I! 1! I

^ Р
Пр Мулликену для образования чисто ионной связи интерес предста
вляет не такой ион, который может дать две ковалентные связи, а дру-

1 М и Ш к е п ,  3. СЬеш. РЬув. 2, 782 (1934).
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гой, — с полностью спаренными электронами (нульвалентный в смысле 
образования гомеополярных связей):

и 11 11
,9 р

Последний возникает при отрыве от атома его единственного холостого 
электрона. Но это не обычный ион 3+ с минимумом энергии. Получение 
такого нульвалентного иона требует дополнительной затраты энергии. 
Мулликен ввел соответствующие поправки для всех галогенов. Исправ
ленные значения приведены в третьем столбце табл. 13. При этом га
логены оказываются электроотрицательнее водорода, как это и следует 
из химического опыта. Любопытно, что по электроотрицательности 
водород гораздо ближе к галогенам, чем к щелочным металлам (см. 
величину электроотрицательности лития). В прежнее время неоднократно 
дискутировался вопрос о том, куда поместить в периодической системе 
водород — над галогенами или над щелочными металлами. Как видим, 
первое решение более последовательно с точки зрения электроотрица
тельности.

Электроположительный характер металлов обусловлен тем, что 
потенциалы ионизации невелики, а сродство к электрону близко к нулю. 
Ход электроотрицательностей металлов определяется ходом ионизацион
ных потенциалов. Электроотрицательность падает от лития к цезию; 
она больше у подгруппы меди и щелочноземельных металлов, чем у 
щелочных. Мулликен пытался вычислить электроотрицательности также 
и для многовалентных атомов. Эти расчеты могут дать лишь грубые 
приближения, так как высшие потенциалы ионизации и сродство к не
скольким электронам известны очень неточно.



Г Л А В А  III

ГОМЕОПОЛЯРНАЯ (КОВАЛЕНТНАЯ) СВЯЗЬ

10. Развитие учения о химической связи

Основной задачей химии является изучение взаимодействия атомов 
и молекул. Поэтому для химика принципиальным является вопрос о при* 
роде химической связи.

Почему атомы соединяются в молекулы?
Уже к началу XIX в. казалось естественным свести химическое 

взаимодействие к проявлению электрических сил. Открытие электро
лиза воды, водных растворов и расплавленных щелочей послужило пред
посылкой к возникновению электростатической теории Берцелиуса, по
явившейся в 1812 г. Работы по электролизу дали основание приписать 
частицам или, по современной терминологии, атомам и группам атомов 
в молекуле электроположительные и электроотрицательные свойства. 
Теория Берцелиуса представляла попытку построения неорганической 
химии на электростатической основе. Для соединений типа солей она 
была вполне приемлема.

Однако триумф теории Берцелиуса был непродолжителен. Развитие 
органической химии показало ее недостаточность. Было установлено, 
что в уксусной кислоте можно заменить электроположительный водород 
электроотрицательным хлором, причем тип соединения сохраняется 
(усиливаются, правда, кислотные свойства). Шаткость критериев элек
троположительности и электроотрицательности по Берцелиусу можно 
показать еще яснее. Если в молекуле СН4 приписать водороду элек
троположительный характер, то углерод будет электроотрицательным. 
С другой стороны, в молекуле СС14 хлор естественно считать электро
отрицательным (исходя из общего поведения хлора в неорганических 
соединениях). В таком случае углерод должен быть электроположитель
ным. Это показывает неприменимость электростатических представле
ний к связям СН и CCI.

Систематическое исследование огромного количества реакций при
вело химиков-органиков к созданию формальной структурной теории, 
позволяющей описать обильный материал органической химии и сохра
нившей большое значение до настоящего времени. Идеи структурной 
теории крайне просты. Стоит приписать водороду одну валентную чер
точку, кислороду — две, азоту —  три и углероду —  четыре, чтобы уло
жить в эту схему почти весь опытный материал органической химии.

В отличие от теории Берцелиуса, объяснявшей химические силы 
как проявление электрических сил, т. е. подводившей физическую 
основу под химическое взаимодействие,— структурная теория была
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сугубо формальной. Она оставила открытым вопрос о природе хими
ческих сил и довольствовалась тем, что давала могущественный рецепт 
для структурного изображения молекул. С течением времени структур
ная теория осложнялась надстройками и дополнениями: введением крат
ных связей, теорией парциальных валентностей, гипотезой об осцил
лирующих валентностях и другими представлениями. Все эти над
стройки, возникшие под напором опытных данных, усложняли пер
воначальную простоту структурной теории и порой приводили к 
противоречиям. Если двойная связь ассоциировалась с понятием не- 
насыщенности и, следовательно, способности к реакциям присоединения 
(этилен), то в бензоле двойная связь обладает уже совсем иными свой
ствами, хотя в схеме структурной теории она представлена той же 
парой черточек.

Завершением структурной теории можно считать периодическую 
систему элементов, которая показала, что распределение по группам дает 
валентность элемента. Тем самым была найдена общая закономерность 
для определения числа валентных штрихов, приписываемых каждому атому.

Дальнейшим расширением структурной теории явились взгляды 
Вернера. Чтобы описать строение комплексных соединений, в которых 
число атомов, окружающих центральный атом, не совпадает с его обыч
ной валентностью, пришлось ввести представление о „главных“ и „по
бочных“ валентностях. Таким образом, появилась идея координацион
ной связи. Однако физический смысл последней оставался столь же 
неясным, как и валентного штриха в структурной теории. Когда выяс
нилось, что атомы состоят из положительных ядер и отрицательных 
электронов, появились предпосылки для возрождения электростатиче
ской теории Берцелиуса, но уже с использованием новых представлений. 
Эту роль выполнила теория Косселя.

При взгляде на периодическую систему обращает на себя внима
ние следующая особенность: таблица состоит из двух неравных частей. 
К одной относятся инертные газы: Не, N6, Аг, Кг, Хе, к другой — все 
остальные элементы.

Группа инертных газов характеризуется отсутствием способности 
к чисто химическому взаимодействию. Все остальные элементы дают 
химические соединения. Критерием химической инертности является 
наличие заполненной электронной оболочки.

Если мы обратимся к атомам двух элементов, расположенных в таб
лице Менделеева рядом с атомом какого-либо инертного газа, например 
неона, то сразу увидим, что у одного из них, натрия, по сравнению 
с атомом неона есть один лишний электрон, а у другого, фтора, не- 
хватает одного электрона. Если оторвать электрон от Ха и передать 
его Р, то такая операция приведет к двум ионам Ха-1" и Р - . Оба эти 
иона имитируют Хе по числу своих электронов. Электростатическое 
взаимодействие ионов Ха+ и р -  может привести к образованию соеди
нения ХаБ. Еслл суммарный тепловой эффект перечисленных трех 
процессов (Ха -> Ха-1' +  © ; Р - ( -© ->  Р~; Ха+ -{- Е“ -> ЫаР) заметно 
положителен, то пойдет реакция соединения г.

1 Химическое равновесие характеризуется минимумом свободной энергии' 
Согласно термодинамике А/̂  =  Д/ / — ГАЗ (где Т— абсолютная температура'
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Действительно, в случае образования бинарных солей типа NaF 
электростатические силы могут играть заметную роль, хотя, как мы 
увидим дальше, они не дают полного объяснения устойчивости этих 
соединений. В последующих главах будет показано, что опытная энергия 
связи, даже в случае газообразной молекулы NaCl, несколько больше 
электростатической энергии по Косселю. Все же для соединений такого 
типа теория Косселя является неплохим приближением.

Однако следует подчеркнуть, что теория Косселя отнюдь не является 
универсальной теорией химической связи, а скорее ее предельным 
случаем. К сожалению, последователи Косселя, увлекшись кажущейся 
простотой и элементарностью этой теории, распространили ее далеко 
за пределы ее действительной применимости. По существу теория Кос
селя является теорией ионных соединений, но не общей теорией хими
ческой связи.

К молекулам типа Н2, 0.2, N2, СО, СН4 и т. п. она не применима. 
Между тем энергии связей в таких молекулах чрезвычайно велики. Теория 
Косселя оперирует понятием сродства к электрону; однако чисто электро
статически нельзя объяснить, почему, например, галогены обладают 
сродством к электрону порядка 70—90 ккал.

Если теория Косселя была возрождением теории Берцелиуса на 
новом этапе развития науки, то теория Льюиса была попыткой связать 
классическую структурную теорию с новыми данными о строении атома. 
По Льюису химическая связь, которая в классической теории изобра
жалась черточкой валентности, обусловлена взаимодействием двух элек
тронов, по одному от каждого атома. Эта идея была блестящей догадкой, 
но в формулировке Льюиса и Лэнгмюра она была лишена физического 
содержания. Статические модели с восьмерками электронов по углам 
куба и с двумя кубами, спаренными общим ребром, представляют сейчас 
лишь исторический интерес. Вместе с тем, есть ряд случаев, которые 
даже формально не укладываются в рамки теории электронных пар. 
Это относится к молекулам с нечетным числом электронов, как N0, к 
свободным радикалам и др.

И теория Косселя и теория Льюиса являются известным приближением 
и только. Обе теории не удовлетворяют нас потому, что они не объ
ясняют, а лишь описывают некоторые частные случаи. И после работ 
Льюиса и Косселя проблема химической связи также настоятельно 
требовала разрешения. Наиболее правильный путь разрешения поста
вленной задачи это применение современной квантовой механики к явле
ниям химической связи.

11. Молекулярный ион водорода Н+
В атоме электроны двигаются в поле одного ядра, в молекуле — 

в поле нескольких ядер. Волновая механика показывает, что это может
А/7— изменение свободной энергии, M i— изменение теплосодержания, a AS— 
изменение энтропии при реакции). В случае образования молекул из атомов, 
например при реакции А +  В =  АВ, AS всегда отрицательно, ибо, как показывает 
статистическая механика, энтропия двухатомной молекулы меньше суммы 
энтропий отдельных атомов. Поэтому член ( — 7AS) всегда положителен. 
Отсюда видно, что чем меньше Д/У, т. е. чем больше тепла выделяется при 
реакции (АН =  — Q), тем значительнее смещено равновесие в сторону конечного 
продукта АВ.
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быть энергетически более выгодно. Рассмотрим простейший пример 
молекулярного иона водорода Н+, образующегося из атома водорода 
и протона (положительного иона водорода Н+). В этой молекуле есть 
только один электрон в поле двух ядер, и!" реально существует и 
обнаружен спектроскопически. Энергия связи (теплота образования 
из Н и Н+) равна 61 ккал. Расстояние между ядрами равно 1,06 А. 
Химикам не приходится встречаться с молекулой На", так как она 
термодинамически неустойчива по отношению к реакциям присоединения. 
Н*2* имеет очень большое сродство к электрону, равное 354 ккал.

На" +  ©  =  Н2 +  354 ккал.
Даже два несоединенных атома водорода термодинамически более 
устойчивы, чем ион Н+ и электрон:

Н~2 +  0  =  2Н -|- 251 ккал.
Существенно, однако, что при соединении протона и атома водорода 

выигрывается энергия. Попытки построения боровских орбит для элек
тронов, двигающихся вокруг двух ядер, оказались совершенно безус
пешными. Только волновая механика справилась с этой задачей. Наглядно 
можно представить себе образование Н "̂ следующим образом. Пусть 
на большом расстоянии друг от друга находятся атом водорода (протон а 
со своим электроном) и протон Ь:

а •  Ь
В этом случае электрон, очевидно, принадлежит первому атому, поскольку 
он подавляющую часть времени проводит в поле своего ядра, и найти 
его очень далеко от ядра а крайне мало вероятно. Он почти никогда 
не может очутиться в районе ядра Ь. Даже если расстояние между 
ядрами равно 5 • 10“7 см, то расчет показывает, что электрон может 
оказаться около ядра Ь примерно через триллион лет. Это связано 
с тем, что плотность электронного облака очень быстро падает с рас
стоянием (рис. 4). При этом энергия системы практически равна сумме 
энергий протона и атома водорода.

Однако по мере приближения протона Ь к атому а вероятность
о

перехода электрона от а к Ь растет. Уже при расстоянии в 2 А 
(2 • 10-8 см) переход электрона от а к Ь происходит примерно через 
10 -14 сек.

При дальнейшем сближении понятие принадлежности электрона 
одному атому теряет смысл. Физически никак нельзя показать, образо
валась ли молекула из атома а и ядра Ь или из атома Ь и ядра а. Оба 
протона совершенно „равноправны“ для электрона и уже нельзя гово
рить о „своем“ или „чужом“ ядре. В целях наглядности молекулу Н2' 
с общим электроном можно представить себе следующим образом:

1. Часть времени электрон пребывает у ядра а. Ядро Ь оголено.
2. Часть времени электрон пребывает у ядра Ь. Ядро а оголено.
3. Кроме того, возникает новое, переходное состояние, когда элек

трон принадлежит сразу обоим ядрам.
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Наложение — суперпозиция состояний 1 и 2 и появляющееся пере
ходное состояние обусловливают возникновение химической связи и 
дают выигрыш энергии благодаря тому, что электрон пребывает зна
чительную часть времени в том месте, где поля обоих ядер велики. 
Другими словами, это значит, что плотность электронного облака 
значительна в области между ядрами.

Образование химической связи возможно, когда частицы приближаются 
друг к другу примерно на 10“8 см, т. е. на величину порядка атомных 
размеров. Только на таком расстоянии вероятности переходов достаточно 
велики. Именно поэтому необходимым условием реакции является 
столкновение атомов и молекул, т. е. сближение их до расстояния порядка 
~  К )-8 см. Химические силы проявляются на крайне малых расстоя
ниях, с увеличением которых они очень быстро спадают. С точки зрения 
химии расстояние между атомами в 10- 1 см может считаться бесконечным.

В приведенных рассуждениях существенную роль играет делокали
зация электрона. Вместо боровской строго фиксированной орбиты, 
устанавливающей определенное местоположение электрона, в квантовой 
механике появляется статистически вероятностное описание состояния 
электрона как в поле одного, так и двух ядер. Делокализация и 
размазанность электрона обусловлены его волновыми свойствами, 
находящими свое выражение в уравнении Шредингера.

Эти мысли можно облечь в количественную математическую форму.
Для упрощения выкладок введем так называемые атомные единицы, 

предложенные Гартри. В этих единицах уравнение Шредингера имеет 
внешне более простой вид. За единицу длины принимается боровский

/г2 °радиус: а =  ^ те2 = 0  528А; за единицу заряда — заряд электрона

^ =  4 ,80-10“10 эл.-ст. ед. и за единицу массы —  масса электрона 
9 ,Ы 0 - 28 г. Энергия выражается через заряд и радиус боровской

орбиты следующим образом: Е =  — . Эта величина, равная удвоенной 

энергии атома водорода в основном состоянии ^Ен — является еди

ницей энергии; она равна Е =  27,08 еу =  624 ккал1моль.
Уравнение Шредингера в атомных единицах Гартри имеет с л е д я 

щий вид:
Д < Н -2(£  —  1/И =  0. (1)

Потенциал, создаваемый ядром, равен— у ,  где г — расстояние элек

трона от ядра в боровских радиусах.
В га и гъ — расстояния электрона от ядер а и Ь, а /?— рас

стояние между ядрами (рис. 9). Потенциальная энергия V слагается из 
энергии взаимодействия всех зарядов, т. е. электрона с ядром

а (— у - )  и Ь ( —■- ^  и ядер друг с другом ^

Полная потенциальная энергия равна:

У = 1
гъ ^  Я (2)
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Уравнение Шредингера для Н* имеет следующий вид:

4  +  2 (Б  +  ̂  +  ^ — 1 ) ^  =  0. (3)

Это уравнение описывает состояние электрона при фиксированном рас
стоянии между ядрами, равном /?. Для разных /? получаются разные 
значения энергии. На больших расстояниях энергия взаимодействия 
равна нулю. При сближении атома и протона электрон стягивает ядра, 
и полная энергия уменьшается (выигрывается энергия взаимодей
ствия— идет экзотермический процесс). Но это уменьшение энергии 
имеет предел, так как при слишком большом сближении ядер 
их взаимное отталкивание начинает превалировать над притяжением 
к электрону, что связано с затратой энергии (эндотермический про
цесс). Устойчивое состояние, отвечающее минимуму энергии, осущест
вляется при некотором определенном расстоянии между ядрами. Это 
расстояние является физически определяемой величиной (оно может 
быть найдено из опыта) и называется равно
весным расстоянием.

Уравнение Шредингера позволяет выра
зить энергию в зависимости от расстояния 
между ядрами и найти значение энергии 
в минимуме и равновесное расстояние. Для 
одноэлектронной молекулы можно ре
шить уравнение Шредингера и рассчитать 
тепловой эффект ее образования. Мы огра
ничимся приближенным решением, которое не дает точного значения 
энергии, но может быть распространено и на другие молекулы и, кроме 
того, позволяет дать наглядную картину явления химической связи.

При больших расстояниях между ядрами систему можно рассматри- 
гать как атом а и отдельное ядро Ь. В этом случае уравнение Шре
дингера имеет следующий вид:

(4)

Рис. 9. Координаты Н'|’.

М . +  2 (£  +  т У  *« =  0.

Оно совпадает с уравнением для атома водорода. Функция 
сывает электрон в поле ядра а.

В атомных единицах

опи-

(5)

Эта трактовка является лишь приближенной, потому что электрон при
тягивается также к ядру Ьу которое оказывает на него „возмущающее“ 
действие. Термин „возмущение“ заимствован из небесной механики. 
Представим себе, что мы рассчитали движение Земли вокруг Солнца, 
учитывая лишь наличие этих двух тел. Такой расчет был бы только 
приближенным. В действительности другие планеты, например Марс, 
влияют на орбиту Земли, искажая ее. Это влияние называется возму
щением. Если возмущение мало (так как масса Марса незначительна по 
сравнению с массой Солнца), учет его легко осуществим.

В проблеме Н+ возмущение выражается в существовании допол
нительной энергии взаимодействия электрона со вторим ядром, равной
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----— . На большом расстоянии между ядрами это возмущение мало, игъ
казалось бы можно ограничиться уравнением (4) и его решением (5). 
Но в действительности электрон может очутиться и у ядра Ь. В этом 
случае наша система представляет ядро а и атом Ь. Таким обра
зом для описания состояния электрона недостаточно одной только 
функции С равным правом можно говорить, что состояние опи
сывается атомной функцией отвечающей пребыванию электрона в поле 
ядра Ь. Каждая из этих функций соответствует одному и тому же 
значению энергии системы, а именно энергии атома-f-прогон.

Одному значению энергии отвечают, таким образом, две функции 
и фь. Линейная комбинация этих функций также будет решением задачи

Ъ =  cl')a +  (6)
где ct и с2 — некоторые коэфициенты.

Эго решение является, конечно, лишь приближенным, потому что 
при его составлении использованы атомные функции и <1̂ , что верно 
только на достаточно больших расстояниях, когда роль возмущения, 
создаваемого вторым ядром, очень мала.

При сближении возмущение начинает играть все большую роль. 
Мы пока ограничимся все же решением в виде функции (6), но подбе
рем коэфициенты и с2 так, чтобы энергия молекулы была минимальна. 
Это значит, что из всех приближенных функций вида (6) будет выбрана 
наилучшая. Такой метод подбора лучшего приближенного решения 
называется вариационным.

Пусть имеется уравнение Шредингера:

Д ф + 2( Е—  V)<b =  0. (1)

Его можно переписать в виде:

( - 4 +  =  (О

или, заменив-----сокращенным обозначением Н :
Щ  =  Яф, (8)

где Н — называется оператором энергии, а запись (8) — операторной 
формой уравнения Шредингера. В дальнейшем мы будем часто пользо
ваться такой более сжатой формой уравнения Шредингера; поясним 
смысл такой формы записи.

Оператор представляет сокращенное условное выражение для обо
значения определенных математических действий. Мы уже в элементар
ной математике пользуемся операторами, не применяя этот термин.
Когда мы пишем а3, то цифра 3 справа над а означает последователь
ное умножение а на а и на а. Точно так же обозначения lg или sin 
и т. п. являются операторами, выражающими определенные действия 
над величинами, которые пишутся справа после операторов. Нахождение

производной также является определенной математической опе
рацией.
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Обозначим ее через О. Действие оператора на функцию, например 
на х 2, обозначается О х2, т. е. функция пишется справа от оператора:

Ох2 =  -^ -х 2 =  2х.

В операции умножения порядок сомножителей безразличен (например 
ф£ф =  £ф2); ПРИ диференцировании же существенно, находится ли 
функция справа или слева от оператора О. Так, хО х  не равно О х2. 
Действительно:

хО х  =  — х \ Ох2 =  —  х 2 — 2х,

т. е. умножение на х  справа и слева не равноценно. Умножение слева 
означает, что х  умножается на функцию, появляющуюся в результате 
действия оператора О на х, а умножение справа означает, что функции 
справа сперва перемножаются и оператор действует уже на произве
дение.

Оператор Н в уравнении (8)
±_д*___ ±_д*___ тг
2 дх* 2 ду2 2 дг* ‘ У ( 9 )

в применении к функции, стоящей справа от Н, означает двукратное 
диференцирование по координатам, деление на 2, перемену знака и 
сложение с произведением данной функции на величину V. Выражение 
Еф означает, что Е просто умножается на функцию ф.

Из уравнения (8) можно получить выражение для энергии системы. 
Для этого умножим обе части этого уравнения слева на ф и проинте
грируем по всей области изменения переменных:

J  фЯф сН— J  ф£ф (¡1. (Ю)

В правой части можно вынести Е как постоянную величину за знак 
интеграла. При этом правая часть преобразуется в Е I ф2(11.

Произвести такое же преобразование в левой части, конечно, нельзя. 
Там содержится не только величина, на которую функция умножается,

дъно и оператор диференцирования А. Ясно, что в выражении ф нельзя
д2отделить ^  от

Из (10) следует, что
/  ЬЩ (1~.

( И )

Если бы функция ф была истинным решением задачи, то £  в урав
нении (11) было бы точным значением энергии молекулы.

В действительности же функция ф нам неизвестна и мы вынуждены 
заменить ее другой, являющейся приближенным решением. Так, в слу
чае Н+ вместо истинной функции мы довольствуемся приближением

=  +  (6)
655 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина.



При этом, как можно показать, энергия системы всегда больше истин
ной (энергия связи — меньше). Вариационный метод заключается в под
боре такой функции Ф, при которой Е минимально.

Значение Еу вычисленное при использовании приближенной функции,тем 
ближе к точному, чем лучше выбрана функция. Естественно, что функция (6) 
может лишь грубо передать состояние молекулы, поскольку она соста
влена из решений, справедливых лишь на больших расстояниях (т. е. 
из атомных функций). Поэтому от нашего рассмотрения нельзя ожидать 
точных количественных результатов. Цель его сводится лишь к прин
ципиальному выяснению природы химической с е я з и .

Для Н+ оператор энергии Н  имеет следующий вид:

И = Д
2 гп.

- 1 + 1 .
гь ^  V •' а 'Ь ' К  

Нам надлежит найти минимум выражения

£  _  . / Л  2 Г а гь ^  /? ) '____
[ ф2 (1%

Подставив вместо ф его значение из (6), получаем:

( 12)

(13)

^  (с1Фа 4" с2Фь) ^ ----2----- ~г~ — "/?") (С1̂ а С̂ ь) ¿х
/  (^Фа +  СгФь)2^

(14)

Минимум Е ищется в зависимости от с1 и с2. Раскрывая скобки в (14) 
получаем:

<Ч2 /  'т>аЩа Ах +  с1сч I  Фь«Фа ¿х +  С\Сг Г Фа^Фь Лх + сг2 Г ФьЯфь йГх 
с12 /  Фа2 Лх +  2С1̂ 2 /  ФаФь ¿х +  с2г /  Фб2 ¿х • (15)

Для дальнейшего преобразования воспользуемся тем, что в нашем
„  „ Д 1 1 , 1случае оператор Н, равный — -̂---------------Н-н-, симметричен в отно-^ га ГЪ К

шении обоих ядер а и Ь. Благодаря этой особенности в данном случае

Это нетрудно проверить. Левая часть (16) равна

/ Ф а ( - | Ф Ь — ¿ Ф ь - ^ Ф ь + ^ Ф ь ) ^ -  

Но согласно уравнению для атома Ь:

т. е. левую часть (16) можно переписать в виде

/  фа£ „ ф ^ - -  / Ф«Фг>̂
гь

аФгА. 
И ’

(16)

(17)

(18)

(19)
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правая часть (16) равна

/ + * ■  ( - т  Ъ ‘ ~ к  ♦ • +  г  Ф = /  ■м а * - / ^ + / т т 1 - е ® >
Так как Еа =  Еъ, то равенство (16) удовлетворяется. Кроме того, функ
ции и являются решениями уравнений Шредингера для разъединен
ных атомов и нормированы к единице, т. е.

^ а‘*с1х=\ И ^ ¡ 2 < / т = 1 .

Соотношения (16) и (21) позволяют переписать (15) в виде

С? +  2сгс ^  'ф г ф  +  С22 

Введем следующие обозначения:

Наа =  / 'т 'а ^ о  Л  5 Я<гЬ =  /  Л

Тогда уравнение (22) перепишется в виде

р _ с12Ндд 4~ ‘¿С^НдЪ С̂ Нъъ .
С12 +  с22 +  2с1С250{)

(21)

(22)

(23)

(24)

Для нахождения минимума Е диференцируем (24) по сх и с2 и прирав-
дЕ дЕ ^ниваем производные и нулю. Это дает

дЕ_(2с2Наа̂ 2 с2На}})(с^-\-с^-[-2с1с28аь)—(^Сх^^с28аь)(с^1Иаа-]г2с1С2НаЪ-\-с^Ньь)
дсг ~  ( ^ Ч ^ + 2 ^ * 5 вЬ)*

дЕ _  (2 схНаъ+7с2НЬъ)(с^+с£+2с1С<18аъ)—{2с18аъ-\-2с2)(с^Наа+2с1с<2НаЬ-\-с£Нъъ) 9 
дс*> {с -̂\-с -̂\-2с1С28аъУ1

или

@С1 Ндд, “Ь %с2Яоб) — (2С1 +  2с25оЬ)
с1~1~1да Ч~ 2дс3Ядь 

с12 +  с22 +
=  0,

(25)

(26)
(2с,«„» +  * Л ь ) - (2 с А » ■+ 2с,) “ °-

Воспользовавшись (24), можно переписать (26) в виде

(2схНаа +  2с2НаЬ) -  (2с1 +  2 с ^ аЬ)Е =  0, 1 
(2с,ЯЛ +  2СаЯ№) - ( 2 ^  +  2с2)£  =  0. (

Мы получили два уравнения первой степени с двумя неизвестными

с1(Наа- Е )  +  с2(НаЬ —  Е8аЬ) =  0, (28)
с,(НаЬ —  ЕБаЬ) +  с2(Ньь — Е) =  0. (29)

(27)

5*

С\(Н(Ш Е)-\- сч(Наъ — Е$аь) —
С1(НаЪ —  Е8аЬ) +  с2(Ньъ - Е )  =  0.
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Уравнения (28) и (29) не содержат членов, свободных от неизвестных. 
Такие уравнения называются однородными. Рассмотрим, например, два 
уравнения:

5х — Зу — 0, 1 
6х — 4у =  0. ) (30)

Каковы решения этой системы? Очевидно, что обоим уравнениям удо
влетворяют решения:

х  =  0 и у  — 0.

Возможны ли кроме этих другие решения? Из первого уравнения сле
дует, что

х __  3
Т ~ Т  ’

из второго
2_

^  “  3 •
Отношения - у  из первого и второго уравнений не равны друг другу,
т. е. система (30) не имеет ненулевых решений.

Если для системы
ах -(- Ьу =  0, 
сх йу — 0, (31)

или
х Ь х й?

окажется, что
у  а * у  с ’

Ь
а с или Ьс =  ай, (32)

то указанное значение у-удовлетворяет обоим уравнениям. В этом случае

существуют определенные отношения — , являющиеся ненулевыми,
т. е. не тривиальными решениями. Условие (32) можно записать в виде 
равенства нулю детерминанта, составленного из коэфициентов урав
нений (31):

а
с

(33)

Нас не интересуют, конечно, решения уравнений (28) и (29), когда 
с1 и с2 равны нулю. Ненулевые решения существуют, если

Наа- Е  НаЬ £ 5 о!) 
НаЬ- Е 8 аЬ Ньь Е 

(Нт - Е ) ( Н ьь- Е ) - ( Н аЬ- Е З аЬ)* =  0.

(34)

(35)

Такое уравнение называется вековым или секулярным1. Из него нахо
дим Е. Это лучшее приближение, которое может быть достигнуто,

1 Термин заимствован из небесной механики, в которой уравнения такого 
типа встречаются при расчете вековых возмущений.
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если воспользоваться функцией типа (6)1. В случае молекулярного 
иона водорода Н3+ оба ядра а и Ь совершенно равноправны, так что

Наа =  Нъъ• (36)
К физическому смыслу этих величин мы вернемся несколько ниже. 

С учетом (36) уравнение (35) принимает следующий вид:

( Н а а - Е ) *  =  ( Н аЬ —  £ 5 0Ь)2 (37)

Для энергии Е получаются два значения:

с __Наа, “Н Н а Ъ
1 1 + 5 аЬ ’

(38)

г? __ ^ п а  Н а Ъ
2 1 - 8 аЬ *

(39)
Из (29) следует, что

С1 __ Наа, Е
^2 НаЪ

(40)

Подставив в (40) найденные значения для £, находим, что — равнос2
или -|- 1 или — 1, т. е.

с1 — -\-с2 или с1 — — с2. (41)

Двум значениям энергии Ех и Е2 соответствуют две разных функции, 
являющиеся решениями уравнения (3):

==с1 +  (42)

Ф, =  *1{Ф «-'М - (43)
Абсолютные значения коэфициентов сх и с2 можно найти из условия
нормировки функций ^  и к единице:

/  ф,« dx =  Cj2 J (фв +  фь)*Л =

=  q 2 { J Ф«2 dx-+  2 J фв% dx +  J  фь2 dx} =  q 2 (2 Н- 2Sab) 

Следовательно, для ^
Ci --  Ca -- 1

и для Ф2
С1 ---- С n

V2 +  2 Sab

1
1 2 / 2 = 2 6 ^  ' 

Окончательно получаем следующие выражения для ф1 и ^2:

^2 : / 2  — 2̂ ,аЬ
- {+а — •

1. (44)

(45)

(46)

(47)

(48)

1 Следует подчеркнуть, что возможен подбор других более сложных 
функций, которые дали бы лучшее приближение.
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(5)

Напомним, что и 4>ь это функции атома водорода:

<ba =  J - e - ra-, ^b =  J - e - r b .  
у  к  у  п

Получение двух значений для энергии и двух функций ^  и ф2, как 
мы увидим в дальнейшем на примере молекулы водорода, не случайно. 
Оно имеет глубокий физический смысл.

Вычислим значения интегралов Наа, Наъ и Sab. По определению

Ип (49)

является решением уравнения для атома водорода, т. е.

+  =  О)

где Еа — энергия атома водорода. Подставив (4) в (49), получаем:

Нм  =  Еа-$*;~<1-: +  ± = Е а +  С + ± ,  (50)

где
С =  — № - Л .  (51)

^ гь
В этом выражении означает, как известно, вероятность пребыва
ния электрона в объеме ¿т, пропорциональную плотности заряда раз
мазанного электрона в данном месте. Тогда С представляет энергию 
взаимодействия электронного облака со вторым ядром, с учетом про
никновения протона в электронное облако. С называют обычно ку
лоновским интегралом или кулоновской энергией.

Таким образом, интеграл Иаа представляет собой энергию атома 
водорода плюс кулоновское взаимодействие электрона атома а с ядром

Ь и ядер друг с другом Точно так же

Ньь =  Еь —  [ ^ с Ь  +  ± * = Е ь +  С + ± .  (52)

Благодаря тому что оба ядра одинаковы

На* =  Ньь. (36)
Интеграл НаЬ равен

» « - / * . ( - 4 — <5 3 >
или с учетом уравнения:

( - 4 + 7 г Н > = е » ' ! ' »  ( « >

« . » = £ . /  + - 4 /  м . * = а д , » + / +  %  • (М)
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Интеграл типа — Г - a~b-dx  =  /, так называемый резонансный интеграл, J f"a
встречается здесь впервые. Он означает взаимодействие переходного 
облака фафь с одним из ядер.

Sab называют обычно интегралом неортогональности.
Подставляя (50) и (54) в (38) и (39), получаем:

(55)

£ .  =  £ . + *  +  1 ^ -  (56)

Как можно показать непосредственным вычислением, интегралы С, /  и 
£ оЬ, входящие в формулу для энергии, выражаются через расстояние 
между ядрами следующим образом

1 е
с = - ^  +  ^ - а + Я ) ; (57)

(58)

(59)

Интегралы С и /  отрицательны, так же как и Еа. Таким образом, когда 
состояние системы описывается функцией ^  (47), благодаря возможно
сти сосуществования состояний фа и имеет место дополнительная ста
билизация системы. Энергия молекулы ниже, чем энергия разъединен-

С + 1 ~ных атома водорода и протона на —  . Эта величина, взятая с
1 +Ъаъ

положительным знаком, равна энергии связи, выделяющейся при обра
зовании молекулы. По форму
лам (55), (57), (58) и (59) можно 
найти энергию связи Н2 + как 
функцию расстояния К. Графи
чески эта функция изображена 
на рис. 10. Энергия проходит 
через минимум, положение кото
рого отвечает устойчивой моле
куле. Расчет дает для энергии 
связи 41 ккал и для равновес
ного межъядерного расстояния

1,32 А. Эти значения довольно 
далеки от опытных £’ =  61 ккал\

R =  1,06 А.

Рис. 10. Кривая энергии как функ
ция расстояния.

Плохое совпадение ооъясняется тем, что мы использовали атомные 
функции и фь для описания молекулы. И все же это приближение 
полезно, так как оно качественно показывает, за счет какого физи
ческого явления возникает связь. Дело заключается в том, что в мо
лекуле электрон одинаково часто бывает у обоих ядер. Состояния 
фа и не существуют более раздельно; они накладываются друг на
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друга, т. е. имеет место суперпозиция, или резонанс состояний, приводя
щий к убыли энергии.

Рассмотрим подробнее функцию, описывающую состояние молекулы. 
Второе решение (56) и соответствующая ему функция (48) будут обсу
ждены ниже на примере молекулы водорода Н2.

Функция, описывающая связь, имеет вид

или, согласно (5):
/ 2  +  2̂  +  Ы

4+ У п (2 +  2Sa+
г а -j- е"

(47>

( 60)

Квадрат этой функции, определяющий плотность электронного облака 
в молекуле, равен

=  2 +  2 5 дь ^ ° 2 +  2 ^в ^  ^  =

1 1е-*а
п(2+2 Sab) 1

+  е-*гъ +  2е-га-гъ^ (61)

Как видно из (61), суммарное электронное облако можно представить 
состоящим из трех частей, или структур. Первые две из них

№  =  е - ‘*Га и V  =  е~2гь
это сферические облака, соответствующие пребыванию электрона либо 
у одного, либо у другого ядра. Но полная электронная плотность не

является просто суммой $а2 и 
В выражении (61) есть еще третье 
слагаемое:

2 ^ ь =  2е~га- г\
которому отвечает эллипсоидальное 
облако1. Суммарное облако изо
бражено на рис. 11. Верхняя кри
вая на этом рисунке представляет 
значения ф2 вдоль линии, соединяю
щей ядра, на нижнем рисунке даны 
контуры поверхностей равной плот
ности.

Суммарное облако имеет повышенную плотность в области между 
ядрами —  оно как бы стягивает ядра. Таким образом, можно сказать, 
что возникновение химической связи обусловлено тем, что при нало
жении или резонансе двух состояний и возникают три структуры: 

Фь* и так называемая переходная структура Наличие пере
ходной структуры объясняет понижение энергии.

Рис. 11. Вид волновой функции и 
электронного облака в Н*£.

1 Для облака ф2 =  е 2Гл поверхности равной плотности определяются урав
нением е-*га= const или ra =  const, т. е. являются концентрическими сферами
с центром в ядре атома. В случае облака е~га>-гъ уравнение поверхностей 
равной плотности е~га~гь = const, или га +  гъ == const, отвечает эллипсоиду 
вращения с фокусами в ядрах а к Ь.
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Аналогичное явление имеет место в волновой оптике. Если пред
ставляет амплитуду колебания, то интенсивность выражается через <р2. 
При сложении двух амплитуд и <р2

? =  ? 1— <Ра С62)
суммарная интенсивность равна

?2 =  (?1 — Ъ Т =  ?12 +  <Р22 — 2?! ?2- (63)
т. е. не сводится просто к сумме интенсивностей интерферирующих лу
чей, а может быть больше или меньше на величину в зависи
мости от разности хода лучей.

Доли участия отдельных структур в суммарном электронном облаке 
называются весами структур. Они представляют собой отношения части 
электронного облака, приходящегося на данную структуру, ко всему 
электронному облаку и выражаются дробными числами или процентами. 
При этом, естественно, нужно рассматривать полную плотность электрон
ного облака во всем пространстве.

Из (61) легко видеть, что доля плотности облака первой структуры

р а в н а  ^ ( 2 + к ь ) ’ в т о р о й  ^ ( 2 + к > ) и п е р е х о д н о й  ч * | + к а -  П ри
интегрировании по всему пространству получаем следующие выражения 
для весов структур (с учетом нормировки, которая выражает тот факт, 
что суммарная плотность полного электронного облака во всем про
странстве равна заряду одного электрона, т. е. единице).

Вес первой, а также второй структуры, равен 0 т ^ — .

Вес переходной структуры равен -г  , — .
1 ~г ^ а Ъ

Если подставить в эти выражения значение 5оЬ для равновесного 
межъядерного расстояния молекулы Н+, равное 0,6, то получаются 
следующие веса структур: первой и второй по 31%, а пере
ходной— 38%.

Таким образом, уже на простом примере На+ можно понять 
природу химической связи. Приведенный расчет является, конечно, 
только грубым приближением, так как мы предположили, что функция 
молекулы конструируется из атомных функций. В действительности 
электронное облако атома деформируется. Кроме того, имеются еще и 
другие эффекты. Учет всех этих осложняющих факторов позволяет 
получить лучшее совпадение с опытом.

Следует иметь в виду, что достигнутая наглядность является в зна
чительной степени условной; при точном решении получаются очень 
сложные функции и электронное облако уже не будет суммой трех 
описанных составных частей.

Реальное облако в молекуле, конечно, одно, и разложение его на 
три структуры это не что иное, как апелляция к более простым обра
зам. Существенно новое заключается в том, что при таком разложении 
нельзя ограничиться только двумя структурами: первой и второй, а 
необходимо учесть и переходную структуру. Эти замечания относятся 
не только к разобранному случаю Н+, но и вообще к явлению 
резонанса, играющему огромную роль в химии.
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В заключение укажем, что более точное решение проблемы Н+ 
явилось подтверждением правильности идей, лежащих в основе волно
вой механики. Гиллераас и затем Яффе1 получили полное совпадение 
вычисленных значений с опытными.

12. Молекула водорода Н2

В молекуле водорода два электрона находятся в поле двух ядер, 
и точно решить уравнение Шредингера не удается. Можно распростра
нить на эту задачу разобранный выше приближенный метод решения.

Впервые эту проблему рассмотрели Гейтлер и Лондон в 1927 г. 2 
Работа этих авторов имеет принципиальное значение для понимания 
химической связи. Перейдем к ее изложению.

До сих пор мы встречались лишь с уравнением Шредингера для 
одноэлектронных систем. В случае нескольких электронов волновая 
функция зависит от координат всех частиц {хху х гх. . .  у {,
х У п >  гп)у гДе *— номер электрона и может принимать все значения 
от 1 до п; п —  число всех электронов.

В уравнение войдут вторые производные по х х, у 1г г р . . .  х п> уп>
, , д̂ 'Ь .

и потенциальные энергии всех взаимодействующих частиц:

п
y i  / дЧ
. J  V  dxfi=i

, a** ,
1 dyl  < (64)

n
2 - ) - 2 ( e —  vo4> =  o. (65)

г =  1

В этом случае Ц*с1х1 с1у1 (1гх. . . йхп йуп йгп означает вероятность 
того, что первый электрон находится между х г и х х-\-й х1, у х и 
Уг +  <*Уи г 1 и +  второй — между л:2 и х 2-\-йх2, у 2 и у 2 +  <*у2) 
г 2 и г2-\-Лг2 и т. д.

В молекуле водорода имеются два ядра а и Ь и два электрона 
1 и 2. Схематически это изображено на рис. 12. 

г а \ — расстояние первого электрона от ядра а 
га2—  расстояние второго электрона ог ядра а 
гЬ1 — расстояние первого электрона от ядра Ь 
ГЬ2 — расстояние второго электрона от ядра Ь 

ЯаЬ—  расстояние между ядрами а и Ь и
г12 —  расстояние между электронами.

1 H y l l e r a a s ,  Z. Phys. 71, 739 (1931); J a f f e ,  Z. Phys. 87. 535 (1934), 
см. также T e l l e r ,  Z. Phys. 61, 453 (1930); F i n k e 1 s t e i n, H o r o w i t z ,  
Z. Phys. 48,118(1928); D i c k  i n s o n ,  J. Chem. Phys. 1, 317 (1933): G u i l l e  mi r ,  
Z e n e r ,  Proc. Nat. Acad. Sci. 15, 314 (1929); B u г r a u, Det. KgL Danske. Vid. 
Selskab 7, 1 (1927).

2 H e i t l e r ,  L o n d o n ,  Z. Phys.44, 455 (1927).
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Потенциальная энергия состоит из энергий взаимодействия элек
тронов с ядрами:

1
Га\

1
г аъ

1
Гы

1
г\л У

далее ядер друг с другом и электронов между собой :Д Г»о
___ 1_____ 1_____ !_____ *__

Га\ гаг Па  Пг ' я  ' НгК  ' ... • <66>
Уравнение Шредингера для молекулы водорода имеет следующий вид:

М  +  ^  +  — -— Ь - — I— -— I— -— 4 г — —Н  =  о,1У Т 2 Г Т  \  1 гаХ 1 гаХ 1 гЬ 1 ' г ьъ я
где

. _____

1 — дх,?
д2

или в операторной форме: 

где

¿Л2 1

Щ  =

1

д^
ёг? '

(67)

(68)

(69)

(70)н _  __ 1̂ __ Д.2___ 1_____ 1_____ \_____ 1 , 1 , 1
2 2 га1 га2 гы гьз "Г /? » г12 *

Подобно тому, как для мы рас
сматривали в качестве нулевого при
ближения атом водорода и протон, 
так в Н2 целесообразно для нахожде
ния приближенного решения исходить 
из атомов, находящихся друг от друга ^  
на большом расстоянии. В этом слу
чае мы имеем разъединенные атомы, 
т. е. электрон 1 при ядре а и элек
трон 2 при ядре Ь. Полная энергия равна сумме энергий двух ато
мов, т. е. 2Е0. Состояние системы описывается функцией

Рис. 12. Координаты Н 2.

=  Фв ( О  Ь  (2) =  е Г°1 Пч , (71)

где фа(1) указывает на то, что первый электрон находится у ядра а, 
и ^ь(2) на то, что второй электрон находится у ядра Ь. ¿Д 1 ) йхг йухйгг 
означает вероятность найти первый электрон, принадлежащий ядру а, 
в некотором элементе объема йх1 (1у1(1г1, а фД2) (1х7 йу2 йг2 —  веро
ятность найти второй электрон, принадлежащий ядру Ьу в элементе 
объема с1х2 (1у2 (1г2. На большом расстоянии можно принять, что 
вероятности эти независимы и вероятность одновременного нахождения 
первого электрона в <1х̂  йух а второго в (1х2 (1у2 йг2 равна произ
ведению

=  <^,2 ( 1 )  -Ь,2 ( 2 )  йхх (1у1 а гх йх2 йу2 йг2 ( 7 2 )
И

Ф1 =  Ф «(1)Ф »(2). (71 )
Но делокализация электрона приводит, как мы знаем, при сближении 
атомов к возможности перехода электрона от одного ядра к другому.
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С точки зрения волновой механики было бы неправильно зафиксиро
вать местопребывание первого электрона у ядра а, а второго у ядра Ь. 
Электроны неразличимы и могут обмениваться местами. Наряду с со
стоянием (71) возникает и другое, когда первый электрон окажется 
у ядра Ь, а второй у а. Теперь система описывается функцией:

^  =  ^ (2 )^ (1 ) .  (73)

Оба состояния ^  и ф2 отвечают одной и той же энергии, так что 
и в этом случае мы имеем дело с двукратным вырождением. Поэтому 
решением является линейная комбинация (71) и (73):

Ф =  =  *1 фа О) (2) +  С ^ ь (1Ж  (2) (74)

Дальнейшее решение совершенно аналогично приведенному выше 
для Н2. Оно состоит в отыскании коэфициентов сг и с2, при которых

Г ¿щ а*
выражение Е =  — с--------- обращается в минимум.1

( ф2 йч,
Из (70) и (71) следует, что для молекулы водорода

/  'Ы2)> Н {с^а{\) ¿ь(2) +  с ^ ь( 1) фа(2)> ¿4 Чч
/  М а  (1) (2) +  ЧЬ  (1) 4*0 (2)>2 йЧ Л 2

(75)

После элементарных алгебраических преобразований с учетом, что

получается:

где

/  4'о2^ =  1 и /  Ц»ьа ¿/X =  1,

Р _  +  Г22Я22 +  2с1С2//12
С12 +  2̂2 +  2^2  $12 ’

^11 =  / ф а ( 1 ; <Ь(2)«!»«(1)Фь(2 )Л 1Л а,

я 22 =  /  Ф ь (1) Ф .  (2) 7%  (1) *0 (2) А ,  ¿ Х 2 ,

Я 12 =  /  Фа(1)Фб(2)/^ь (1)Ф а(2)Л1Л в,

я »  =  { Ф. (1) Фь (I) Ф« (2) (2) Л , ¿ V

(21)

(76)

(77)

Минимизируя Е  по сг и г2, получаем:

(2^1^11+2 /̂712) (̂ 12+^22~Ь2̂ 1Г2̂ 12)~(2̂ 1+2С2̂ 12) __Л

^1 (̂ 12 +  С22 +  5
Э Е  ( 2 ^ /7 2 2 + 2 ^ 1 ^ 1 2)  (С12+ С 2 2+ 2 с1С2^12)— (2^ 2+ 2^ 1^ 12) (С12/ 7 ц + С 22/7 22+2С 1С 2/ / 12)  Л

(С12 +  с22 +  2̂ 1 с2£и)2
(78)

1 В многоэлектронных задачах интегрирование необходимо производить 
по координатам всех частиц, т. е. в нашем случае по йх1 йух йх̂  йх2 йу% йх^
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Как и в случае формул (25) —  (27), приходим к следующим уравне
ниям:

с, (Яп - £ )  +  с2(Я12— ¿ Э Д  =  0, |
с, (Я12— £ 5 12) 4 - са (Я * — £) =  0. Г  '

Условие существования ненулевых решений приводит к следующему 
вековому уравнению

Ип —  Е Я 12 — £ 5 1а
Я 12 —  £ !^ 2 Ном Е'22'

=  0

ИЛИ
(Яп — £) (Яаа —  Е) -  (Я12— £ 5 1а)2 =  0,

(Яа  £)2 — ( я 12 Я512)“,

так как нетрудно показать, что и в этом случае

Нп =  Я22.

Для энергии получаем два значения:

в _ Н и +  Нп 
1 _  1 + 5 12 ’

Р _  Я ц - Я 12
-*12

(80)

(81)

(82)

(83)

(84)

(85)

Я « =  / ф а ( 1 ) Ф ь ( 2 ) { - ^ - ^ -

+  +  т }  ( 1 )  ^

я „ ,  я 1а и 512:
1 1 11

*4 
1

О1 " 
1

гь, +

(86)

функции и ^  удовлетворяют уравнению Шредингера для атома 
водорода:

*1 1
Ф«0) =  е д « (1 ) .

{ - ■ Т — Т - ) ^ Ф  =  Е М 2 ) ,
(4)

где Е0 — энергия атома водорода в основном состоянии. Восполь
зовавшись соотношениями (4), мы получаем:

1 =  2А )+  /  [ -  ~  ~  +  ~  + Ф«8 (1) №  (2) Л ,  =

=  2 £0 +  С. (87)

Через С мы обозначаем так называемый кулоновский интеграл, т. е. 
электростатическое взаимодействие размазанных электронов с ядрами,

а также электронов и ядер между собой. Интеграл Г ^ ¿ £ 1  Пред- 

ставляет притяжение электрона атома а к ядру Ь, интеграл Г УФ—Ф  ск2 —
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притяжение электрона атома Ь к ядру а, член отвечает отталки-

/
<!» 2/п .иг/о'к±И-\ .\ .‘0 * —  отталкиванию электронов.

Точно так же
^ » = ^ п  =  2Е0+ С .  (88)

Наиболее важным является для нас интеграл Нп . По определению

+  (»  *. (2> А , * ,  -  2Е„ $ *„(1> % (>) ♦. (2) % (2) * ,  * , +

+ Л -£-^ + £+тН**(1)̂ (1)Ы2)Ы2>Л,‘̂ -
=  2£05 12 -\-А. (89)

Интеграл А в (89) представляет существенно новую величину. Он не 
имеет классического аналога и поэтому допускает лишь приближенную 
наглядную трактовку в рамках старых доквантовых представлений. 
Его можно рассматривать как энергию облака, возникающего в резуль
тате обмена электронов местами:

Ф «(1)*»0Н в(2)Ы 2).
Далее

=  /  Ф«(1)ФЬ(2 )^ (1 )Ф « (2 )Л 1<̂  =

=  /  О Ж  (1)^1 • /  (1 )^ (2 ) <*2 =  ^ 2 .  (90)

Подставив (87), (89) и (90) в (84) и (85), мы получаем для энергии

£ , =  2 (91>

Е>“ 2Е0 +  ^ .  (92)

Расчет показывает, что С и Л отрицательны, причем обменный 
интеграл А значительно превосходит кулоновский по абсолютной 
величине. Ег меньше суммы энергии разъединенных атомов 2Е0. Это 
соответствует притяжению атомов с образованием стабильной моле
кулы.

Какой смысл имеет второе решение? Так как А больше С, то Е2 
будет больше 2£0, т. е. возможен такой случай, когда в результате 
обмена электронов энергия возрастет. Это приведет к отталкиванию 
атомов. Оба решения имеют физический смысл. Рассмотрим функции, 
отвечающие Ег и Е2.

Из (79) легко найти, что если энергия равна Еи то
С\’С%=\,  т. е. с1= с 2, (93)

а если энергия равна £ 2, то
* 2̂ ~—■ 1 > т. е, — — с2*
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Таким образом, имеем два возможных состояния молекулы водорода: 

Ь  =  Сг {фв (1) % (2) +  (1) фв (2)} (95)

{фв (1 Ш 2 )  — ф*(1)Фв(2)}, (96)

или, если мы воспользуемся значением ф для атома водорода:

[е~ Га~ Гь‘-\- е~Гь>~ Г<н\.Ь -
1

?// =  '

V 2 +  2S i /  ' 
1

/ 2  —2S),2

(97) 

(9 8 )1

Квадраты функций ^  и ^2> представляющие плотность электронного 
облака, равны

V = ■ 2 + к ; г { , у ( 1 ) ^ 2 ( 2 ) + ^ 2 (1 )  ^ 2 ( 2 ) + 2 ^ ( 1 ) ( 1 )  ^ (2 )  (2 )}  “

2 +  25« f 

1
V  =  -2^125

~ 2 ('•о.+'Ч '*)в-*(‘Ъ»+г‘У 2е-<г<ч+г*1+г<ь+гб.> ^ ,-99)

(2)-+ V  (1)-^2(2) - 24..(1)ф»(1)фв(2) Фь(2)} =  

=  — V . { Г 2(Га' +Г^ 4 - Г г(^ + ^ > - 2 Г (ч+г>‘+ ^ + г ц ). (100)

Первый и второй члены представляют сферические облака, соответ
ствующие пребыванию электронов у ядер, как у разъединенных атомов, 
третий член изображает так называемое обменное эллиптическое 
облако, или, как мы говорили выше, переходную структуру.

Рис. 13. Электронное облако 
в молекуле Н2 для случая 

связи.

Рис. 14. Электронное облако 
в молекуле Н2 для случая от

талкивания.

При сг =  с2 это облако накладывается на шаровые облака и уве
личивает плотность электронного облака между ядрами. Это повышает 
устойчивость системы и приводит к образованию молекулы. В моле
куле водорода доля участия первой структуры (<^2) равна: — >

: — нормировочные множители.
V 2 +  2S12 V 2 - 2 S l2
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второй структуры ('{'а2) равна 2 +  2Бп и переходной структуры

(Ю1)
Веса структур фх2 и фа2 составляют по 32%, а вес переходной 

структуры 36%. Вид суммарного электронного облака в случае связи 
изображен на рис. 13. В случае отталкивания обменное облако 
вычитается из сферических облаков.

При сх =  — с2 на равных расстояниях от обоих ядер плотность 
электронов равна нулю (при га1 =  гьг и га2 =  г&2), т, е. электроны в 
этих местах никогда не бывают (рис. 14).

Когда имеются два состояния, они приводят при наложении к двум 
возможностям. В результате взаимодействия энергия системы может 
либо понизиться, либо повыситься по сравнению с энергией исходных 
атомов. Осуществление первой возможности соответствует притяжению 
атомов и образованию молекулы. Во втором случае сближение разъ
единенных атомов невыгодно и они будут отталкиваться. Возможность 
отталкивания при взаимодействии атомов —  это новый, существенный 
для химии факт.

Таким образом, причиной взаимодействия нейтральных атомов 
является неразличимость электронов, их обмен и резонанс состояний.

Если для иона Н+ можно было ограничиться вышеизложенным 
рассмотрением проблемы химической связи, то для молекулы Н2 оно недо
статочно. Напомним, что наряду с движением в пространстве, которое 
описывается уравнением Шредингера, электроны обладают еще спином 
и подчиняются принципу Паули. Ион Н+ имеет лишь один элек
трон, поэтому его спин несущественен. Если в молекуле имеется два 
электрона, то важно выяснить соотношение их спинов.

Для полного описания состояния электронов необходимо знать их 
полные волновые функции, описывающие как движение в пространстве 
(координатная часть полной функции), так и спин. В атомах нам уда
лось обойти эту трудность, так как мы просто ввели в дополнение 
к трем квантовым числам п, I и т четвертое квантовое число о. Ана
логично можно поступить и в случае многоэлектронных молекул.

Полную волновую функцию можно приближенно представить как 
произведение координатной функции, являющейся решением уравнения 
Шредингера, на так называемую функцию спина 5:

Физическим основанием для этого является то, что движение электрона 
в пространстве можно считать независимым от спина. Функция 5 в (102) 
зависит от того, какое значение имеет спин электрона.

Обозначим вероятность того, что проекция спинмомента электрона 
на некоторую ось равна со через а2 (со). Ввиду того что проекция 
спинмомента электрона может принимать только два значения:

13. Учет принципа Паули

(102)
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достаточно ввести две спинфункции а и ¡3, определенные следующими 
условиями:

а 2 ( + т ) = 1 :  а 2 ( - 7 ) = ° ;  К + т ) = ° ;  К _ ^ ) = 1 - ( 1 0 3 )
Это значит, что функция ос описывает те состояния электрона, в ко. 

торых проекция его спинмомента равна у  и, слеД°вательн0> ве" 

роятность значения— у  равна нулю, а функция (3 — те состояния, 

в которых проекция спинмомента равна — у  и, соответственно, ве

роятность значения -}- у  равна нулю. Иначе говоря, ос описывает со

стояние с одним направлением спинмомента электрона, а ¡3 — с другим.
Для полной характеристики состояния электрона нужно умножить 

координатную функцию, описывающую его состояние с помощью кван
товых чисел п> I и т, на спинфункцию, которая указывает направление 
проекции его спинмомента. Полная волновая функция ^а (1)а(1) 
означает, что первый электрон принадлежит ядру а9 т. е. описывается 
функцией

^ (1 )  =  7 ^ е_Гв1 ( 5 )
, 1и что проекция его спинмомента равна - | - у  •

Если функция второго электрона (2) |3 (2), то это означает, 
что электрон в поле ядра Ь описывается функцией а проекция его

спинмомента равна— у .  Тогда общее состояние двухэлектронной 
системы будет описываться функцией

Ф =  Фв(1)Ф»(2)«(1)Р(2). (104)
Спины электронов 1 и 2 направлены в разные стороны, т. е. анти- 
параллельны. Каждый электрон может иметь любое направление проек
ции спинмомента, так что вместо волновых функций фа(1) 4>&(2) и фь(1) фа(2) 
появятся, с учетом спина, восемь полных волновых функций (табл. 14). 

Первая из них соответствует тому случаю, когда спины параллельны

и проекция спинмомента каждого электрона равна - | - у ,  во вто
ром случае спины также параллельны, но направлены в противопо
ложную сторону. Третья и четвертая функции описывают состояния 
с антипараллельными спинами. В третьей функции проекция спинмо

мента первого электрона равна +  у ,  а второго — у ,  а в четвертой — 
наоборот.

Все восемь функций (табл. 14) отвечают одной и той же энергии. 
Они отличаются лишь перестановкой электронов. Описываемые ими 
состояния налагаются друг на друга. Вместо отдельных функций по
являются, как мы видели выше, их линейные комбинации. Но если обра
зование линейных комбинаций из координатных функций не было

6 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 81



ТАБЛИЦА 14
Полные волновые функции двухэлектронной проблемы

Полная функция
Первый 

электрон 
у ядра

Второй 
электрон 
у ядра

Проекция 
спина пер
вого элект

рона

Проекция 
спина вто
рого элект

рона

Ориента
ция

спинов

Ф Л 1)-Ы 2)а(1)«(2) а b +  Т U

Ф«(1)Ф»(2)Р(1)Р(2) а b 1
2

1
2 tí

Ф а О )Ы 2 )« (1 )Р (2 ) а b +  т
1
2 1Î

Фа (0  Фь (2) Р (1) “ (2) а b 1
2 + т и

Фб (1) Фа (2) а  (1) а (2) b a +  Т ц

Фб(1)Фа(2)Р(1)Р(2) b a 1
2

1
2 ÎÎ

Фь (О Фа (2) а (1) р (2) b a + т
1
2 JÎ

Фь (О Фа (2) Р (1) « (2) b a 1
2 +  Т U

подвержено никаким ограничениям, то при учете спина принцип Паули 
делает часть возможных комбинаций недозволенными.

Принцип Паули запрещает те состояния, в которых два электрона 
имеют одни и те же квантовые числа я, / и т и один и тот же спин. 
Этот запрет нельзя учесть, наложив какие-либо условия на функцию ф, 
так как она зависит только от пространственных координат электронов, 
и нужно воспользоваться полной волновой функцией Ф. Последнюю 
необходимо выбрать так, чтобы она учитывала только те состояния, 
которые разрешены принципом Паули. Для этого нужно познакомиться 
с симметрией и антисимметрией волновых функций.

Симметричными функциями называются такие, которые остаются 
неизменными при перестановке переменных, т. е. координат электро
нов, например, в том случае, когда электроны меняются местами.

Поясним это на примере. Функция

4* =  Ы 1 ) Ы 2 )  +  Фь(1)Ф,в(2) (95)
симметрична. Действительно, переменим электроны местами, т. е. пе
реведем первый электрон к ядру b, а второй к ядру а. При этом 
функция (95) перейдет в следующую:

V  =  Ф* (1) 4»« (2) +  Фа (1) Ф„ (2) =  фт, (105)
т. е. функция не меняется.

Антисимметричные функции при перестановке электронов меняют 
знак на обратный.
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Такой функцией будет, например:

Фп =  Фв (1)Ф»(2)— Фь(1)Ф.(2). (96)
При перестановке электронов она переходит в

Фп = M l ) t , ( 2 ) — Ф а ( 0 Ы 2 ) =  —  I'll. (106)
т. е. меняет знак. Квадрат ^-функции дает плотность облака. Оче
видно, когда два электрона, например, с номерами i и &, меняются 
местами, то на плотности это не скажется и, следовательно:

. .* * )  =  ф*(*1.. . Х к . . (107)
т. е. ф2 всегда симметрично по отношению к перестановке электро
нов. Читатель может проверить, что и <{ц2 (95) и (¡/и2 (96) обе сим
метричны. Таким образом, координатные функции могут быть или 
симметричными или антисимметричными. Оба типа функций приемлемы 
для описания состояния электрона в пространстве.

Иначе обстоит дело в случае полных волновых функций. Оказы
вается, что приемлемыми с точки зрения принципа Паули являются 
т олько антисимметричные полные функции, меняющие знак на обрат
ный при перестановке электронов. Учет принципа Паули означает, что 
должна быть выбрана только такая полная функция, которая не 
допускает, чтобы два электрона имели все четыре одинаковых кван
товых числа, т. е. находились в одном и том же состоянии. Этому 
требованию удовлетворяет только антисимметричная функция. Легко 
видеть, что симметричная полная функция неприемлема.

Действительно, возьмем симметричную полную функцию и предполо
жим, что два электрона имеют одни и те же п, I, т и о. Переставим элек
троны; состояние системы в целом при этом не изменяется и функция 
сохраняет сьой прежний вид. Следовательно, если потребовать от пол
ной функции, чтобы она была симметрична, то можно, не вступая 
нигде в противоречие с ее симметрическим характером, описать за
прещенное принципом Паули состояние. Очевидно, что симметриче
ская полная функция не годится.

Теперь потребуем от полной функции, чтобы она была антисим
метричной и рассмотрим тот же запрещенный принципом Паули слу
чай, когда имеются два электрона с теми же п, I, т и о. Переста
новка электронов местами не должна изменить вид функции. Но анти
симметричная функция при перестановке должна менять знак. Та
ким образом каждый раз, когда имеется запрещенное принципом Паули 
состояние, возникает противоречие: знак при перестановке не ме
няется, хотя он должен меняться в силу антисимметрии. Только в слу
чае, если функция равна нулю, можно говорить, что она меняет знак 
и все же остается равной самой себе. Таким образом, если потребо
вать, чтобы полная волновая функция была антисимметричной, то ка
ждый раз когда она вступит в конфликт с принципом Паули, она об
ращается в нуль. Иначе говоря, антисимметричная полная волновая 
функция автоматически учитывает запрет Паули, отказываясь описать 
состояния, противоречащие ему. Поэтому приемлема не всякая линей
ная комбинация функций из табл. 14, а только такая, которая удо
влетворяет требованию антисимметрии.
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Рассмотрим, например, линейную комбинацию:

♦в (0  Фь (2) « (1) « (2) + %  (1) <!>„ (2) « (1) а (2) =
= (Ф .(1 )Ф ь(2 )-Н а(2 )Ф ь(1 )}«(1 )« (2 ). (ЮЗ)

Поменяв местами первый и второй электроны в (108), мы получаем 
{Фь(1) Фа (2) 4" Фа (1) Фь (2)} а (1) а (2), т. е. ту же самую функцию. Сле- 
довательно, ее нужно откинуть, как симметричную. Из функций табл. 14 
можно составить четыре антисимметричные линейные комбинации

Фв (1) Фь (2) « (1) Р (2) 4- Фь (1) Фа (2) « (1) ? (2) —
-  Фа (1) Фь (2) P (1) ос (2) -  (1) (2) р (1) а (2) =

=  {Фв(1)^(2) +  ФЬ(1)Ф .(2)}{«(1)Р(2)-Р(1)«(2)}, (109)

Фа (1) Фь (2) « О) Р (2)— ф» (1) фв (2) ос (1) Р (2) +
+  Фа (1Ж (2) Р О) ос (2) — фь (1) ф„ (2) P (1) ос (2) =
=  {Фа(1)Фь(2) — Фь (1)Фа(2)} {ос (1) Р (2) —J— ? (1) ос (2)), (110)

Фа 0 )  Фь (2) ос (1) ос (2) -  (1) фв (2) а (1) а (2) =
=  {Фа (1) Фь (2) -  Фь (1) Фа (2)} ос (1) а (2), (111)

Фа (1) Фь (2) Р (1) Р (2) Фь (1) фа (2) Р (1) Р (2) =
=  {Фа (1Ж  (2) — Фь (1) Фа (2)} р (1) р (2). (112)

Эго уже известные нам линейные комбинации координатных функций, 
но с добавлением спиновой части. Возникновение химической связи 
описывает координатная функция:

Ф1 =  ФаО)Ф&(2)4-Фь(1)Фа(2). (95)
Она симметрична. Для антисимметрии полной волновой функции не
обходимо, чтобы спинфункция была антисимметрична (так как произ
ведение симметричной функции на антисимметричную будет антисим
метрично). Единственная возможная антисимметричная спинфункция это

^  =  а(1 )р(2) —  (3(1)а(2). (И З)

Как видно, она описывает то состояние, когда проекции спинмомен- 
тов обоих электронов направлены в противоположные стороны. Спины 
антипараллельны. Суммарный спинмомент молекулы и его проекция 
равны нулю

5 =  0,

2 * = ( + Ф ) + ( - т ) - ° -  < " 4 >
Таким образом, для возникновения химической связи необходимо, 
чтобы спины электронов были антипараллельны. Можно сказать, что 
в случае связи два электрона находятся в одной квантовой ячейке. 

Если координатная функция антисимметрична:

Фи =  Фа(1)ФЬ( 2 ) - ф Ь(1)Фа(2), (96)
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то спинфункция должна быть симметрична. Таких спинфункций три

&2~ а (1) а (2), (115)

«8 =  Р(1)Р(2)| (И 6)
54 =  а(1)Р(2) +  Р (1 )а(2 ). (117)

При $2 =  а (1) а (2) проекции обоих спинов равны по +  у  и суммарная

проекция равна 2 0 =  + 1 *  При $3 =  Р(1)Р (2) проекции равны по — у  
и суммарная проекция 2 0 = = — 1. При$4=  а (1)Р(2)-}-р (1) а(2) про

екция одного спина р авн а -)-у , а другого — у и 2 °  =  ^- Эти три зна
чения проекции спинмомента отвечают полному спинмоменту, равному 
единице. Разобранные три случая, когда спины обоих электронов па
раллельны (!!), отвечают отталкиванию и, следовательно, не приводят 
к химической связи. Состояние отталкивания, которое может осущест
виться тремя способами, называется триплетным. Состояние связи осу
ществляется одним способом и называется синглетным. При столкновении 
атомов водорода в одном случае из четырех образуется молекула, а 
в трех имеет место отталкивание. Вероятность образования молекулы

1равна, следовательно, у  .

14. Результаты расчета молекулы водорода

Вычислив интегралы С и А, можно найти энергию молекулы как 
функцию межъядерного расстояния. Соответствующие кривые изобра
жены на рис. 15. Верхняя кривая дает энергию отталкивания атомов с па
раллельными спинами по формуле (92), 
следующая кривая представляет кулонов
скую энергию, третья кривая энергию мо
лекулы по формуле (91), а последняя —  
опытную энергию молекулы Н2. Сравне
ние второй и третьей кривых показывает, 
что кулоновская часть энергии связи 
невелика. Кривая кулоновской энергии 
проходит через неглубокий минимум. Это 
обусловливает притяжение, которое, одна
ко, слишком мало, чтобы объяснить возник
новение химической связи. Кулоновская 
энергия составляет лишь 14% от вычислен
ной энергии связи. Более существенна об
менная энергия, которая вызывает при
тяжение и отталкивание атомов.

Расчет приводит к следующим зна
чениям энергии связи и равновесного рис. 15. Кривые энергии мо- 
межъядерного расстояния: лекулы водорода.

Е =  72,3 ккалу
/?0 =  1,64 ат. ед. =  0,86 А.
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Опытное значение энергии диссоциации молекулы водорода на атомы 
равно 102,6 ккал. Кроме того, нужно учесть, что молекула, как будет 
видно ниже (гл. VIII), имеет нулевую энергию колебания ядер, равную
6,2 ккал. При разрыве молекулы на атомы затрачивается не полная 
энергия связи, а на 6,2 ккал меньше, так как используется наличная 
нулевая энергия. Таким образом, действительная энергия связи Н2 со-

о
ставляет 108,8 ккал. Опытное межъядерное расстояние равно 0,74 А. 
Расхождение расчетных и опытных величин объясняется тем, что мы 
исходили из атомных функций, справедливых лишь на больших рас
стояниях, а фактически применили их к реальным межъядерным рас
стояниям порядка 1 0 см.

После Гейтлера и Лондона ряд авторов пытались улучшить этот 
грубый расчет. Уонг 1 пользовался функциями и с измененным 
эффективныхМ зарядом ядра

и искал такое значение Z, при котором Е минимально.
Розен2 пытался учесть поляризацию, т. е. искажение электронного 

облака под влиянием второго ядра. Вместо шарового водородного 
облака (1$) он использовал облако, вытянутое в сторону второго ядра. 
Математически это означает, что он рассматривал случай, когда к ^ -с о 
стоянию частично примешано 2р:

где т]— некоторый коэфициент.
Дальнейшее усовершенствование ввел Вейнбаум3, который учел 

ионные состояния. Наряду с состояниями ^а(1)^ь (2) и (1 )^ (2 )  воз
можны также такие, когда оба электрона одновременно находятся 
то у одного, то у другого ядра. Это ионные состояния:

Им отвечают функции фа (1)фа (2) и (1) Ф& (2). Расчет показывает, 
что ионные состояния энергетически невыгодны и участвуют в общем 
состоянии молекулы примерно на 4°/0, так что на долю каждого та
кого состояния приходится около 2°/0. При этом функция системы 
будет иметь следующий вид:

Ф =  Фа 0 )  Фь (2) +  Ф* (1) Фа (2) +  С {Фа (1) ■Фа (2) +  ф„ (1) фЬ (2)}. (120)
Это никоим образом не значит, что молекула Н2 состоит из ионов. 
Оба состояния Н +Н ““ и Н“ Н+ представлены в равной мере и речь 
идет лишь о более детальном описании электронного облака. В уравне
нии (120) с означает коэфициент, связанный с весом ионных состояний. 
Результаты расчетов Уонга, Розена и Вейнбаума приведены в табл. 15.

1 Wang,  Phys. Rev. 31, 579 (1928).
2 R os en, Phys. Rev. 38, 2099 (1931).
3 We i n b a u m,  J. Chem. Phys. 1, 593 (1933).

(118)

Фа =  Ф18о-ИФя>а> (119)

Н Н+ (первый и второй электроны у ядра а) 

Н+Н"“ (первый и второй электроны у ядра Ь).
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Значительным успехом в разрешении проблемы Н2 был расчет 
Джемса и Кулиджа 19 произведенный в 1933 г. Они использовали 
очень сложную функцию с 13 параметрами и приняли во внима
ние ряд обстоятельств, в частности, взаимное избегание электронов. 
Мало вероятно, что оба электрона окажутся очень близко друг 
к другу вследствие взаимного отталкивания. Энергия системы убывает, 
если в движениях электронов проявляется синхронизм и они двигаются 
в такт. Это дает некоторый выигрыш энергии, который называется 
энергией корреляции или энергией взаимного избегания электронов. При 
учете этого эффекта удалось достигнуть, как видно из табл. 15, хо
рошего совпадения с опытом. В расчете Джемса и Кулиджа однако 
частично теряется наглядность метода Гейтлера и Лондона.

Химику легче пользоваться картиной, которая связывается с мето
дом Гейтлера и Лондона, так как этот метод, несмотря на его полу- 
количественный характер, удается связать с химическими образами 
и понятиями.

Химическая связь обусловлена двумя электронами с антипараллель- 
ными спинами, по одному от каждого атома. Благодаря обмену электро
нов возникают два состояния. Наложение их дает переходное облако,

ТАБЛИЦА 15

Энергия связи Н2 и расстояние Я по вычислениям разных авторов

А втор Е, ккал Я, À Z Л с

Гейтлер и Лондон, Сигиура 2 . . 72,3 0,86 1 0 0
У о н г ............................................................. 86,6 0,78 1,17 0 0
Р о з е н ........................................................ 77,2 0,80 1 0,1 0
Р о з е н ......................................................... 92,6 0,77 1,17 о д 0
Вейнбаум ............................................... 73,9 0,81 1 0 0,158
Вейнбаум ............................................... 92,2 0,77 1,19 0 0,256
В е й н б а у м ................................. .... 94,5 0,77 1,19 0,07 0,175
Кулидж и Д ж е м с ................................. 108,8 0,74 — — —
О п ы т ........................................................ 108,8 0,74 — — —

стягивающее атомы. Такая связь называется гомеополярной или ко
валентной. Легко понять, что эта картина является физическим обос
нованием электронных пар Льюиса, принявшего, что черточка валент
ности означает пару электронов, взаимодействие которых вызывает 
связь.

В транскрипции Льюиса для молекулы водорода Н : Н две точки 
между атомами указывают на два общих связывающих электрона.

J J a m e s ,  С о о 1 i d g е, J. Chem. Phys. 1, 825 (1933); 3, 129 (1935). 
2 С и г и  y p a, Z. Phys. 45, 484 (1927) вычислил интеграл

Г Фо(1)Ы1) фд(2)ф»(2) d4 dz2 
J Г±2 ’

который был только оценен в работе Гейтлера и Лондона.
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Укажем на встречающиеся иногда ошибки в популярных изложе
ниях теории химической связи. Тот факт, что связь образуется электро
нами с противоположными спинами, иногда неправильно излагается 
так, как будто причиной связи является притяжение противоположно 
направленных магнитных моментов электронов. Понятие обмена электро
нов приводит к неверному выводу о существовании особых обменных 
сил. В действительности „обменных" сил нет. Магнитное взаимодействие 
крайне незначительно. В молекулах действуют силы электрические, 
а именно кулоновские.

Специфическим квантовым эффектом является лишь делокализация 
электрона и возникновение переходной структуры, которая обусловли
вает понижение полной энергии системы.



Г Л А В А IV

НАСЫЩАЕМОСТЬ И НАПРАВЛЕННОСТЬ ВАЛЕНТНОСТЕЙ

15. Насыщаемость валентностей. Локализованные связи

Рассмотрим, следуя Гейтлеру и Лондону, взаимодействие гелия' 
и водорода. У атома Не есть два электрона в одной замкнутой 
ячейке 1$. Обозначим их номерами 1 и 2. Согласно принципу Паули 
спины этих электронов антипараллельны. Назовем электрон атома Н 
третьим:

Не |  |  |  Н
1 2 3

Принцип Паули ограничивает возможности его обмена с электро
нами гелия. Обмен третьего электрона с первым исключен. Действи
тельно, если переставить электроны 1 и 3, то в одной ячейке окажутся 
два электрона с параллельными спинами, что запрещено принципом 
Паули. Остается, следовательно, только обмен электронов 2 и 3 
с параллельными спинами, приводящий, как было установлено выше, 
к отталкиванию. Поэтому молекула НеН не образуется.

Аналогично Гейтлер и Лондон рассмотрели уже в первой своей 
работе также и случай взаимодействия двух атомов гелия. У последних 
имеется по два электрона в одной ячейке с взаимнокомпенсирован- 
ными спинами. Обозначим ядра буквахми а и Ь и перенумеруем элек
троны:

а Ь
I  !  I  I
1 2  3 4

Связь может возникнуть только при обмене электронов с противо
положно направленными спинами, например 1 и 4. Но это невозможно 
из-за принципа Паули, так как электрон 4 должен был бы попасть 
в одну ячейку с электроном 2, имеющим то же направление спина. 
Следовательно, возможен лишь обмен электронов с параллельными 
спинами 1 и 3 или 2 и 4, вызывающий отталкивание. Это дает воз
можность понять химическую инертность гелия и вообще атомов, в ко
торых есть только дважды занятые ячейки. Химическую связь дает 
неспаренный электрон.

Мы пришли к обоснованию высказанной ранее гипотезы о связи 
между валентностью атомов и числом холостых электронов. Каждый 
такой электрон может участвовать в одной связи. Поэтому химические 
свойства определяются не просто внешними электронами атома, а лишь 
холостыми электронами. Роль остальных, спаренных, электронов атома
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(так называемого остова) при образовании молекул сводится к частич
ному ослаблению связи или „разрыхлению“ облака связывающих 
электронов. Это можно показать при сравнении Н2 с молекулами Li2, 
Na2, К2, Rb2 и Cs2. Как и в Н2, связь в этих молекулах образована 
5-электронами, находящимися на последней орбите. Отличие заклю
чается в присутствии остова, т. е. более глубоко расположенных элек
тронов. Так, у Li, кроме внешнего валентного 25-электрона, есть еще 
два глубоко сидящих 15-электрона. Две насыщенные пары таких элек
тронов двух атомов лития отталкиваются друг от друга. В результате 
этого связующее облако внешних 25-электронов сильно разрыхлено. 
Энергии и равновесные расстояния приведены в табл. 16 L

ТАБЛИЦА 16
Энергии диссоциации и равновесные расстояния в двухатомных молекулах 

водорода и щелочных металлов

Молекула
Энергии дис
социации в 

ккал

Равновесные
расстояния

о
А

Молекула
Энергии дис
социации в 

ккал

Равновесные
расстояния

А
Н2 102,6 0,74 к2 12 3,92
Li2 26 2,6? Rb2 11 —
Na2 17 3,08 Csj 10 —

Как видно из таблицы, у всех молекул Ме2 энергия гораздо меньше, 
чем у Н2, а расстояния много больше. Это понятно, так как взаимо
действие остовов приводит, как и для двух атомов Не, к отталкиванию, 
снижающему притяжение внешних 5-электронов. о

Если в Н2 расстояние между ядрами равно 0,74 А, то в Li2 оно
о

в 3,5 раза больше (2,67 А), а энергия диссоциации почти в 4 раза 
меньше (26 ккал вместо 102,6 ккал). Рост числа электронов остова 
при переходе от Li к Na, К, Rb и Cs приводит к дальнейшему пони
жению энергии связи и увеличению межъядерного расстояния.

Два электрона, образующие химическую связь, также характери
зуются определенной тройкой квантовых чисел (не атомных, а моле
кулярных). Они занимают одну квантовую ячейку или, как говорят, 
молекулярную орбиту. Их спины антипараллельны (запрет Паули). Об
мен с третьим электроном вызывает отталкивание. Такова причина 
насыщаемости, которая является характерной особенностью гомеопо- 
лярной валентности.

Кулоновское взаимодействие не знает насыщаемости. Если поло
жительный ион притягивается к одному отрицательному, то это отнюдь 
не мешает ему притягиваться и к другим отрицательным ионам. По
этому для ионного взаимодействия характерны не валентные черточки 
связей, а число окружающих соседей. В кристаллической решетке NaCl 
каждый ион хлора окружен шестью ионами натрия. В решетке CsCl 
вокруг иона хлора находится восемь ионов цезия. Числа 6 и 8 не 
имеют ничего общего с числом холостых электронов.

1 Данные заимствованы из таблицы, помещенной в книге: Н ег zb е rg , 
Molekulspektren und Molekulstruktur, Dresden, 1939.
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Иначе обстоит дело в случае гомеополярных связей. Только пары 
связанных электронов дают притяжение. Обмен электронов, принад
лежащих разным связям, приводит вследствие принципа Паули 
к отталкиванию.

Пенни 1 дал наглядную картину взаимодействия двух несвязанных 
электронов. Напомним, что если два атома водорода притягиваются 
и даюг связь, это состояние, называемое синглетным, осуществляется 
одним способом. Состояние отталкивания двух электронов с параллель
ными спинами является триплетным. Три возможности осуществления 
его отвечают трем значениям проекции суммарного спина (1, 0, — 1). 
Статистические веса, т. е. вероятности этих состояний, относятся как 
1 :3 . Если взять наудачу два атома водорода, то, в среднем, в трех 
случаях из четырех они оттолкнутся, а в одном образуют молекулу Н2.

Пусть даны две молекулы Н2. Рассмотрим два электрона, находя
щиеся в разных молекулах. Как пишет Пенни, „в среднем, два элек
тронных спина будут вести себя так, как если бы они давали синглет- 
ное состояние в течение четверти и триплетное в течение трех 
четвертей всего времени“.

Энергия взаимодействия двух атомов водорода в различных моле
кулах равна, следовательно,

+  (1)

где Ех — энергия синглетного состояния, Е2 — энергия триплетного 
состояния.

Энергии состояний, отвечающих притяжению и отталкиванию, равны 
(если пренебречь величиной 5 12):

Е1 =  С-\-А , (2)

Е2 =  С - А у (3)

где С— кулоновская и А — обменная энергия двух атомов водорода. 
Из (1), (2) и (3) получаем:

е  =  С +  А | 3 (С — А) : С __—С 2 * (4)

Кулоновское взаимодействие атомов разных молекул дает притяжение. 
Обменная энергия со знаком минус означает отталкивание. Последнее 
превалирует, так как А много больше, чем С. Энер
гия отталкивания несвязанных электронов равна по
ловине обменного интеграла. Это приближенное 
рассуждение справедливо до тех пор, пока две 
молекулы находятся далеко друг от друга. Но оно 
непригодно, если расстояния между атомами раз
ных молекул примерно такие же, как и в одной 
молекуле. В этом случае (рис. 16) нет оснований 
считать, что система аЬс(1 состоит из молекул аЬ 
и а не ас и Ь(1. Надо рассматривать четыре

Н*
о

Н-

Нв

й
'Н

Рис. 16. Система 
из четырех атомов 

водорода.

1 Пенни, Квантовая теория валентности, ГОНТИ, М. 1938.
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электрона в поле четырех ядер. Понятия связанных и несвязанных 
электронов теряют смысл, и формула (4) неприменима. Ею допустима 
пользоваться только до тех пор, пока в системе можно различать 
отдельные локализованные связи, т. е. когда одна валентная схема 
имеет преимущество перед всеми другими. В случае четырех атомов 
водорода это осуществляется, если расстояния ас и Ьй заметно больше, 
чем аЬ и сс1.

В отличие от гипотетической квадратной модели Н 4 реальные мо
лекулы в подавляющем большинстве случаев представляют примеры 
локализованных связей. Разные расположения черточек валентности 
не равноценны, а сильно различаются по энергии. Структурная фор- 
мула молекулы этана, очевидно, может быть только одна:

н н
Н-7С— с ( - н  
к  х н

Любая другая схема, например:
Н \  н
н—с  =  с^-н
н- -н

тоже согласующаяся с валентностями атомов, тем не менее крайне
мало вероятна. Расстояние в связи С —  Н равно 1,09 А и связь эта очень 
прочна. Расстояние же между двумя атомами водорода двух СН3-групп
равно 2,2 А. Совершенно очевидно, что обменный эффект, очень 
быстро падающий с расстоянием, будет в этом случае ничтожен (на-

о
помним, что в молекуле водорода расстояние равно 0,74 А). Энергия 
первой структуры настолько больше второй, чго роль последней совер
шенно ничтожна. Именно в этом кроется физический смысл того, что 
химик может изобразить молекулу как совокупность атомов, соеди
ненных однозначно локализованными валентными штрихами.

Такое описание лежит в основе метода локализованных пар Сле- 
тера и Паулинга г. В рамках этого метода энергия молекулы состоит 
из следующих слагаемых: а) кулоновской энергии всех зарядов, б) суммы 
обменных энергий всех отдельных связей, в) энергии отталкива
ния несвязанных электронов, т. е. принадлежащих разным связям. 

Рассмотрим трехатомную молекулу abc:

Атомы а и с имеют по одному, а атом Ь — два валентных электрона. 
В молекуле есть две связи аЬ и Ьс. В кулоновскую энергию входит 
взаимодействие всех ядер и электронов. Обменная энергия связей аЬ 
и Ьс равна:

А аЪ +  ¿Ьс-

1 S l a t e r ,  Phys. Rev. 38, 1109 (1931); P a u lin g , J. Am. ch. Soc. 53, 1367 
(1931).
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Кроме того, имеется отталкивание трех несвязанных пар: 1) электронов 
атомов а и с, 2) электрона атома а и несвязанного с ним электрона 
атома Ь, 3) электрона атома с и несвязанного с ним электрона атома Ь.

Энергия отталкивания равна:

2 2 2

Штрихи у букв, обозначающих обменные интегралы, показывают, что 
речь идет о несвязанных электронах г.

Полная энергия молекулы равна

Е —  +  -----*Г-----гр* (5)
В общем виде энергия многоатомной молекулы в рамках аддитив

ной схемы метода локализованных пар равна:

(в)
по связям по всем 

парам не
связанных 
электронов

где Aik — обменная энергия пары электронов, образующих связь, а Аы — 
обменная энергия не связанной пары электронов.

Относящиеся сюда количественные данные будут приведены в дру
гом месте этой книги при систематическом рассмотрении опытного 
термохимического материала.

16. Направленные валентности

Опыт показывает, что валентности направлены определенным обра
зом в пространстве. Гипотеза Вант-Гоффа о том, что четыре валент
ности атома углерода образуют тетраэдрические углы, подтверждается 
обширным экспериментальным материалом. Современные физические 
методы исследования позволяют определить конфигурацию атомов 
в молекуле и найти величины валентных углов.

Паулинг2 высказал предположение, что электрон образует связь 
в том направлении, в котором расположена наибольшая часть его об-

1 Взаимодействие двух неспаренных электронов атома b уже учтено 
в энергии атома. АаЪ не равно Ааъ Пусть два электрона атома b это ¿-элек
троны. Известно, что облака двух р-электронов можно 
представить в виде восьмерок, ориентированных по 
взаимно перпендикулярным осям. Атомы располага
ются так, чтобы дать наибольшее перекрывание 
облаков связывающих электронов (см. на рис. 17 
кружок а и горизонтальную восьмерку или кружок с 
и вертикальную восьмерку). При этом, как будет по
казано ниже, связи наиболее прочны. Легко видеть, 
что перекрывание и обменное взаимодействие несвя
занных электронов будут малы (рис. 17, кружок а 
и вертикальная восьмерка или кружок с и горизон
тальная восьмерка); это справедливо не только для 
р-электронов.

2 P a u l i n g ,  1. с.
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лака. При этом осуществляется максимальное перекрывание облаков 
двух связующих электронов. Наглядно можно представить себе, что оба 
электрона часто бывают между ядрами. Чем больше перекрывание, тем 
больше плотность заряда между ядрами, тем сильнее стягиваются 
атомы.

Электроны в атоме могут находиться на разных орбитах, отлича
ющихся друг от друга распределением электронного облака в про
странстве. Облака 5-электронов обладают сферической симметрией, т. е. 
зависят только от расстояния от ядра г, но не от углов 0 и ©. Поэтому 
5-электроны образуют связи, одинаково охотно во всех направлениях.

Облака р-электронов зависят от направления. Каждое из них скон
центрировано около некоторой оси. Оси разных /7-функций составляют 
друг с другом прямые углы, как оси декартовой системы координат. 
/7-Электроны образуют связи в направлении максимального перекрыва
ния, т. е. под углами в 90° (или близкими к ним)1.

В атоме кислорода имеются два холостых /7-электрона:

II |  I \ I |
25 2/7

Две валентности направлены под прямым углом. Действительно, со
гласно опытным данным (спектры, дипольный момент и др.) молекула

/ ° \
воды имеет треугольную структуру Н ХН . Угол НОН несколько 
больше прямого. Возможные причины этого будут рассмотрены ниже. 

В атоме азота имеются три валентных /7-электрона:

N | II | I | I | I |
25 2/7

Три валентности направлены в пространстве под прямыми углами* 
Молекула ГШ3 представляет собой треугольную пирамиду с атомом 
азота в вершине и тремя атомами водорода в основании. Эксперимент 
подтверждает эту модель, только углы НЫН несколько больше 90°. 
Плоская модель аммиака

Н

противоречит опыту (спектральные данные, наличие дипольного момента 
И др.).

Кислород и азот дают такие же валентные углы и в ряде других 
соединений. Это справедливо и для других атомов с /7-электронами 
(серы, селена и теллура, фосфора, мышьяка, сурьмы и др.). Валентные 
углы этих атомов в разных молекулах приведены в табл. 17.

Возможная ошибка в значениях валентных углов составляет около 
5% . Приведенные в таблице данные показывают, что для каждого атома

1 См. гл. XVIII, 86.
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ТА БЛ И Ц А  17
З н а ч е н и я  в а л е н т н ы х  у г л о в

Молекула Валентный угол
Эксперим.
значение

Метод

Н20  (газ) Н — О — Н 105° Спетроскоп.
Б20  (газ) Б —  О —  Б 100" Электроногр.
С120  (газ) С1 — О — С1 115е „

(СН8)20  (газ) с — о  — с 111° 9

у СН2—СН2Ч
о <  > о С — о  — с 110°

х с н 2- с н /
с н — с н с — о  —  с 107° п

II II
с н  с н

Н2Б (газ) Н — Б — Н 92" Спектроскоп.
Б8 (крист.) Б — Б — Б 106° Рентгеногр.

Б8 (газ) Б — Б — Б 100° Электроногр.

Ва5з( Крист.) Б — Б — Б 103° Рентгеногр.
К2830 8 (крист.) Б — Б — Б 103° о

СН— СН С —  Б — С 91° Электроногр.
II II
с н  с н

БС12 (газ) С1 —Б — С1 103"
Н2Бе (газ) Н — Бе — Н ~ 9 0 ° Спектроскоп.

Бе (крист.) Бе — Бе — Бе 105° Рентгеногр.

Те (крист.) Те — Те — Те 102" п

МНз(газ) Н —  N —  Н 108° Спектроскоп.

N (СНз)3(газ) С —  N —  С 108° Электроногр.

РН3 (газ) Н — Р — Н 93° Спектроскоп.
Р (крист.) Р — Р — Р 99° Рентгеногр.

Р(СН3>3 (газ) С — Р — С 100° Электроногр.
РР3 (газ) Б —  Р -  Р 104° 9

РРС12 (газ) С1 — Р — С1 102° п

РС13 (газ) С1 — Р — С1 101° 9

РВг3 (газ) Вг — Р — Вг 100" 9

РЛз (газ) Л — Р — Л 98° 9

Ая (крист.) Аэ —  Ав —  Аз 97° 9

Ав (СНз)з(газ) С — Ав — С 96° 9

АбС1з (газ) С1 —  Ав —  С1 103° 9

АбВгз (газ) Вг —  Аэ —  Вг 100" 9

AsJз (газ) Л —  Ав —  Л 100° 9

БЬ (крист.) БЬ —  БЬ —  БЬ 96° Рентгеногр.
БЬС13 (газ) С1 — БЬ — С1 104° Электроногр.
БЬВг3 (газ) Вг —  Бг— Вг 96° п

БЫ3 (газ) Л —  БЬ —  Л 98° *

В1 (крист.) 1 В1 —  В1 —  В1 94° Рентгеногр.
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характерно определенное направление валентностей. Валентные углы 
в разных соединениях одного и того же атома примерно одинаковы. 
Расхождения невелики. В некоторых случаях они объясняются экспе
риментальными ошибками, а в других — резонансом с ионным состоя
нием (см. гл. VI). Значения углов согласуются с взаимным располо
жением р-валентностей. Правда, почти все валентные углы несколько 
больше прямого. В молекуле воды угол равен 105°, т. е. превышает 
нормальный на 15°. Это обусловлено отталкиванием атомов водорода. 
Обмен несвязанных электронов заставляет атомы Н находиться подальше 
друг от друга. Кроме того, в результате резонанса с ионным состо
янием оба атома водорода приобретают положительные заряды. Это 
усиливает отталкивание.

При переходе от молекул, в которых ионные состояния играют 
большую роль, к более гомеополярным молекулам валентные углы умень
шаются, приближаясь к нормальным (например, в рядах Н20  —  H2S— 
— H2Se; NH3 — РН3; P F 3 —  РС13 —  PBr3 —  PJS).

Таким образом, опыт в основном подтверждает гипотезу Паулинга.

17. Гибридизация

Атом углерода в основном состоянии имеет два холостых р-элек- 
трона

П П П П  I
2а 2 р

Как и в случае кислорода, можно ожидать образования молекул с тре
угольной структурой. Но углерод переходит в четырехвалентное ар3- 
состояние с распариванием ^-электронов и переводом одного из них на 
р-орбиту. Это требует затраты около 80 ш ал1. Затраченная энергия 
окупается при образовании дополнительных связей.

Четырехвалентный атом имеет один а- и три р-электрона. Может 
показаться, что благодаря этому должны возникнуть четыре неодина
ковые связи: три под углами в 90° (за счет р-электронов) и четвертая 
за счет ^-электрона

1 1 1 1111  и
25* 2р

В трехвалентном атоме бора имеется один а- и два р-электрона. В 
двухвалентном атоме бериллия или ртути имеется один а- и один 
р-электрон, так что и здесь можно было бы предположить наличие раз
ных типов связей. Однако опыт показывает, что во всех этих случаях 
[СН4, В(СН3)32, ВеС1.2, HgCl2, HgBr2, HgJ23] образуются совершенно 
эквивалентные равноценные связи. Дело заключается в том, что в хи
мических соединениях осуществляются не атомные состояния ар3, ар2 
и ар, а иные. В валентных состояниях атомов (т. е. в тех состояниях, 
которые имеют место в молекулах) электроны распределены не на

1 Uf f o r d ,  Phys. Rew. 53, 568 (1938).
2 L é v у, B r o c k w a y ,  J. Am. Ch. Soc. 59, 2085 (1937).
3 B r a u n e ,  К n o k e, Z. phys. Chem. B. 23, 163 (1933).
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чистых 5- и р-орбитах, а на смешанных иди так называемых гибридных 
орбитах.

Это можно представить таким образом, что вместо 5- и р-функций 
состояния электронов описываются их линейными комбинациями:

=  «'К +  ь%г +
Гибридные орбиты дают большее перекрывание, чем „чистые“ и 

р-функции. Благодаря этому связи делаются прочнее и энергия вы
игрывается.

Такова повидимому, причина образования равноценных связей из 
5- и р-электронов1.

В атоме углерода вместо одной 5- и трех р-орбит возникают че
тыре эквивалентные гибридные орбиты. На рис. 18 дано сравнение 
5- и р-функций и гибридной.

Из рисунка видно, что гиб
ридная функция наиболее скон
центрирована в одном направле
нии и, следовательно, дает мак
симальное перекрывание. Можно 
показать, что направления четы
рех гибридных функций, соста
вленных из одной 5- и трех р-ор
бит, образуют тетраэдрические 
углы.

Если углерод связан с че
тырьмя соседними атомами, то 
четыре валентности его напра
влены от центра к углам тетра
эдра. Такая конфигурация вы
годна по ряду причин: 1) тетраэдрические орбиты дают более проч
ные связи, чем 5- и р-орбиты; 2) когда присоединяющийся атом X 
подходит к углероду, в направлении одной из его тетраэдрических 
функций возникает максимальное перекрывание облаков связанных элек
тронов и минимальное перекрывание облака электрона X с несвязан
ными с ним электронами С, т. е. связь наиболее прочная, а отталки
вание наименьшее; 3) отталкивание атомов X друг от друга мини
мально.

Электронографические данные показывают, что всегда, когда атом 
С связан с четырьмя соседями, валентный угол его близок к тетраэд
рическому (табл. 18).

Для симметричных молекул СН4, С(СН3)4, СС14, 51(СН3)4, Ое(СН3)4, 
Бп(СН3)4 тетраэдрическая конфигурация естественна. Но существенно, 
что она сохраняется и при разных заместителях. Отклонение угла от 
109°28' лежит в пределах ошибок опыта.

Такое же положение имеет место и у аналогов углерода —  кремния 
(гибридизация 35- и Зр-электронов), германия (гибридизация 45-и ^ -эл е к 
тронов) и олова (гибридизация 55- и 5р-электронов).

Рис. 18. 5, р и гибридная тетраэдриче 
ская функции.

1 Подробнее сб этом см. гл. XVIII, 87.

7 Зак. 15(55. Сыркин н Дяткина. 97



ТАБЛИЦА 18
Величина валентных углов в соединениях углерода

Молекула Валентный угол Эксперимент, значение

СН4 Н — С — Н 109°28'
СН3 — СН3 Н — С — Н

с н 3— с н 2 — с н , С — С — С П И ЗО '+  3°
(СН3)2СНСН3 С— с  — с 111° 3 0 '+ 3 °

(СН3)4С с — с — с 109с28'
(СН3)3СС1 с  — с  — с 111°30' 2°
(СН3)3СВг с  — с  — с 111°30' ±  2°

С2Н5С1 С — С — С1 111°30' 2°
С2Н5Вг С — С — Вг 109° .±2°

(СН3)2СНС! С — С — С1 109° ± 3 °
(СН3)2СНВг С — С — Вг 109°30' ±  3°

СНзСС1„ С — С — С1 109° =£ 2°
СНЛч Г — с  — г 110° ± 1°

СН2С12 С1 — С — С1 112° ± 2°
СН2РС1 Б — С — С1 110° ± 2 °
СНС13 С1 — С — С1 112° ± 2 °
СН2Вг2 Вг — С — Вг 112° + 2 °
СНВг3 Вг— С — Вг 111° ± 2 °

С6Н12Ы4 1 — с  — N 11С° + 2 °
&НС13 С1 — Б1 — С1 110° ± 2 °
БШВгз Вг — — Вг 110° +  2°

В валентном состоянии атома бора вместо чистых одной 5- и двух 
/7-орбит имеются три эквивалентные гибридные. Они все лежат в одной 
плоскости и составляют углы в 120°.

Каждая такая гибридная функция значительно более сконцентриро
вана вокруг своей оси, чем чистые и //-функции, так что и в этом 
случае эквивалентность трех связей бора и их симметричное располо
жение в плоскости являются следствием стремления к наибольшему 
выигрышу энергии (максимальное перекрывание связанных электронов 
и минимальное отталкивание несвязанных).

Две гибридные орбиты бериллия образованы из одной 5- и одной 
/7-функции. Они направлены по одной оси в противоположные сто
роны, т. е. составляют угол в 180°. Молекула ВеС12 — линейная.

Сравним элементы третьей и пятой групп. Число холостых электро
нов у них одинаковое. Но у бора и его аналогов холостыми электро
нами являются один 5- и два р-электрона, а у азота — все три р-элек- 
трона. В первом случае имеются гибридные орбиты, расположенные

1 Гексаметилентетрамин.
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в плоскости под углами в 120°, а во втором —  чистые /7-функции, 
направленные в пространстве под прямыми углами друг к другу. Ана
логично, два /7-электрона элементов VI группы, например, кисло
рода, дают молекулы с треугольной конфигурацией, а две валент
ности атома бериллия, образованные 5- и /7-электронами на смешанных 
орбитах, составляют угол в 180°.

На этих примерах видно различие в стереохимии атомов с 5- и 
р-электронами.

18. а- И ТТ-СВЯЗИ

В химии хорошо известны кратные связи между атомами. Так, 
например, в молекуле азота каждый из атомов полностью насыщает 
все свои три валентности. Связь в И2 — тройная. По Льюису она изо
бражается тремя парами точек, соответствующих трем парам р-элек- 
тронов:

N • = N

Как сконструировать из двух атомов N молекулу N2? Одна пара элек
тронов даст максимальное перекрывание по линии, соединяющей атомы. 
Такая связь называется а-связью. Облака остальных электронов скон
центрированы в двух перпендикулярных к этой линии направлениях. 
Они также могут попарно обмениваться, образуя при этом две допол
нительные связи нового типа. Это так называемые ъ-связи. В молекуле 
азота имеется одна о-связь и две тг-связи.
Схематически это изображено на рис. 19.

Электроны, образующие тг-связи, называ
ются тг-электронами. В этом случае нет напра
вленности валентностей в обычном смысле.
Существенно лишь, чтобы направления вось
мерок тг-электронов были параллельны. Тогда 
условия обмена оптимальны. С увеличением 
угла между направлениями восьмерок обменная 
энергия быстро уменьшается. Если они взаимно 
перпендикулярны, обменный эффект минима
лен. Но энергия не зависит от того, где 
окажется вторая параллельная восьмерка — 
справа или слева, спереди или сзади. При всех положениях возмож
ность обмена одинакова.

Два атома, имеющие по одному 5-электрону, дают о-связь (Н2, Ы2); 
5-электрон одного атома с /7- или гибридным электроном другого дают 
также о-связи (НС1, ОН, ИН, СН). В Н20  есть две, в ГШ3 три, в СН4 
четыре о-связи. Два /7-электрона тоже могут дать о-связь (С12, Вг2, *12). 
Вообще ординарная связь всегда является о-связью. Если два атома 
имеют по нескольку холостых электронов и образуют кратные связи 
(двойные или тройные), то одна из них является о-, а остальные 
тг-связями.

Рассмотрим двойную связь С =  С. В этилене атом углерода имеет трех 
соседей. Он образует с ними три о-связи (две С — Н и  одну С —  С). 
У каждого атома С остается по одному холостому электрону. Вторая 
о-связь между теми же атомами невозможна, так как по принципу

7*

П

Я

Рис. 19. Схема связей  
в молекуле азота.
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Паули четыре электрона не могут быть в одном состоянии. Поскольку 
а-состояние между двумя углеродами уже занято одной парой элек
тронов, вторая пара дает тг-связь. Для образования ее нет нужды 
в том, чтобы состояние электрона описывалось гибридной функцией. 
В ъ -связи все равно не удается реализовать преимущество, достигаемое 
максимальной концентрацией облака в одном направлении. Поэтому 
•^-электрон описывается „чистой“ р-функцией, а о-электроны — гибрид
ными. Последние в случае этилена отличаются от тетраэдрических, 
так как в гибридизации участвуют один 5- и только два р-электрона, 
аналогично тому, как это имеет место у бора. Три з-валентности 
каждого атома углерода образуют углы в 120° и лежат в одной плос
кости. Ось функции т>электрона перпендикулярна к этой плоскости. 
Вся молекула этилена плоская, так как только при этом условии 
восьмерки обоих ^-электронов, дающих т:-связь, параллельны (рис. 20).

Л

Рис. 20. Схема связей 
в этилене.

Рис. 21. Схема связей 
в ацетилене.

В карбонильной группе С =  О и в группе С =  N также имеется одна 
о- и одна тг-связь.

Тройная связь в ацетилене подобна тройной связи в 1У2. Она состоит 
из одной а- и двух тс-связей. И в этом случае тг-связи образованы 
электронами в „чистых“ р-состояниях. о-Электроны (по два у каждого 
атома С) находятся на гибридных орбитах (линейных комбинациях одной 
5- и одной р-функций). Две а-валентности лежат на одной прямой 
и направлены в противоположные стороны. Угол между ними равен 
180°. Молекула ацетилена линейная. Схематически связи изображены 
на рис. 21.

В нитрильной группе С =  К также имеются одна о- и две тг-связи.
Плоская конфигурация этилена и линейная структура ацетилена 

подтверждаются опытом.
В табл. 19 приведены найденные из электронограмм значения 

валентных углов в ряде соединений углерода с двойными связями 
(т. е. когда он окружен тремя соседями). Все они близки к 120°.

Классическая структурная теория описывает многообразие органи
ческих соединений, исходя из четырехвалентности углерода. Однако, 
для того чтобы охватить соединения этиленового и ацетиленового ряда, 
пришлось ввести понятие двойной и тройной связи.

Квантовая механика объясняет физическую сущность кратных свя
зей и направленности валентностей. Применительно к углероду это 
привело к наличию трех возможных валентных состояний:
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1) четыре а-связи, направленные к углам тетраэдра,
2) три о-связи в плоскости под углами в 120° и одна перпенди

кулярная тг-связь,
3) две о-связи, лежащие на одной линии (под углом в 180°), и две 

ти-связи в двух перпендикулярных плоскостях.
Стереохимия углерода однозначно определяется числом окружаю

щих атомов. При четырех соседях —  структура всегда тетраэдрическая; 
при трех — этиленовая, плоская (1?СНО, КСО!?, 1?СОО—  ), при двух — 
ацетиленовая, линейная (1?С]М).

В классической стереохимии молекулу этилена рассматривают как два

ТАБЛИЦА 19
Валентные углы соединений углерода с двойными связями

Молекула Валентный угол
Эксперимент.

значение

Конфигурация 
атомов 

в молекуле

(СН3)2С =  С(СН3)2 п II п 1 п 124°
Сч  хс

/ с  =  с \  с /  \ с

(СН3)2С =  с н 2 п II п 1 о 124° с \> с =  с  
с х

с о а 2 0 II п 1 о 117° С|\) с  =  о  
с  V

СБСЬ Б =  С — С1 116е С1\
/С  =  Б

с к

СН8СНО

ОIIи1и

122°
/Н

сн> - с<0

н с о о н 0 1 п II о

оЮ / 0 —н
— с <

^ 0

НСОСЖа

ОIIи1О

124° 1 о

о
 

о 1

Ш 2СН2СООН 0 1 п II о 122° 1 о

о
 

о
 1 1

с о о н
| -2Н20
с о о н

О — С =  О 1240 1 о

о
 

о
 1 з:
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тетраэдра с общим ребром. Никакого общего ребра и соответствую
щего распределения валентностей нет. В действительности нет двух 
одинаковых связей, в сумме образующих двойную (как это вытекает из 
модели двух тетраэдров с общим ребром), а есть одна з- и одна тс-связь.

В рамках тетраэдрической модели ацетиленовые связи предста
вляют в виде двух тетраэдров, имеющих общую грань.

Если бы модель двух тетраэдров с общей гранью была верна, то 
реакция присоединения с переходом ацетиленовой связи в этиленовую 
означала бы раскрытие этой грани, что всегда приводило бы к цис- 
изомеру. Между тем известно, что бромирование ацетилендикарбоно- 
вой кислоты НООСС =  ССООН приводит как к диброммалеиновой, 
так и к дибромфумаровой кислоте. Причина заключается в том, что 
старая наглядная модель не отвечает действительности, а образование 
дибромфумаровой кислоты термодинамически выгодно, так как при 
этом выигрывается энергия двух водородных связей (взаимодействие 
брома с водородом карбоксильной группы см. гл. XII):

О

соон / в' \ / с \
Ь. н : о
III — >с
1 О <: н

соон Хс./Хвг-'’
¡1
О

Структура аллена СН2 =  С =  СН2 схематически изображена на 
рис. 22. о-Валентности среднего углерода направлены, как в ацетилене, 
а тс-связи с двумя соседними атомами расположены во взаимно пер
пендикулярных плоскостях.

К

Аналогично построены молекулы СН2 =  С =  О и С 02 (рис. 23 и 
24). С 02 не имеет дипольного момента, хотя каждая связь С =  О силь
но полярна. Это подтверждает линейную структуру С 02.

С точки зрения представления о тетраэдрической модели в моле
кулах этилена и ацетилена должны существовать значительные бай- 
еровские напряжения.
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Основная мысль теории Байера подтверждается опытными данными, 
которые показывают, что искажение валентного угла сопряжено с за
тратой энергии. По существу, эта идея содержится в критерии ма
ксимума перекрывания. Пониженная термодинамическая устойчивость 
трех- и четырехчленных колец, неплоское строение шестичленных 
насыщенных колец вполне понятны с этой точки зрения. Но недостат
ком теории напряжения является то, что тетраэдрический угол посту-

Р ис. 23. Схема связей в С Н 2 =  С =  О. Рис. 24. Схема связей
в С 0 2.

лируется в качестве нормального стандартного валентного угла для 
всех органических соединений. В действительности углы 109° 28', 120° и 
180° все являются нормальными для соответствующих валентных состоя
ний (а4, а3тг и а2тг2 в зависимости от числа соседних атомов) и нет осно
вания говорить о напряжении в этилене и ацетилене. Реакционноспо- 
собность этилена, например склонность к гидрогенизации, объясняется 
тем, что на разрыв тг-связи затрачивается меньше энергии, чем выигры
вается при последующем образовании двух новых связей С—Н; то же 
относится и к ацетилену. Таким образом, под напряжением следует пони
мать отклонение угла от того значения, которое он должен иметь в 
данном валентном состоянии.



ГЛ АВА V

РЕЗОНАНС ВАЛЕНТНЫХ СТРУКТУР

19. Бензол

Представление об определенной локализации валентных штрихов 
в молекуле оказывается в ряде случаев неудовлетворительным. Ярким 
примером может служить бензол. В молекуле бензола каждый атом 
углерода образует три о-связи (одну с атомом водорода и две — с двумя 
атомами углерода), расположенные в одной плоскости под углом 120°, 
и обладает еще одним р-электроном. Шесть а-связей С — С замыкаются 
в плоское кольцо, имеющее форму правильного шестиугольника с нор
мальным валентным углом в 120°. Эта конфигурация молекулы бен
зола является ненапряженной. Перпендикулярно к плоскости кольца 
расположены электронные облака остальных шести электронов атомов 
углерода, имеющие форму „восьмерок“, обмен которых приводит к 
возникновению тг-связей. Можно представить себе два способа распре
деления последних: 1—2, 3—4, 5—6 и 2—3, 4—5, 6— 1:

В рамках старой структурной теории молекула должна .описываться 
одной из формул — либо первой, либо второй. Но это предположение 
находится в противоречии со свойствами электрона. Напомним рас
смотренный выше пример молекулы Н2. По Гейтлеру и Лондону в ней 
возможны два состояния: одно — когда первый электрон находится у 
ядра а, а второй — у ядра Ь; другое — с первым электроном у Ь и 
вторым у а. Нет никаких оснований считать, что осуществляется только 
одно из этих состояний. Электрон нельзя локализовать, нельзя пред
писать ему, у какого ядра он должен находиться. Если появляется 
второй атом, где пребывание электрона столь же выгодно, то электрон 
может оказаться и там. Оба состояния накладываются друг на друга 
и сосуществуют в одной молекуле. Суперпозиция состояний приводит;, 
как мы видели, к возникновению переходного облака и к понижению 
энергии.
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Точно так же в молекуле бензола ни одну из двух валентных схем- 
нельзя предпочесть другой. В действительности электрон первого атома 
может с равной вероятностью обмениваться как с электроном второго* 
так и шестого. Следовательно, обе структуры сосуществуют в каждой 
молекуле. При суперпозиции разных структур возникает переходная 
структура, которая, как и в молекуле водорода, играет существенную 
роль, обусловливая понижение энергии, т. е. стабилизацию системы. 
К сожалению, переходную структуру нельзя изобразить с помощью 
валентных штрихов. Идея суперпозиции, или резонанса валентных 
структур была развита Слетером1 и Паулингом2.

Представление о резонансе структур в бензоле не является воз
рождением гипотезы об осцилляции двойных связей. Прежде оставался 
неясным физический смысл такой делокализации двойных связей. Резо
нанс валентных структур это не ad hoc придуманная гипотеза, а не
обходимое следствие волновых свойств электрона. Локализация тс-свя- 
зей только в одной структуре Кекуле при возможности второй —  равно
правной противоречит основным свойствам электронов. В действитель
ности в бензоле имеется одно реальное распределение электронов, 
когда плотности электронных облаков между всеми парами атомов 
углерода одинаковы. Ни первая, ни вторая формула в отдельности не 
представляют реальной молекулы. Принятый способ написания — это 
лишь попытка обойтись привычными моделями структурной теории.

Следует остановиться на одной встречающейся ошибке: иногда 
смешивают резонанс с таутомерией. Резонанс обусловлен делокализа
цией электронов. Конфигурация ядер во всех резонансных структурах, 
одинакова. В таутомерах, например в кетонах и энолах, атомы распо
ложены по-разному. При таутомерных превращениях имеет место обыч
ное динамическое равновесие между двумя видами молекул различных 
веществ. Эти молекулы могут превращаться друг в друга в результате 
химических реакций с отделением атома или группы от одной части 
молекулы и присоединением к другой. Таутомерные формы —  это раз
личные вещества, каждое из которых принципиально может быть изо
лировано.

Различные резонансные структуры, напротив, сосуществуют в ка
ждой молекуле и принципиально не могут быть изолированы. Понятие 
о чисто электронной таутомерии, т. е. о существовании отдельных 
состояний с разной локализацией электронов, лишено физического смысла. 
Нельзя, например, рассматривать бензол как смесь из 50% молекул 
с одной структурой Кекуле и 50% молекул с другой. Резонансные 
структуры это не разные виды молекул, а изображение о д н о й  
молекулы с помощью разных состояний.

До сих пор мы учитывали только структуры Кекуле, в которых 
тг-связи образованы между соседними атомами. Они наиболее выгодны 
энергетически, поскольку связи осуществляются на малых расстояниях

о
(1,4 А). Резонанс этих двух равновероятных структур дает максималь
ный выигрыш энергии. Но надо учесть также возможность обмена

1 Phys. Rev. 37, 489 (1931).
2 Proc. Nat. Acad. Sci, 18, 293 (1932); J. Chem. Phys. 1, 362 (1933) h jip .
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электронов между несоседними атомами. Это приводит к трем струк
турам Дьюара:

Одна из 7>связей в этом случае осуществляется, как видно, между 
атомами в пара-положении. Так как обменная энергия очень быстро 
падает с расстоянием, то, естественно, что между атомами 1 —  4 она 
очень мала. Энергия каждой структуры Дьюара выше, чем структуры 
Кекуле. Дьюаровская связь между атомами в пара-положении настолько 
слаба, чго эти атомы можно рассматривать как ненасыщенные — трехва
лентные, с почти свободным четвертым электроном *. На первый взгляд 
может показаться, что эти структуры не должны играть никакой роли 
в молекуле бензола. Однако наличие переходных структур между струк
турами Дьюара и Кекуле дает хоть и очень незначительный, но все 
же некоторый выигрыш энергии. Поэтому в суммарном состоянии мо
лекулы наряду с доминирующими структурами Кекуле участвуют в не
значительной степени или, по квантовой терминологии, с небольшим 
весом, также и структуры Дьюара.

Резонанс валентных структур имеет место не только в молекуле 
бензола, но во всех случаях, когда возможно несколько валентных 
схем, так как дополнительный обмен всегда дает выигрыш энергии. 
С увеличением числа возможных структур выигрыш энергии обычно 
растет. Если энергии двух структур равны, то резонанс максимальный. 
Если же энергии отдельных состояний сильно отличаются друг от друга, 
то резонанс незначительный и, главным образом, в молекуле осущест
вляется структура более выгодная. Из этого следует, что представле
ние о локализованных связях оправдывается в тех случаях, когда все 
структуры, кроме одной — основной, крайне невыгодны энергетически.

Следует отметить, что обмениваться могут только состояния с од
ним и тем же суммарным спином всех электронов. Так, в бензоле сум
марный спин шести электронов во всех приведенных структурах равен 
нулю.

Квантовая механика показывает, что для каждой молекулы с нело- 
кализованными связями есть определенное число так называемых не
зависимых или канонических структур. При п электронах оно равно:

п\

В бензоле кроме электронов, занятых в локализованных а-связях, 
имеется еще шесть -¡т-электронов. Поэтому число структур равно:

1 • 2 • 3 • 4 • 5 • 6 
1- 2. 3-1-2. 3-4 —

Это две структуры Кекуле и три структуры Дьюара. Этими 
пятью валентными схемами исчерпываются все состояния молекулы

1 Надо, однако, иметь в виду, что спины двух электронов, образующих 
дьюаровскую связь, антипараллельны.
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бензола, которые следует рассматривать. Можно, конечно, написать 
и другие структуры, например, связав атомы в мета-положении или 
сделав все три тг-связи дьюаровскими:

Но эти и другие подобные валентные схемы не независимы. Любая 
мыслимая структура, совместимая с валентными представлениями, может 
быть получена комбинацией пяти приведенных „канонических“ структур. 
В этом смысле вопрос о возможности других валентных схем не имеет зна
чения, поскольку все они уже включены в канонические1.

Бензольное ядро нельзя рассматривать как систему из трех орди
нарных и трех двойных связей. Каждая связь не двойная и не орди
нарная, а имеет промежуточный характер. Как впервые указали Паулинг 
и Шермен 2, благодаря выигрышу обменной энергии резонанса разных 
состояний теплота образования бензольного ядра больше энергии трех 
ординарных и трех двойных этиленовых связей примерно на 36 ккал. 
Энергия каждой связи С — С в бензоле, таким образом, на 6 ккал 
больше среднего арифметического из энергии ординарной и двойной 
связи. Это обусловливает повышенную термодинамическую устойчивость 
и сохранение ядра при многих реакциях. Специфический „ароматиче
ский“ характер связей находит, таким образом, энергетическое объ
яснение.

Расстояния между соседними атомами углерода в молекуле бензола 
равны 1,40 А. В насыщенных углеводородах расстояние С — С равно 
1,54 А, в олефинах 1,32 А. Опытное значение для бензола, как видно, 
является промежуточным.

Химическим аргументом в пользу равноценности всех связей в бен
зольном кольце являются до некоторой степени опыты Левина и Коля 
Известно, что бензол присоединяет три молекулы озона, образуя три- 
озонид, который при разложении дает три молекулы глиоксаля:

О

° ч  ^ с н^ с н  НС

/ С н  н а  
^ с н

о

1944  ̂ n°^P°^Hee CM* E y r i n g ,  Wa l t e r ,  K i m b a 11, Quantum chemistry, N. Y.

2 P a u 1 i n g, S h e r m a n, J. Chem. Phys. 1, 606 (1933).
3 L e v i n e ,  Col  e, J. Am. Ch. Soc. 54,33S (1932); Wi b a u t, H a a y m a n, Na

ture, 144, 290 (1939).
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При локализации связей молекула ортоксилола изображалась бы 
одной из двух формул:

?Н3
сн. 3

Озонирование в первом случае привело бы к диацетилу и двум 
молекулам глиоксаля:

СНз

о=сн
о=сн сн, с - с

11 л
о  о

- с н .

Во втором случае должны получиться две молекулы метилглиоксаля 
и одна — глиоксаля:

СН3

л" ' ^ у с н 3

К г

О-сн о=сн
I -ь 2  Iо=сн о=с-сн3

Левин и Коль установили экспериментально, что образуются все три 
продукта.

Мы не склонны, однако, преувеличивать значения этой работы, 
поскольку ее непосредственные результаты можно при желании истол
ковать не только как доказательство равноценности всех связей, но 
и как наличие двух дискретных изомеров. Кроме того, вопрос о меха
низме реакции не достаточно ясен. Прямые опыты, показывающие, что 
все расстояния С — С в бензоле равны, являются гораздо более веским 
доводом в пользу равноценности связей.

Реакции присоединения к бензолу являются прямым указанием на то, 
что связи между атомами углерода в нем отличны от этиленовых. 
Присоединение Н2 к этилену или к любому олефину экзотермично, 
так как при образовании двух связей С —  Н выигрывается больше 
энергии, чем тратится на разрыв связи Н — Н и на переход двойной 
связи С =  С в ординарную. Гидрирование бензола в дигидробензол, 
наоборот, эндотермично, так как приходится еще затратить энергию на 
преодоление резонанса, поскольку в С6Н8 двойные связи почти локали
зованы.

Способность бензола к реакциям замещения в ряде случаев связана 
с тем, что при этом не только сохраняется резонанс в кольце, но 
возникают новые возможности резонансных структур с замещающими 
группами. Это будет рассмотрено в другой главе.

20. Сопряженные связи

Частичная делокализация тс-связей и резонанс появляющихся при этом 
валентных структур позволяют объяснить особенности соединений
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с сопряженными двойными связями. В качестве типичного примера 
остановимся на бутадиене. Электронографически установлена следующая 
конфигурация этой молекулы:

1,35А

с н » = 2 \ м “
124° \ 1,35 А

сн  =  сн*
Расстояние между средними атомами углерода равно 1,46 А, т. е. 
понижено по сравнению с нормальным расстоянием ординарной связи

С —  С (1,54 А). Это является прямым указанием на то, что связь 2—3 
частично двойная. Расстояния между атомами 1—2 или 3—4 равны

1,35 А. Теплота образования бутадиена несколько больше суммы энер
гий двух двойных связей С =  С, одной ординарной и шести связей 
С — Н, т. е. имеется дополнительная стабилизация молекулы.

Уже давно обращено внимание на аномалию реакции присоедине
ния галогенов к бутадиену. Обычное присоединение по месту двойной 
связи должно привести к СН2ВгСНВгСН =  СН2. Однако наряду с этим 
веществом образуется в значительной мере также продукт присоедине
ния к крайним атомам углерода 1— 4: СН2Вг — СН =  СН—СН2Вг. При 
этом происходит миграция двойной связи в положение 2 — 3. Для 
объяснения химического поведения бутадиена Тиле предложил теорию 
парциальных валентностей. Идея этой теории заключается в том, что 
вторая связь не дает полного насыщения сродства атомов, так что 
у них остаются „остатки сродства“ или „парциальные валентности“, 
которые замыкаются между атомами 2 —  3:

СН2 =  СН — СН =  СН2

Теория Тиле была интересной догадкой, но природа парциальных 
валентностей оставалась неясной.

Согласно современным представлениям в молекуле бутадиена нет 
полной локализации тг-связей. Подобно тому как в бензоле наряду 
с наиболее выгодными структурами Кекуле представлены частично струк
туры Дьюара, так и в бутадиене наряду с тг-связями между атомами 
1 — 2 и 3 —  4 (I) возможно также возникновение тг-связей при обмене 
электронов между атомами 2 — 3 и 1 —  4 (II):

СН2 =  СН —  СН =  СН2 

СН2 — СН =  СН — СН2

н
Вторая структура энергетически менее выгодна. Поэтому она пред

ставлена в незначительной степени. Но благодаря резонансу и возник
новению переходной структуры она все же существует.

Суперпозиция структур дает небольшой выигрыш энергии.
Атомы 1 и 4 частично ненасыщены, так как в структуре (II) они почти

о  о
не связаны (расстояние 2,8 А в цис - и около 3,5 А в транс-конфигурации). 
Эта ненасыщенность объясняет присоединение также в положения 1 — 4.
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Циклобутадиен до сих пор не выделен. Возможно, это объясняется тем, 
что деформация валентных углов от 120 до 90° требует большой затраты 
энергии и, несмотря на резонанс, молекула циклобутадиена неустойчива.

Молекула циклооктатетраена

^ с н - с %
НС с н

I I
НС сн

\ : н  — с н ^
не обладает ароматическими свойствами. Если она плоская, то в ней 
должен иметь место резонанс различных структур, но из-за сильной 
деформации углов (135° вместо 120°) выигрыш энергии резонанса, по- 
видимому, компенсируется напряжением. Если молекула циклооктатет
раена не плоская, то в ней нет напряжения, но зато нет и резонанса, 
так как не все восьмерки электронов, образующих тг-связи, параллельны.

21. Нафталин
В нафталине имеется два взаимно связанных кольца и возможны 

два моно-изомера.
Наиболее существенные особенности нафталинового кольца сво

дятся к следующему.
1. Нафталин менее ароматичен, более непределен, чем бензол. Ре

акционная способность нафталина больше, чем изолированного бензоль
ного кольца. Он легче окисляется, восстанавливается и замещается, 
особенно в «-положении. Повышенная реакционная способность, пови- 
димому, связана с меньшей энергией активации соответствующих реакций.

2. Образование молекулярных соединений с нафталином идет легче, 
чем с бензолом. Это может быть связано с большей ненасыщенностью 
нафталина по сравнению с бензолом.

3. Гидрирование нафталина идет легче, чем бензола. В этом отно
шении показательна реакция дигидробензола с нафталином. При этом 
регенерируется бензол и получается дигидронафталин с заметным выде
лением энергии:

4. Стадии гидрирования также специфичны. Сперва получается 
1,4-дигидронафталин. Однако он не является наиболее устойчивым ди
гидропроизводным и переходит в результате перегруппировки в 1,2-Ди- 
гидронафталин с дополнительной отдачей 4,9 ккал:
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Дальнейшая гидрогенизация приводит к тетралину. Эта реакция про
текает легко и быстро. Гидрогенизация второго кольца с образованием 
декалина идет труднее и медленнее.

5. Реакции замещения в нафталиновом кольце даже при образовании 
монозамещенных представляют весьма сложную картину: а-место гораздо 
более реакционноспособно (например, при сульфировании, нитровании, 
аминировании). При этом надо иметь в виду, что речь идет о кинети
ческом эффекте, так как, например, при высоких температурах, когда 
быстрее достигается термодинамическое равновесие, получается не ос-, 
а {3-нафталинсульфокислота. Сульфирование в ос-положении идет при 
80° приблизительно с энергией активации на 2,3 ккал меньше, чем 
в {3-положении.

6. Имеется ряд указаний на неравноценность отдельных связей 
в нафталине. В то время как 1,2-дизамещенные получены для большого 
числа заместителей, ряд 2,3-дизамещенных до настоящего времени не
известен.

Мы не думаем, что в настоящее время можно дать исчерпывающее 
объяснение всех особенностей нафталина и его производных. Однако 
применение квантово-механических соображений позволяет понять неко
торые закономерности, которые раньше казались странными и для 
объяснения которых химики-органики с присущей им большой интуи
цией сформулировали ряд гипотез. Теперь наиболее ценные из этих 
гипотез могут рассматриваться как прямые следствия квантово-механи
ческой теории строения молекул.

Конечно, нет надобности отказаться от обычной формулы нафталина. 
Нужно только учесть дополнительные свойства, которые появляются 
благодаря резонансу в двух кольцах.

В нафталине имеются 10 электронов, могущих образовывать тг-связи. 
Число независимых валентных схем равно

Распределение валентных связей в канонических структурах произ
водится следующим образом. Атомы перенумеровываются и наносятся 
точками вдоль окружности; точки соединяются всевозможными спосо
бами, но так, чтобы соединяющие линии не пересекались. Все такие 
схемы без пересечений и дают полный набор независимых структур 
(теорема Румера)1.

Перенумеруем, как принято, атомы углерода в нафталине и распо
ложим их в том же порядке по окружности:

1 Я и т е г ,  вой. Иасйг. 337 (19 32).
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Соединяя атомы, как показано на чертеже,

с о

мы получаем одну схему без пересечений. Легко видеть, что она отвечает 
формуле Эрленмейера. Таким же образом можно вывести и все остальные 
структуры. Все 42 канонические структуры приведены в табл. 20. 
В качестве первого приближения рассмотрим три структуры (I, И, III), 
в которых все тг-связи образуются между соседними атомами, т. е. на 
нормальных расстояниях:

10

I Л Ж
В дальнейшем структуры этого типа, играющие наиболее важную роль во 
всех ароматических соединениях, мы будем называть структурами Кекуле.

Как видно, связь 1—2 двойная в первой и второй структуре и ор
динарная в третьей, а связь 2—3 ординарная в первых двух структу-

УПГ

ТАБЛИЦА 20
Канонические структуры нафталина
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Продолжение табл' 20.

ш

УЛ

тп?

УУ7ПТ.

х ш  ш

УПТ

П р и м е ч а н и е .  В табл. 20 имеются формулы 
с пересекающимися валентными штрихами, но легко 
видеть, что каждая такая формула изображается не- 
пересекающимися линиями при соединении соответ
ствующих точек на окружности. Так, например, 
в структуре (ХЬП) соединен л атомы 1—10, 2 —3, 3 - 7  
4—6* 5—9.

ш

8  Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. ИЗ



рах и двойная в третьей. Если все структуры равноправны, то связь. 
1—2 примерно на две трети двойная, а связь 2—3 на одну треть. 
Таким образом, уже в этом приближении мы приходим к выводу о не
равноценности связей в нафталине, что было в свое время отмечено 
Марквальдом. Согласно расчету Шермена1 симметричная структура 
Эрленмейера (I) представлена в нафталине в несколько большей сте
пени, чем (II) и (III). Это усугубляет неравноценность связей.

Перейдем к структурам, содержащим четыре нормальные двойные 
связи и одну растянутую. Сюда относятся восемь структур с дьюаров-

о
ской связью на расстоянии 2,8 А (IV—XI), четыре структуры с одной

о
растянутой связью на расстоянии 3,6 А (XII—XV), две на расстоянии 

3,65 А (XVI—XVII) и две на расстоянии 5 А (XVIII—XIX). Энергия
О

связи атомов на расстоянии 2,8 А (1—4) резко снижена по сравнение 
с нормальной тг-связыо. Дальнейшее увеличение расстояния, например

для связей 1—7 (3,6 А), 1—5 (3,65 А), 2—6 (5 А), ведет уже к крайне 
незначительной убыли энергии.

В структурах XX—XXXVIII имеются три двойные связи на нормаль
ном расстоянии и две растянутые, а в структурах XXXIX—Х1Л1 две 
нормальные двойные и три сильно растянутые. Структуры двух по
следних групп мало существенны, и поэтому можно ограничиться только 
первыми девятнадцатью. Структуры с одной растянутой связью пред
ставлены в нафталине в гораздо большей степени, чем в бензоле.

Таким образом, в случае нафталина структура с одной дьюаровской. 
связью гораздо больше привносит в резонансный обмен и, следова
тельно, в энергию, чем в случае бензола. Атомы углерода, соединенные

о
растянутой связью на расстоянии ^  2,8 А, могут рассматриваться как 
почти трехвалентные. В структурах IV, V, X, XI, XVI, XVII имеется по два 
ненасыщенных а-атома, в~ структурах XII—XV по одному ненасыщен
ному а-атому и одному ¡3, в VI—IX по одному (3-атому и в XVIII и 
XIX по два ¡3. Таким образом, а-положение ненасыщено в шестнадцати 
случаях, а ¡3 — в двенадцати.

Эти соображения дают физическое объяснение тому факту, что 
реакция идет легче у а-атома. Пониженная насыщенность означает, 
что в атомах 1, 4, 5 и 8 имеется частично примесь свободного ради
кала. Это вызывает понижение энергии активации и, следовательно, 
увеличение скорости реакции у а-атома.

Более подробный расчет 2 с учетом всех 42 структур показывает, 
что веса ненасыщенных а- и {3-атомов в нафталине относятся, как 2:1.

Резонанс объясняет особенности гидрирования нафталина. При
соединение двух атомов водорода идет в а-положениях одного кольца, 
как в местах менее насыщенных и требующих меньшей энергии акти
вации. При этом получается 1,4-дигидронафталин с изолированной 
двойной связью 2,3, которая не принимает участия в резонансе, так

1 She r ma n ,  J. chem. Phys. 2, 488 (1934).
2 С ы р к и н, Д я т к и н а, ЖОХ 11, 626 (1941).

114



как она блокирована двумя атомами углерода, образующими по четыре 
ординарных связи:

Н

Но если присоединение происходит в 1—4 положениях более 
быстро, это отнюдь не означает, что 1,4-дигидронафталин более устой
чив термодинамически. Переход 1,4- в 1,2-дигидронафталин термодина
мически выгоден, так как при этом в гидрированном кольце создается 
возможность дополнительного резонанса с дьюаровской структурой. 
Такой структуры 1,4-дигидронафталин не имеет.

Присоединение четырех атомов водорода всегда идет в одном 
кольце. Это понятно, так как лишь в этом случае второе кольцо 
в основном сохраняет свои бензольные свойства (т. е. две структуры 
Кекуле с выигрышем резонансной энергии). Если бы при присоединении 
четырех атомов водорода затрагивались оба кольца, это привело бы 
к полной локализации всех оставшихся двойных связей и к полной 
потере энергии резонанса. Таким образом, тетралин термодинамически 
более устойчив, чем тетрагидронафталин, содержащий дополнительные 
атомы водорода в обоих кольцах.

Особенно показательно, что две молекулы 1,4-дигидронафталина 
образуют нафталин и тетралин:

Эта реакция идет с большим тепловым эффектом, около 30 ккал. 
На первый взгляд это может показаться стланным, поскольку число 
ординарных и двойных связей С — С, а также связей С —  Н остается 
неизменным. Это объясняется тем, что в 1,4-дигидронафталине одна 
двойная связь полностью локализована и остается только резонанс 
в одном кольце. При реакции образуется тетралин, в котором сохра
няется одно бензольное кольцо с нелокализованными двойными связями, 
и нафталин с его большим многообразием структур. Таким образом, 
процесс сводится к переходу от резонанса в бензоле к резонансу 
в нафталине. Связанный с этим большой выигрыш энергии обусловли
вает течение реакции слева направо.
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22. Другие ароматические углеводороды
Остановимся вкратце на некоторых других углеводородах с кон

денсированными ядрами. Антрацен еще менее ароматичен, чем нафта
лин. Реакции замещения и присоединения легко идут в 9,10-положениях. 
Помимо скелета из шестнадцати локализованных о-связей С — С имеется 
еще семь тг-сзязей, образованных четырнадцатью электронами. Полное

14!число канонических структур равно  ̂ =  429.
Обычных структур Кекуле имеется четыре (I —  IV):

II Щ

IV
Число дьюаровских структур равно четырнадцати:

4 структуры 3 структуры 
Ж

3 структуры 
Ж

/ структура 
Ж

/ ст рук т ура  
Ш

1 структура 
X

/  ст р ук т ур а  
И

Эго позволяет сделать приближенную оценку ненасыщенности разных 
атомов (XII). Гидрирование дает 9,10-дигидроантрацен (XIII):
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Присоединение водорода кинетически облегчается повышенной ненасы- 
щенностью атомов 9 и 10; кроме того, это выгодно термодинамически, 
поскольку в конечном продукте сохраняются два бензольных кольца с не- 
локализованными связями и, следовательно, значительная энергия резо
нанса. В любом другом дигидропроизводном энергия резонанса меньше.

Повышенная реакционная способность антрацена связана с тем, что 
в нем роль дьюаровских структур с одной растянутой связью еще 
больше, чем в нафталине. Химики уже давно приписывали антрацену 
формулу с дьюаровской связью 9, 10 (Гребе и Либерман).

Нафтацен (XIV) имеет пять структур Кекуле. Структуры с одной 
растянутой связью играют здесь еще большую роль. Присоединение 
двух атомов водорода дает молекулу (XV):

ТГУ
в которой сохраняется большая энергия резонанса в бензольном (слева) 
и нафталиновом (справа) ядрах. В еще большей степени это относится 
к 2, 3, 6, 7-дибензантрацену (пентацену) (XVI)

в котором присоединение к атомам в пара-положении в среднем кольце 
не препятствует резонансу в двух нафталиновых ядрах (справа и слева).

Следует отметить, что при линейном сочленении бензольных колец 
каждый следующий углеводород имеет только одной структурой Кекуле 
больше г:

2; С10Н8 3; С14Н10 — 4; С18Н12—  5; С22Ни — 6.
Число структур с растянутыми связями в этом ряду растет чрезвы

чайно быстро. В этом заключается основная причина роста реакцион
ной способности и облегчения реакций присоединения.

Другой способ сочленения трех колец имеется в фенантрене (XVII)

1 В общем случае нельзя просто апеллировать к числу структур, поскольку 
они могут различаться по энергии. Но когда, как в нашем примере, энергии 
всех структур Кекуле для данного углеводорода одинаковы, то уже самое число 
структур является показательным.
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в котором возможны пять структур Кекуле (XVIII—XXII)

< ^ >

В четырех из пяти структур связь 9, 10 двойная. Эти атомы весьма 
реакционноспособны. Гидрирование приводит к 9 — 10-дигидрофенан- 
трену (XXIII). Это соединение является также наиболее термодинами
чески устойчивым из всех возможных дигидропроизводных, так как 
в нем сохраняется резонанс в двух боковых бензольных кольцах. При
соединение еще двух атомов водорода приводит к 1, 2, 3, 4-тетрагидро- 
фенантрену (XXIV):

Повидимому, два атома водорода из связи 9, 10 мигрируют в боковое 
кольцо. Благодаря этому в тетрагидрофенантрене сохраняется нафтали
новое ядро с большой энергией резонанса. Если бы миграции не было, 
то получился бы, например, 1, 2, 9, 10-тетрагидрофенантрен (XXV):

в котором сохранился резонанс только такой, как в 2-фенилбутадиене, 
что было бы термодинамически менее выгодно (потеря разности энергий 
резонанса нафталина и 2-фенилбутадиена, т. е. —-30 шал). Интересно, 
что последующее присоединение водорода дает октагидрид —  октан- 
трен (XXVI).

Ш т Л

хпт

т а хш

хш XXVI
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Как видно из формулы, связь 9— 10, которую принято считать наи
более этиленовой, не задета. Легко заметить, что в этом соединении 
остается среднее бензольное кольцо с нелокализованными связями. 
Ненасыщенность атомов 9— 10 до некоторой степени условна. Могут 
образоваться с разными скоростями всевозможные гидриды, но энерге
тически наиболее устойчивым из них будет тот, в котором энергия 
резонанса валентных структур больше. Если энергия активации неве
лика, то наблюдаемый конечный продукт является вместе с тем термо
динамически наиболее устойчивым.

Вплоть до последнего времени дискутируются вопросы о правиль
ности тех или иных формул. Так, например, разные структуры нафта
лина фигурируют в формулах Эрленмейера, Ширера, Гарриеса и Виль- 
шгеттера, Бамбергера и др. В случае антрацена известны формулы 
Гребе-Либермана, Армстронга-Гинсберга и т. д. То же относится 
к фенантрену и другим соединениям. Спор о том, какая формула верна, 
не имеет смысла. Верны все формулы, точнее — все возможные состоя
ния представлены в каждой молекуле. Вопрос лишь в весе той или 
иной структуры. Для понимания свойств молекулы надо учитывать 
валентные схемы, представленные с наибольшим весом.

Дифенил кроме структур Кекуле и Дьюара в отдельных бензольных 
ядрах имеет еще дополнительные структуры с тт-связями между кольцами

X23ZET УУуш

Такие состояния возможны, если оба кольца лежат в одной плоскости 
(при этом восьмерки всех ^-электронов параллельны). По рентгено
структурным данным молекула дифенила плоская 1. Однако появив
шееся недавно электронографическое исследование 2 не дало однознач
ного подтверждения этого вывода.

Углеводороды типа

1 Dh a r ,  Ind. J. Phys. 7, 43 (1932).
2 Ka r l  e, B r o c k w a y ,  J. Am. Chem. Soc. 66, 1974 (1944).
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тоже, казалось бы, могут иметь резонансные структуры такого же типа, как 
дифенил. Но вследствие стерических препятствий (отталкивание атомов 
водорода) антраценовые и нафталиновые ядра не могут расположиться 
в одной плоскости. По этой причине дополнительный резонанс затруднен

23. Свободные радикалы

Открытие трифенилметила Гомбергом в 1900 г. было большой не
ожиданностью для химиков. Оно не укладывалось в строгую систему 
органической химии, где господствовал четырехвалентный углерод. 
С течением времени число известных свободных радикалов возросло. 
Были найдены такие свободные радикалы, как трибифенилметил, три- 
ортоанизилметил и др. Оказалось, что существуют молекулы с двух
валентным азотом, с одновалентными кислородом и серой. Если в моле
куле есть один неспаренный электрон, то он обусловливает парамагнит
ные свойства. Известно, что все свободные монорадикалы парамагнитны.

Классическая структурная теория совершенно бессильна в вопросе 
о свободных радикалах. С точки зрения соврехменных квантово-хими
ческих представлений свободные радикалы уже не представляют непо
нятного исключения из общих законов органической химии.

Этан не распадается при обычных условиях на два метила. Реакция
СНд—  СН8— ►гСНд

идет с поглощением 82,6 ккал, так как требует разрыва прочной 
связи С —  С (точка над С обозначает свободную валентность). Чтобы 
понять, как может быть понижена энергия распада на свободные 
радикалы, рассмотрим несколько примеров. Представим себе, что моле
кула дибензила разорвана на две половинки

С6Н5СН2- С Н 2С6Н6 — > 2С6Н5СН9
В каждом полученном радикале имеется трехвалентный углерод. Однако 
легко видеть, что не только углерод СН2-группы может быть нена
сыщенным (I), но трехвалентными могут быть также орто- и пара-атохмы 
углерода бензольного кольца (II—IV):

Таким образом, в свободном радикале возможно дополнительно не
сколько структур. Обмен между всеми состояниями дает выигрыш 
энергии резонанса. Следовательно, на разрыв дибензила потребуется
меньше энергии, так как при образовании двух молекул С6Нб— СН^ 
выигрывается энергия обмена всех состояний. В молекуле дибензила 
связь между двумя СН2-группами слабее, чем, например, в этане. 
Что же касается связи между фенильным углеродом и СН2-группой, 
то она несколько крепче. Рентгенографические данные подтверждают

1 Л о пев,  <1. Ат. СИ. Бос. 63, 1658 (1941).
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это. Расстояние СН2—  СН2 составляет 1,58 д  вместо 1,54 А в этане и* 
других насыщенных С —  С-связях. Это увеличение расстояния является 
признаком ослабления связи. Наоборот, расстояние С6Н5 —  СН2 не

сколько укорочено: оно равно 1,47 д  вместо 1,54 д , так как эта 
связь частично двойная. Чем больше возможно новых структур в образую
щихся свободных радикалах, тем больше выигрыш энергии и тем легче, 
происходит диссоциация.

При диссоциации гексафенилэтана получаются два радикала трифенил- 
метила, в которых трехвалентным может быть средний атом углерода 
(восемь структур Кекуле), а также девять атомов углерода в трех коль
цах. Всего получается 36 структур для каждого свободного радикала:

Выигрыш энергии благодаря сосуществованию всех этих резонансных 
структур составляет около 50 ккал. Вследствие этого разрыв гек
сафенилэтана требует всего лишь 11— 12 ккал.

В молекуле гексафенилэтана валентности атомов углерода напра
влены к углам тетраэдра. При диссоциации тетраэдрическое валентное 
состояние нарушается. В трифенилметиле все атомы стремятся рас
положиться в одной плоскости. Такая конфигурация, однако, может 
несколько нарушаться благодаря отталкиванию орто-атомов водорода 
бензольных колец.

Когда гексабифенилэтан (С6Н5С6Н4)3С— С(С6Н4С6Нб)3 распадается 
на два трибифенилметила, то в каждом радикале трехвалентным может 
быть не один, а 19 атомов углерода (центральный атом С и орто- и 
пара-атомы каждого кольца). Большое число структур дает громадный 
выигрыш энергии. Опыт показывает, что гексабифенилэтан в значи
тельной степени распадается на свободные радикалы.

В табл. 21 приведены степени диссоциации ряда веществ на сво
бодные радикалы. Укажем, что степень диссоциации сильно зависит от 
температуры, концентрации и других условий.

Образование свободного радикала с одним трехвалентным атомом 
углерода затруднено. Эго сильно эндотермическая реакция, практи
чески не идущая при обыкновенной температуре. Если свободный 
радикал существует, то только благодаря тому, что „бремя“ ненасы
щенное™ падает не на один атом, а распределяется между многими. 
В трибифенилметиле не один атом углерода полностью трехвалентен, 
а 19 атомов углерода частично трехвалентны. Образование переходных 
структур благодаря делокализации электронов дает выигрыш энергии,
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так как электроны получают дополнительную возможность двигаться 
в поле нескольких ядер и стягивать их.

В молекуле свободного радикала имеется один неспаренный элек
трон. Этот электрон, локализованный при одном атоме, обусловил бы 
повышение свободной энергии и громадную реакционноспособность. 
Если же электрон размазывается между 19 атомами, то реакционно
способность несколько уменьшается. В свободных радикалах диссо
циация растет с увеличением числа фенильных групп. Свободные ради
калы обладают заметным сродством к электрону (—>50 ккал)1.

Исходя из тех же соображений, можно понять причину относи
тельной устойчивости свободных радикалов с другими ненасыщенными 
атомами, например с азотом и кислородом.

Тетрафенилгидразин частично диссоциирует на две молекулы дифе- 
нилазота:

Свободный радикал с двухвалентным азотом, как видно, имеет 
4 структуры Кекуле. Если бы дело обстояло так, то свободный 
радикал не образовался бы. Но существенное изменение вносит тот 
факт, что азот может стать трехвалентным за счет атомов углерода:

Иначе говоря, азот частично насыщен за счет того, что углерод ста
новится трехвалентным. Шесть атомов углерода помогают азоту. 
Ошибочно думать, что в радикале лишь азот двухвалентен. По су
ществу это смешанный радикал с частично двухвалентным азотом и 
частично трехвалентным углеродом. Именно поэтому такой свободный 
радикал может существовать.

То же имеет место и в радикалах с одновалентным кислородом. 
Рассмотрим 9-метокси-10-фенантрокси радикал. Наличие одновалент
ного атома кислорода допускает пять структур Кекуле. Воз
можность ряда структур с трехвалейтным углеродом обеспечивает

* Т А т. СИ. Бос. 60, 1403 (1938).
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свободному радикалу некоторую устойчивость. Эти структуры сле
дующие:

ТАБЛИЦА 21
Диссоциация на свободные радикалы

Образующийся свободный 
радикал

Диссоциация на , 
свободные ради

калы, °/0
Темпера
тура °С

Концентрация 
распадающегося 

вещества, м/л

Трифенилметил....................... 2,8 20 0,03
Дифенил-л-толилметил . . . . 5 25 ОД
Дифенил-л-бифенилметил . . 12,8—14.1 25 0,036
Дифенил-^к-бифенилметил . . 11,4-12 25 0,036
Дифенил-отолилметил . . . . 25 25 ОД
Дифенил-р-нафтилметил . . . б 25 од
Дифенил-сс-нафтилметил . . . 27 25 0,1
Фенилди-л-бифенилметил . . 18 25 ОД
Три-л-бифенил м етил............... 26 25 0,0125
Три-лг-бифенилметил . . . . 60 25 0,025
Ди-р-нафтилфенилметил . . . 13 25 ОД
Три-р-нафтилметил................| 80

53
25
25

0,062
0,0125

я-Нафтил-л-бифенилфенилме-
т и л ...................................... 54 25 ОД

Таким образом, на пять структур с одновалентным кислородом 
приходится десять структур с трехвалентным углеродом. Обычная 
формула, которая локализует всю ненасыщенность молекулы у атома 
кислорода, недостаточна. Все радикалы подобного типа должны рас
сматриваться как смешанные, с частичной ненасыщенностью кислорода 
(или азота, серы и т. д.) и частичной, а иногда значительно большей 
ненасыщенностью углерода.

Бирадикалы. Существуют молекулы, содержащие два трехвалент
ных атома углерода (бирадикалы). Примером является углеводород 
Шленка и Браунса:

Парамагнетизм этого соединения показывает, что димер (или поли
мер) этой молекулы частично диссоциирует на бирадикалы с двумя 
холостыми электронами.

Несколько сложнее обстоит дело в случае углеводорода Чичиба-
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бина (С6Н5)2 СС0Н4С6Н4С (С6Нб)2; этой молекуле можно приписать либо 
структуру с двумя трехвалентными углеродами

либо хиноидную структуру со всеми четырехвалентными углеродами

Долгое время дискутировался вопрос о том, какая из этих структур пра
вильна. По существу вопрос сводится к следующему. Возможно состоя
ние молекулы со всеми спаренными электронами (синглетное, диамаг
нитное). Этому состоянию отвечает, в частности, последняя структура. 
Но такая локализация ?>связей не является единственно возмож
ной, а реальное синглетное состояние должно быть описано как резонанс 
ряда структур. Далее молекула может находиться в состоянии с двумя 
холостыми электронами (триплетное, парамагнитное), как например 
в структуре с двумя трехвалентными углеродами. Синглетное и триплетное 
состояния с различным числом неспаренных электронов не резонируют друг 
с другом. Одно состояние является основным, а другое возбужденным. 
Переход из одного состояния в другое осуществляется при сообщении 
энергии. Молекулы в основном и возбужденном состояниях — это раз
ные молекулы, находящиеся в термодинамическом равновесии друг 
с другом, Доля возбужденных бирадикальных молекул в равновесии при 
данной температуре зависит от величины энергии возбуждения.

Оказалось, что углерод Чичибабина диамагнитен. Отсюда следует, 
что основное состояние этой молекулы синглетное и энергия возбу
ждения такова, что доля возбужденных молекул в равновесии слиш
ком мала и не может быть обнаружена магнитным методом. У веществ, 
содержащих три или четыре хинонных кольца,

энергии возбуждения в триплетное состояние меньше и в равновесии 
уже может быть обнаружена заметная доля парамагнитных бирадикаль
ных молекул.

Если в оо'-производных дифенила имеются заместители, препят
ствующие плоской конфигурации, как в

то хиноидная структура невозможна и это вещество уже в основном 
состоянии является бирадикалом *.

1 Подробнее о бирадикалах см. Д я т к и н а  и С ы р к и н ,  Изв. АН. Сер. хим. 
1945, 543 и цитированную в этой статье литературу.
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Г Л А В А VI

РЕЗОНАНС ГОМЕО- И ГЕТЕРОПОЛЯРНОГО СОСТОЯНИЙ

24. Гетерополярная связь

В предыдущих главах была рассмотрена гомеополярная или кова
лентная связь. Можно ли, однако, считать этот тип связи единствен
ным? Рассмотрим газообразную молекулу №С1. У атомов Иа и С1 
есть по одному неспаренному электрону (3$ у натрия и 3р у хлора), 
так что принципиально возможно образование гомеополярной связи. 
Какова была бы энергия такой связи?

Теоретический расчет энергии связей наталкивается на огромные 
математические трудности даже в случае Н2. Для более сложных 
молекул нечего и надеяться точно рассчитать энергию гомеополярной 
связи. Но, тем не менее, можно ее оценить. Впервые такие оценки 
были сделаны Паулингом1. Он принял, что энергия гомеополярной 
связи А—В равна полусумме энергий связей А—А и В—В:

£ ав ~2^аА '4"_2 '^ вв# (1)

Связь А — А, например Na — Na в молекуле Na2, обусловлена двумя 
электронами отдельных атомов. Оба электрона участвуют в образова
нии связи в равной степени. По Паулингу на долю каждого прихо
дится как бы половина всей энергии связи. Точно так же в моле
куле В — В, например, С12 с каждым электроном ассоциируется поло
вина всей энергии связи CI — С1. Далее Паулинг предполагает, что 
каждый из электронов атомов А и В привносит в молекулу АВ такую 
же энергию, как и в АА и в ВВ.

Это рассуждение нельзя считать теоретическим, обоснованием спо
соба вычисления. В конечном счете критерием допустимости такой 
оценки является опыт. Дальше будет 
видно, что для молекул, состоящих 
из сходных атомов, как, например,
NaK или JC1, это соотношение выпол
няется неплохо. Энергии молекул 
С12, Вг2, J2, Na2 и К2 соответственно 
равны 57, 45, 35, 17 и 12 ккал.

Воспользуемся этими данными и 
вычислим по формуле Паулинга 
энергии связей BrCl, JC1, JBr и NaK.
Полученные значения даны наряду 
с опытными в табл. 22.

ТАБЛИЦА 22
Энергия связи по формуле 

Паулинга

Молекула
F̂выч.
ккал

Êопытн.
ккал

BrCl 51 52
JC1 46 49
JBr 40 42
NaK 14,5 14,5

1 P a u l i n g ,  J. Amer. Ch. Soc. 54, 988 (1932).
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Применительно к молекулам, в которых связи благодаря сходству 
атомов очень близки к гомеополярным, формула Паулинга дает, как 
видно, удовлетворительные результаты.

Совсем иначе обстоит дело при применении этой формулы к та
ким молекулам, как NaCl, LiF, HCl и т. д. Из энергий связей Na2 и 
С12 получается следующее значение энергии гомеополярной связи NaCl:

^Na2 +  £С]а 
2

17 +  57
— ------=  37 ш а л .

Из спектров найдено, что энергия связи в газообразной молекуле ЫаС1 
равна 98 ш а л , т. е. значительно превосходит оцененную энергию гомео
полярной связи. Таким образом, рассматривать молекулу ЫаС1 как 
гомеополярную, повидимому, нельзя.

Другим возможным типом связи является гетерополярная связь, 
обусловленная электростатическим взаимодействием ионов. Вычислим 
энергию образования ионной молекулы На+С1“ из атомов

И аГаз N 3*  @  —  /

С1газ + е - > с г + / >
N 3+4-СГ =  На+С1 з̂

Превращение нейтрального атома Иа в ион Ыа+ требует затраты энер
гии /, равной 118 ш ал  (потенциал ионизации). Хлор присоединяет 
электрон, образуя СР" с выделением энергии сродства к электрону 
Е =  86 ш ал. Вычислим Е. Ионы, находящиеся на расстоянии г, притя
гиваются по закону Кулона. Энергия равна

Речь идет о недеформируемых жестких ионах. Вопросы поляризуемо
сти будут затронуты ниже.

Помимо притяжения между ионами действуют силы отталкивания 
Природа этих сил становится понятной, если вспомнить, что ионы 
Na+ и С1" имеют заполненные электронные оболочки. Обмен спаренных 
электронов приводит, как известно, к отталкиванию. Точное вычисление 
этой энергии затруднительно, но ее можно оценить приближенно. 
Ошибка лишь незначительно может исказить результаты, так как энер
гия отталкивания невелика по сравнению с энергией притяжения. В гл. III 
мы видели, что обменная энергия экспоненциально убывает с расстоянием

Е2 =  Ае~аг, (3)
где Л и а — константы. Эту зависимость можно заменить более про
стой, а именно — положить, что энергия отталкивания, поскольку она 
очень быстро падает с расстоянием, обратно пропорциональна неко
торой довольно высокой степени г

Е* =  Гп- (4)

1 Если вместо взять для энергии отталкивания —, то разница в
энергии связи для случая №С1 составит всего лишь несколько килокалорий, 
что несущественно для наших выводов.
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Полная энергия взаимодействия ионов равна

Сила притяжения равна 

сила отталкивания:

£  =  — — 4- — .г ~  гъ

йг г2 ’

с1Е2 ____  пВ
гП + 1

(5)

(6) 

(7)

В молекуле на равновесном расстоянии г0 обе силы равны
ё2   пВ
Л)2 ’

Из (8) можно найти значение постоянной В :

П

Энергия на равновесном расстоянии будет:

(8)

(9)

(Ю)

Величина п близка к 9. Энергию образования чисто ионной молекулы 
Иа+С Р  получим по формуле:

£ =  - / + / Ч- £ ( 1 — ( Ш
Она оказывается равной 85 ш а л , т. е. гораздо ближе к опытной, чем 
оцененная энергия гомеополярной связи. Достаточно взглянуть на 
табл. 23, чтобы сказать, что все связи МеНа1 ближе к ионным, чем 
к гомеополярным. Косвенно это подтверждается также значениями меж
атомных расстояний в этих молекулах.

ТАБЛИЦА 23
Энергия связи газообразных молекул МеНа1

Молекула
Расстояние

о
А

Энергия (шал)
Опытная
величина

гомеополярной 
связи по фор
муле Паулинга

ионной связи 
по фор

муле (11)

ШС! 2,51 37 85 98
КаВг 2,64 31 77 88
КаЛ 2,90 26 59 73
КС1 2,79 34 92 104
КВг 2,94 28 85 91
кл 3,23 24 68 77
Ш)С1 2,89 34 91 101
№Вг 3,06 28 84 91
иьл 3,26 23 70 76
СэСЛ 3,06 33 93 103
СэВг 3,14 27 89 93
СэЛ 3,41 23 73 82
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Приведенные в гл. IV данные для молекул Н2 и Ме2 показывают, что 
при больших расстояниях между ядрами энергии гомеополярных связей 
невелики. Во всех газообразных молекулах типа МеНа1 межъядерные рас.

о
стояния больше 2,5 А. Неизвестно ни одного случая, когда на таких рас
стояниях гомеополярная связь имела бы энергию порядка 80—10Отал.

Итак, молекула может образоваться благодаря обмену и совместному 
обладанию электронами (гомеополярная связь) или в результате перз- 
хода электрона от одного атома к другому с образованием ионов, 
притягивающихся по закону Кулона (гетерополярная или ионная связь).

Гомеополярная связь осуществляется, например, в молекулах Н2, Г12, 
С12, Иа2, ЛВг, ИаК, СН и т. п. В этих случаях представление о гетеро- 
полярной связи лишено физического смысла. Когда же имеются атомы, 
расположенные в крайних столбцах периодической системы, т. е. сильно 
отличающиеся по электроотрицательности, например: Ы, № , К и С1, 
Вг, .1, то образующиеся связи в основном ионные.

Особый случай представлен в Сэр. Сродство фтора к электрону 
(95 т ал) больше потенциала ионизации цезия (89 тал), так что пре
вращение атомов цезия и фтора в ионы дает выигрыш энергии в 6 т а л .

Кроме энергетических оценок существуют и другие, прямые и кос
венные критерии типа связи.

Для гетерополярных молекул характерна тенденция к образованию 
ионных кристаллических решеток. В них уже нет отдельных молекул. 
Вокруг каждого иона на равных расстояниях находятся ионы противо
положного знака, число которых лимитируется размерами, величиной 
отталкивания и другими факторами. Связи иона с каждым из ближай
ших соседей одинаково прочны. Иначе обстоит дело в случае гомео
полярных соединений. Взаимодействие атомов, обусловленное обменом 
электронов, обладает свойством насыщаемости. Гомеополярные моле
кулы (Н2, 0 2, И2) дают в твердом состоянии молекулярные решетки, 
построенные из отдельных различимых молекул, между которыми дей
ствуют небольшие вандерваальсовские силы. Энергии сублимации ион
ных кристаллов (переход от твердого тела к газообразным молекулам) 
велики. Для солей типа ИаС1 они имеют значения от 50 до 60 т а л . 
Теплота сублимации молекулярных решеток составляет около 10 т ал. 
Ионные соединения плавятся при высоких температурах, в то время 
как типичные несложные гомеополярные вещества, как Н2, С12, Ы2 и 
т. д., при обыкновенных условиях газообразны.

Диссоциация газообразных молекул на ионы (критерий Франка) и 
электролитическая диссоциация в воде также являются косвенными 
указаниями на ионный характер связей. Но этими критериями нужно 
в каждом отдельном случае пользоваться осторожно. Распад НС1 в воде 
на ионы отнюдь не означает, что связь в этой молекуле ионная. Вода 
поляризует молекулу НС1 благодаря своему громадному сродству к 
протону (180 тал), так что в данном случае имеет место химическая 
реакция с водой с образованием НзО-1̂  и С1“ ад.

Точно так же не всегда можно судить о характере связи по про
дуктам диссоциации газообразных молекул (на атомы или ионы). Воз
можны случаи, когда на расстояниях 2—3 А энергия гетеропэлярной 
связи больше ковалентной и связь в основном ионная. На больших
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расстояниях электростатическое взаимодействие мало и уже не компенси
рует разности между потенциалом ионизации и сродством к электрону. 
Таким образом, даже ионная молекула может диссоциировать на атомы.

Важным критерием является полярность, т. е. наличие перманент
ного электрического дипольного момента.

Электрическим диполем называется система из двух равных по 
величине зарядов -\-е  и — е (положительного и отрицательного), нахо
дящихся на некотором расстоянии г друг от друга. Величина диполя 
измеряется его моментом, равным произведению заряда на расстояние:

\ь =  ег.
В общем случае дипольный момент равен произведению суммарного 

заряда на расстояние между центрами тяжести положительных и отри
цательных зарядов. Если центр тяжести отрицательных зарядов, т. е. 
электронов, совпадает с центром тяжести положительных зарядов, то 
молекула не обладает 
перманентным дипо- ТАБЛИЦА 24

Дипольные моменты ионных молекул (эл.-ст. ед.)

Молекула fx - 1018 Молекула р,. loi»

КС1 8 RbBr colO
КВг 9.07 CsCl с/эЮ
KJ 9,24 CsJ 10,2

лем г. В случае гомео- 
полярной связи момент 
близок к нулю. Ионная 
связь, напротив, силь
но полярна. В предель
ном случае результи
рующие положитель
ный и отрицательный 
заряды сосредоточены в центрах ионов, т. е. находятся на значитель
ном расстоянии друг от друга. По порядку величины момент ионной 
связи должен быть равен 9— 12 • Ю-18 эл.-ст. ед. (9—12 дебаев), так 
как заряд электрона равен 4,8 • 10“ 10 эл.-ст. ед., а расстояния в ионных 
связях составляют 2—3 А. Это подтверждается опытом. В табл. 24 
приведены значения дипольных моментов молекул МеНа1, измеренных 
по методу молекулярного пучка.

25. Связи промежуточного типа
Возникает вопрос о характере связей, когда нет основания считать 

их чисто ионными или чисто гомеополярными. В ряде случаев диполь
ные моменты связей отличны от 
нуля, но значительно меньше ве
личины ег. Сюда относятся HF, 
HCl, НВг, HJ, NH, ОН, CCI и т. д.

Сопоставим опытные значения 
энергии связей галогеноводоро- 
дов с вычисленными по Паулингу 
(табл. 25). Для некоторых моле
кул, например для HJ и гидридов 
щелочных металлов формула Пау- 
линга неприменима, так как вы-

1 Диполь в такой молекуле может быть только наведенным. Под влия
нием внешнего поля электронное облако смещается и центры тяжести положи
тельных и отрицательных зарядов расходятся, т. е. возникает диполь.

ТАБЛИЦА 25
Энергия связи HHal {ккал)

Молекула F
•^В Ы Ч .

Е
о п ы т н .

HF 84 147
HCl 80 102
НВг 74 83
HJ 69 63

9 Зак. 1565. Сыр кин и Дяткина. 129



численная энергия оказывается больше опытной. Между тем, опытная 
энергия благодаря резонансу всегда должна быть больше. Паулинг пред
ложил другую оценку энергии гомеополярной связи. Он принимает, что 
энергия связи АВ равна квадратному корню из произведения энергий 
связей АА и ВВ:

Еаъ =  V Е аа • £вв > (13)
т. е. заменяет среднее арифметическое средним геометрическим. 
При этом £ Выч. Для HJ равно 60 ш ал . Но эта поправка мало сущест
венна, так как в большинстве случаев разницы невелики. Кроме того, 
оба способа дают лишь грубо качественную оценку. Использование их 
для количественных выводов, по нашему мнению, необосновано. Во вся
ком случае, оба расчета показывают, что для молекул типа MeHal энер
гии гомеополярных связей малы.

В ряду HF, НС1, НВг и HJ совпадение наилучшее у HJ (наименее 
гетерополярная молекула из этого класса) и наихудшее у HF (наибо
лее гетерополярная связь). По Паулингу мерою отклонения связи от го
меополярной является большая разница между приведенной оценкой 
энергии и ее опытным значением.

Были попытки рассматривать такие связи, как промежуточные. Фаянс, 
Льюис и другие авторы полагали, что существует непрерывный пере
ход от гетерополярных связей к гомеополярным. Связь промежуточного 
типа может быть представлена как гетерополярная с учетом поляриза
ции, т. е. искажения электронных орбит аниона в поле положительного 
иона. Предполагалось, что это явление можно описать в терминах эле
ментарной электростатики. В недеформированном анионе центр 
тяжести электронов совпадает с ядром. Поле катиона вызывает сме
щение отрицательного заряда в сторону положительного иона, вслед
ствие чего в анионе индуцируется дипольный момент обратного напра
вления и результирующий момент оказывается уменьшенным по срав
нению с величиной ег. Электростатика дает следующее выражение 
для величины наведенного диполя т:

m =  <xF, (14)
где F — напряжение поля, а а —  коэфициент пропорциональности, т. е. 
поляризуемость.

Попытки количественного учета поляризации и вычисления энергии 
и дипольных моментов связей при помощи формулы (14) делались не
однократно. Однако они основывались обычно на неверном предполо
жении о том, что для поляризуемости а в уравнении (14) может быть 
использовано значение поляризуемости в однородном поле, которое 
связано с рефракцией R  известным соотношением Лорентц-Лоренца:

R  =
л2— 1 М 
л2+ 2 d ’ (15)

где п —  показатель преломления, М — молекулярный вес, с1— удельный 
вес, N — число Авогадро.

На ошибочность подобного расчета обратил внимание Дебай *. В ка
честве яркой иллюстрации приведем рассмотренный им пример. В мо-

1 Д е б а й ,  Полярные молекулы, стр. 93, ГНТИ, М.-Л. 1931.
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о
лекуле HCl межъядерное расстояние г равно 1,27 А- Если бы связь 
была чисто ионной, то момент ее был бы равен

а =  ег =  4,8. К)“ 10- 1,27.10-® =  6,06• 10~18 эл.-ст. ед.

Опытное значение составляет 1,03 *10-18, т. е. почти в шесть раз меньше. 
Поле протона, напряжение которого равно

F = e? , (16)

индуцирует в ионе хлора момент обратного направления

m =  aF =  2£. (17)

Результирующий момент равен

(18)

Рефракция иона хлора равна /? =  8,45 смъ и, следовательно, поляри
зуемость а по формуле (15) равна 3,22-10~24 см.

Подставив это значение а в (18), получим:
{¿ =  6 ,06-10-18 (1 —1,63) =  —3,8-10 -18 эл.-ст. ед.

Вычисленный момент связи превышает опытное значение более чем в 
три раза и направлен от хлора к водороду, т. е. хлор является по
ложительным концом диполя, а водород отрицательным (!). Нелепость 
этого результата очевидна. Дебай указывает, что это „обусловлено 
недопустимостью применять теорию к слишком малым расстояниям 
На больших расстояниях, порядка 5 А, такой подход имеет смысл. 
Но в молекулах с межъядерным расстоянием 1—2 А поля настолько 
неоднородны, что использование а, вычисленного из рефракции, непра
вильно.

Модель грушевидного электронного облака аниона, вытянутого в 
сторону катиона, может быть и заманчива благодаря своей наглядно
сти, однако количественный расчет такой модели представляет боль
шие трудности. Кирквуд, Гомбаш, Нейгебауер, Пшежецкий1 и др. рас
считывали при помощи волновой механики поляризуемость в- неодно
родном поле, но работы в этом направлении до сих пор не дали еще 
результатов, которые позволили бы построить теорию связей проме
жуточного типа.

Новая трактовка была предложена в 1932 г. Паулингом2. Если у 
каждого из двух атомов имеется по одному валентному электрону, то 
принципиально возможно как образование гомеополярной связи с обоб
ществлением электронов, так и переход электрона от одного атома 
к другому с возникновением ионной связи. По существу речь идет о 
двух состояниях. В первом из них пара электронов двигается в поле 
двух ядер, а во втором оба электрона принадлежат аниону.

Казалось бы, что когда имеются две возможности, а именно гомео- 
полярная связь с энергией Et и гетерополярная с энергией Е2, то

1 K i r k w o o d ,  Phys. Z. 33, 259 (1932); G o m b a s ,  N e u g e b a u e r ,  Z. 
Phys. 92, 375 (1934); П ш е ж е ц к и й ,  ЖФХ 11, 793 (1938).

2 Pau  l in  g, J. Am. Ch. Soc. 54, 988, 3570 (1932).
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будет осуществляться только та из них, которая энергетически выгод
нее; но делокализация электронов требует, чтобы осуществлялись оба 
состояния, налагаясь друг на друга, подобно тому, как это имеет 
место в молекулах водорода или бензола. Два состояния могут быть 
энергетически неравноценными, но это означает лишь, что невыгод
ное состояние менее вероятно и представлено в меньшей степени. И 
в этом случае наряду с облаками, отвечающими ионной и гомеополяр- 
ной связи, есть переходное облако, и энергия связи увеличивается 
по сравнению с энергией чисто ионной или чисто гомеополярной связи. 
Резонанс состояний дает дополнительную стабильность.

Переходная структура и понижение энергии обусловлены волновой 
природой электрона и составляют то существенно новое, что вносит 
волновая механика в вопрос о связях промежуточного типа. Оба 
состояния имеются в каждой молекуле. Гомеополярная и ионная связи 
это только предельные понятия. Реальные связи не являются ни чисто 
гомеополярными, ни чисто ионными, а представляют собой суперпози
ции обоих состояний.

Даже в таких молекулах, как NaCl, наряду с гетерополярным при
сутствует в небольшой степени и гомеополярное состояние, хотя 
энергия ковалентной связи Na — Cl много меньше. Резонанс объясняет 
тот факт, что опытная энергия образования молекул типа NaCl больше 
вычисленной для ионной связи (табл. 23); но энергия резонанса неве
лика и связь, в основном, ионная.

Электронное облако реальной связи, конечно, одно. Разложение его 
на гомеополярную, гетерополярную и переходную составные части 
является лишь приближенным способом описания. Смысл разложения 
в сведении реальной связи сложного типа к более привычным для 
химика предельным типам связей. По существу это приближение 
в духе Гейтлера и Лондона применительно к связям промежуточного 
типа. Делом будущего является создание лучшего приближения, но по 
сравнению с прежними представлениями о чисто ионной, чисто кова
лентной и промежуточной связи по Фаянсу теория резонанса является 
несомненным достижением.

Химик, привыкший мыслить в образах электостатической теории, 
пожалуй предпочел бы рассматривать промежуточные связи как ион
ные и вносить поправку на поляризуемость. Такой подход возможно 
имел бы смысл в тех случаях, когде поправка мала, т. е. когда опыт
ный дипольный момент связи лишь немногим меньше момента, вычис
ленного для чисто ионной структуры. Но в подавляющем большинстве 
случаев этого нет. Опытный момент даже в таких молекулах, как НС1, 
НВг и т. д., составляет от 5 до 15% от ионного (ег). Поправка, ко
торая должна изменить первоначальное значение на 80—90%, означает 
по существу сведение на-нет исходной гипотезы о ионном характере 
связи. Ионная трактовка с учетом поляризуемости является односто
ронним подходом к химической связи.

Для очень многих связей более удачным является гомеополярное 
описание с поправкой на небольшую примесь ионного состояния, но 
идея резонанса гораздо шире. Она чужда предвзятой мысли о том или 
ином преобладающем типе связи. Эта трактовка с единой точки зрения 
охватывает все состояния —  от чисто гомеополярного до чисто ионного.
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Если одно состояние описывается функцией ф1? а второе функцией 
ф2, то при резонансе состояние системы описывается линейной ком
бинацией:

 ̂=  4 “ С2%> О9)
где ct и с2— некоторые коэфициенты, характеризующие доли участия 
обоих состояний.

Гомеополярная связь описывается функцией:

Фго-=Фв(1Ж(2) +  ФЬ(1)4-а(2), (20)
а ионная —  функцией:

Ф-“ ФвОШ2). (21)
Эта запись означает, что и первый и второй электрон находятся у 
ядра а. При наложении

Ф =  Cl+roM +  с2% — Cl ЖОЖ(2) +  'М1)'^2)} +  ¿г'т'аОШ2) (22)
суммарное электронное облако имеет следующий вид:

Ф2 =  С*  {Ф Д1)Ф Д2) +  W ) W )  +  2фв(1)фь(1 Ж (2 Ж (2 )}  +
+  с ^ а\  1)фД2) +  2схс9 {фД 1Ж(2)фь(2) +  <Ц1Ж(1Ж2(2)}, (23)

т. е. складывается из трех частей: облака гомеополярной структуры:

4Л 1Ж 2(2) +  ФД 1)фД2) +  2фв(1Щ 1Ж(2Ж(2)
(гл. III), облака ионной структуры, соответствующего пребыванию обоих 
электронов у ядра а:

ФДОФД2),
и переходного облака:

ФД1Ж (2Ж (2)+Фо(1Ж 0Ж 2(2).
В переходной структуре один электрон находится у ядра а (обла- 

ко ^а2), а второй электрон дает эллиптическое облако Послед
нее аналогично обменному облаку в одноэлектронной связи, как в . 
Приближенно можно сказать, что один электрон остается у одного 
атома, а другой как бы дает одноэлектронную связь. Более электро
отрицательный атом удерживает электроны rfa своей атомной орбите, 
а менее электроотрицательный является донором электрона, образую
щего эллиптическое облако. Переходная структура дает дополнитель
ный выигрыш энергии. Основная же часть энергии обусловлена или 
обменным облаком гомеополярной структуры или электростатическим 
притяжением ионов. Электронное облако связи в целом можно предста
вить в виде искаженного эллипсоида. Максимальная плотность расположе
на не посередине между ядрами, а смещена к одному из них. Смещение 
тем явственнее, чем больше ионный характер связи.

Строго говоря, в связи А — В наряду с одним ионным состоянием 
А~ В+ следовало бы также учитывать и второе А+ В“ . В принципе 
дополнительная возможность резонанса всегда дает увеличение энергии 
связи, но практически вторым ионным состоянием в большинстве слу
чаев можно пренебречь. Химику очевидно, что состояния Na~CI+ или 
Н”  С1+ не играют роли в молекулах. Действительно, энергии связи в 
этих структурах значительно меньше, чем в случае гомеополярной или
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ионной связи. Соотношение между гомеополярным и ионным состояни
ями [т. е. коэфициенты с1 и с2 в функции (19)] выбирается так, чтобы 
энергия была минимальна.

26. Валентные состояния
Теория резонанса заставляет пересмотреть структурные формулы и 

учесть в каждой связи все состояния, которые могут быть представле
ны со сколько-нибудь заметным весом. Число гомеополярных связей, 
которые может дать электронейтральный атом, определяется уже из
вестным нам числом холостых электронов. Потеря или присоединение 
электронов превращают атом в положительный или отрицательный ион.

Ионы бывают двух родов.
1. Не имеющие холостых электронов, т. е. такие, все электроны кото

рых спарены. Чаще всего это ионы с электронной оболочкой инерт
ных газов (Н~, 1л+, Ве++, О— , Е~, № +, М^++, Б , С Р и т. д.). 
Ионам этого типа в электростатической теории Косселя оказывается 
исключительное предпочтение, часто без достаточного для этого осно
вания. Взаимодействие таких ионов чисто электростатическое, посколь
ку они не могут давать гомеополярных связей.

2. Ионы с холостыми электронами (О” , И", С+, С_, В+,
В“ , и т. д.). Роль этих ионов в молекулах чрезвычайно велика. 
К сожалению, в примитивной теории химической связи им не уделялось 
внимания. Такие ионы могут взаимодействовать как электростатически, 
так и гомеополярно. Весьма существенно то, что в ряде случаев при 
этом число гомеополярных валентностей даже больше, чем у исходных 
нейтральных атомов.

Хотя ионизация сопряжена с затратой энергии, но эта затрата 
окупается: 1) последующим кулоновским взаимодействием, 2) гомеопо- 
лярными связями (в этом случае, зачастую, значительно более проч
ными), 3) резонансом между ионным и гомеополярным состоянием.

В дальнейшем термин одно-, двух-, трехвалентный мы будем упо
треблять при наличии одного, двух или трех холостых электронов. Таким 
образом, слово * валентность * применяется для указания возможности 
образования гомеополярных связей, изображаемых валентными штрихами.

Число избыточных элементарных зарядов иона мы будем называть 
зарядностью: например, одно-, двух-, трехзарядные положительные и 
отрицательные ионы. Для ионов с одним зарядом мы будем опускать 
их зарядность, указывая лишь знак.

Такое терминологическое разграничение существенно необходимо 
во избежание путаницы. Так, часто говорят о трехвалентном ионе алю
миния. Если при этом предполагается, что алюминий образует три го- 
меополярные связи, то он, действительно, трехвалентен, но вовсе не 
ион. Если же под этим подразумевается, что алюминий потерял три 
электрона, то он является трехзарядным ионом, но вовсе не трехвалентен, 
так как не имеет холостых электронов, имитирует оболочку инертного 
газа неона и неспособен образовывать гомеополярные связи. Вернее го
воря, он нульвалентен.

Это уточнение важно потому, что в дальнейшем будут фигуриро
вать ионы с холостыми электронами, для которых необходимо, ука
зывать одновременно и их зарядность и гомеополярную валентность.
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Рассмотрим ионные валентные состояния разных атомов.
Водород. Наряду с гомеополярным одновалентным состоянием (15) 

возможны два ионных: Н+ и Н~. Первое состояние отвечает положи
тельному однозарядному и нульвалентному иону.

Когда к атому водорода присоединяется электрон, он занимает вто
рое свободное место в ячейке 1$. При этом образуется отрицательный 
нульвалентный ион Н“ с гелиеподобной оболочкой 1$2. Сродство во
дорода к электрону положительное. Реакция образования Н” экзотер- 
мична. Она идет с выделением 16,4 т ал. Ион Н~~ фигурирует в ион
ных состояниях молекул некоторых гидридов. Так, например, в ЫН, 
повидимому, имеется суперпозиция состояний 1л— Н и  и +Н"~.

Гелий. Оба электрона спарены в ячейке 1$2, вследствие чего ге
лий нульвалентен. Потеря одного электрона переводит гелий в состоя
ние одновалентного положительного иона Не+(1$); но потенциал иони
зации гелия очень велик: 564 т ал. Ни образование гомеополярной 
связи, ни электростатическое взаимодействие с каким-нибудь отрица
тельным ионом не могут окупить эту затрату. Действительно, одна 
гомеополярная связь не может дать больше сотни килокалорий, а куло
новское взаимодействие с самым маленьким отрицательным ионом не 
дает больше 200 тал.

Лишний электрон можно присоединить к гелию, только поместив 
его в ячейку 2$. Образование одновалентного отрицательного иона 
Не~(1522$) должно быть сильно эндотермично.

Литий. Электронейтральный литий одновалентен (1$22$). При отрыве 
электрона образуется нульвалентный положительный ион Ы+. При при
соединении электрона образуется ион 1л-*, он может быть нульвалент- 
ным (1$22$2). Такой ион мог бы играть некоторую роль только в со
единении с более электроположительными элементами и, возможно, от
части представлен в молекуле иСэ. Но уже в УН структуру 1Л~Н+ 
можно не принимать во внимание.

При дополнительной затрате энергии получается двухвалентный 
отрицательный ион лития (1522$2р).

Бериллий. Атом бериллия образует следующие ионные состояния: 
одновалентный положительный Ве+ (1$22$), нульвалентный и двухзаряд
ный положительный ион Ве++(1$2). Образование последнего иона тре
бует значительно большей затраты энергии. Повидимому, однозарядный 
ион должен играть большую роль в соединениях бериллия. В ВеС12 
наряду с чисто гомеополярной структурой:

С1—Ве—С1
имеются еще две:

“  +  4* —
С1 Ве—С1 и С1—Вз С1

(резонанс с ионным состоянием в одной связи) и в меньшей степени, 
структура:

— ++ —
С1 Ве С1

Отрицательный ион бериллия может быть одно- и трехвалентен:

Ве (1$22$22р) и Ве (1$22$2р2).
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Бор. При потере одного электрона бор может быть нульвалентным 
(1$22$2) или двухвалентным (1$22$2р) положительным ионом. Образова
ние двухвалентного В+ требует дополнительной затраты энергии распа
ривания двух 2^-электронов

1$22<92 1$22$2/?
(см. выше переход электронейтрального одновалентного бора в трех
валентный). Двухзарядный положительный В++ одновалентен (1$22$), 
Косселевский В+ + + нульвалентен и, повидимому, мало вероятен. 

Молекула ВС13 имеет следующие структуры:

С1 С1 С1
\  / \ +

в
1

в
11

С1
1

С1
гомеополярная ионные

Таких ионных структур три, так как в любой связи возможно ионное 
состояние. Отрицательный заряд не локализован, а как бы размазан 
между всеми атомами хлора. Наличие трех эквивалентных структур и 
обмен их понижает энергию по сравнению с тем случаем, когда отри
цательный заряд локализован только у одного заданного атома хлора. 
В молекуле ВС13 все связи ВС1 совершенно равноценны и все рас
стояния одинаковы. Кроме указанных, с небольшим весом, есть еще 
три структуры типа:

Вес структуры

С1 С!
++
В
I

С1

С1 С1
+++

в

С1
очень мал.

Присоединяя один электрон, бор становится углеродопоцобным че
тырехвалентным ионом с одним отрицательным зарядом 1$22$2р3. Со
единения такого типа хорошо известны. В Н+ (ВР4)-  ион ВР4~ построен 
следующчм образом:

Р Р

В

Р Р

В

Р Р Р Р
4 структуры
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р р р р р р
+
в

/  \  
р р

6 структур

+ +
в

-  \  
р  р

4 структуры 
с небольшим весом

+ + +
в

р р
1 структура 

с очень малым весом

Эфиры борной кислоты В(ОС2Нб)3 легко и быстро реагируют со спир
тами, образуя алколокислоты, не отличающиеся от обычных органиче
ских кислот и дающие устойчивые соли.

Эти алколокислоты имеют структуру

С2НбО

с 2н 5о

о с 2н,
>в<

2“ 5

ОС2Нб

+
н

(отрицательный заряд не локализован в атоме бора, а может находиться 
и у атомов кислорода). Как и у углерода, четыре валентности отрица
тельного иона бора направлены к углам тетраэдра.

Ниже мы остановимся на роли ионных состояний в молекулах бо- 
роводородов (гл. XV).

Кислород. Электронейтральный кислород имеет два холостых /7-элек
трона. Отрицательный кислород одновалентен, а положительный —  трех
валентен:

+
О I 4- | 4- 1 Ф

25 2р
о  1и 11! 1 а  1 +

2$ 2 Р

Эти два состояния заметно представлены в молекулах. Двухзарядньй 
отрицательный кислород (с оболочкой неона) нульвалентен. Образова
ние О- -  из О требует значительной затраты энергии.

Так как нейтральный атом кислорода имеет два холостых электрона, 
то, казалось бы, он может потерять один из них и стать одновалент
ным положительным ионом:

О I! ¡1
25 2 Р

Такое состояние хотя и возможно, но оно менее представлено, чем 
состояние трехвалентного положительного иона. Кислород легче теряет 
один из своих спаренных электронов, чем неспаренный, и предпочитает 
иметь не один, а три холостых электрона. Ион, как и атом, согласно 
правилу Гунда стремится иметь максимально возможное количество 
неспаренных электронов, так как при этом энергия его ниже.

В молекуле воды сосуществуют структуры

О О О
+
н

+
нн н н н

2 структуры

137



Вес последней чисто косселевской структуры незначителен. Вода, как 
известно, частично диссоциирует на Н + и ОН“ , но не на ионы О “ ". 

Структуры такого же типа имеются в спиртах и эфирах

0  0  0  0
/  + + \  ; + \  /  +I? н я н  я и я к

Трехвалентный положительный кислород представлен в оксониевых 
соединениях. Вода обладает очень большим сродством к протону (180 тал). 
В образующемся ионе оксония имеются структуры:

+ +  +н н н н н н

1
/0 0

1н 1н
1

Н

3 структуры 3 структуры

Энергия образования воды из атомов составляет —220 т а л . По прими-
тивной аддитивной схеме она равна сумме энергий двух связей ОН, так 
что на долю каждой приходится ПО т ал. При присоединении протона 
выигрывается еще 180 ш ал. Таким образом, суммарный тепловой эффект 
образования Н30 + из 2 H - j -0 - |-H + равен 400 ш ал . Все три связи ОН 
в ионе оксония равноценны. Энергия каждой равна в среднем 133 т ал. 
Как видно, при переходе Н20  в Н30 + происходит значительное упроч
нение каждой связи. Это обстоятельство является одним из важных 
факторов, обусловливающих комплексообразование, гидратацию, электро
литическую диссоциацию в воде таких кислот, как HCl, HBr, HJ, 
HN03h др.

Кислород может быть электронейтральным четырехвалентным только 
в том случае, если один 2р-электрон переходит на 3$-уровень:

Ut | * ф | ф | ф
2s 2р 3 s

Это требует затраты энергии в 273 ккал> вследствие чего такое 
состояние мало вероятно.

Фридель предложил следующую структурную формулу для продукта 
присоединения НС1 к (СН3)20 :

Н3Сч у Н

Н3С  ХС1

Но энергия образования двух новых связей ОН и ОС1 не окупает за
траты энергии на возбуждение кислорода и разрыв НС1. Реакция была бы 
сильно эндотермичной (с поглощением — 200 т ал), т. е. практически не-
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возможной. Так же неправдоподобен и четырехвалентный двухзарядно
положительный ион кислорода:

О _ и  *
25 2 Р

Отрыв одного и одного р-электрона из заполненных ячеек потребо
вал бы больше 1300 ккал.

Спектроскопическое исследование1 (СН3)20  • НС1 показало, что в нем 
нет четырехвалентного кислорода.

Углерод. Углерод может присоединить один электрон, став при этом 
трехвалентным и отрицательным.

Возможен также трехвалентный ион с положительным зарядом.

с I I 1 + 4- | С + | + 4-
25 2 р 25 2 р

В качестве примеров можно привести галогеналкилы, карбонильную 
группу и алкилы щелочных металлов. В СС14, СНС13 и т. д. наряду 
с чисто гомеополярными структурами заметно представлены также 
структуры:

С1

С1 С1

С1 Н

С1
/

+ /с
С1

Это подтверждается значительным дипольным моментом связи С — С1. 
Сильная полярность карбонильной группы указывает на то, что в со
ответствующих соединениях, например в кетонах, наряду с четырехва
лентным гомеополярным углеродом участвует в значительной мере 
структура

К
«1

> С - 0

Трехвалентный отрицательный углерод представлен в соединениях типа 
СНзи , С2Нб№  и т . д . Многозарядные ионы углерода мало вероятны.

Помимо указанных состояний возможен электронейтральный двухва
лентный и одновалентный положительный углерод:

С 11Т | Ф | Ф
2*9 2р

4-с I! |*
2$ 2р

Большая энергия связи окиси углерода объясняется резонансом следу
ющих структур:

С =  О С — 6  с = о

Третья связь в последней структуре образована двумя электронами 
кислорода. В атоме О эти два р-электрона спарены. Если перевести

1 Г а н т м а х е р ,  В о л ь к е н ш т е й н ,  С ы р к и  н,  ЖФХ 14, 1569 (1940).
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один из них к атому С, то образуются изоэлектронные ионы (с оди
наковым числом электронов):

О 1 lt | + 1 + | 4- 
2s 2р

С 1Í I + i + *
2$ 2 р

У каждого из них одним валентным электроном больше, чем у соот
ветствующего нейтрального атома, так что возможно образование допол
нительной гомеополярной связи. Кроме того, ионы 0 + и С " взаимодей
ствуют электростатически. Таким образом, при переходе электрона от 
одного атома к другому наряду с кулоновским притяжением возникает 
дополнительная гомеополярная связь. Это, однако, не означает иони
зации с раздельным существованием ионов. Физический смысл заклю
чается в том, что паре электронов кислорода выгоднее двигаться 
в поле двух ядер, чем в поле одного. Некоторые авторы называют 
такие связи семиполярными и изображают их стрелками, указывающими 
направление перехода электрона, например С«-0. Вряд ли есть необхо
димость вводить новые обозначения. Семиполярная связь не является 
проявлением каких-либо новых сил.

Из всех существующих двухатомных молекул окись углерода имеет 
наибольшую энергию связи—около 210 ккал. Напомним, что три связи 
в молекуле N2 дают 170 ккал. Известно также, что молекулу СО 
нельзя рассматривать как „ненасыщенную“. Прочность связи СО в зна
чительной степени обусловлена резонансом с ионными структурами. Бла
годаря суперпозиции структур:

+ — — 4-с—О и с = о
дипольный момент СО близок к нулю. На этом примере видно принци
пиальное отличие резонанса от таутомерии. Обе ионные структуры 
являются лишь способом описания реальной связи и сосуществуют 
в одной молекуле. Если бы в данном случае имелась смесь таутомеров, 
то опытный дипольный момент был бы очень велик ( ~ 5 » 1 0 - 18 эл.-ст. 
ед.), так как молекулы каждой из таутомерных форм ориентирова
лись бы в электрическом поле независимо друг от друга.

При распаде тетраэтоксиэтилена образуются две молекулы диэток
симетилена (I). В последнем соединении наряду с двухвалентным уг
леродом представлено также ионное состояние (II) с трехвалентным по
ложительным кислородом и трехвалентным отрицательным углеродом:

В молекуле С02

две структуры

с2н5о

с2нБо

\ с
/

с2нБо
'Чс

С2НбО
2 структуры

представлена, во-первых,
о = с = о,

+
0 =  С- 0 о -

+
С:

гомеополярная

: О

структура
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и, кроме того, две структуры

0  =  С — О О —  С =  О

Последние две структуры играют заметную роль и значительно увели
чивают энергию связи.

Аналогично этому в молекуле недоокиси углерода С30 2 наряду со 
структурой

о =  с =  с =  с =  О
имеются ионные структуры:

О =  С =  С =  С — О,

О — С =  С — С =  0 ,

о =  с —с =  с —о.
Азот. Наряду с электронейтральным трехвалентным азотом (I) 

в химических соединениях часто встречаются двухвалентный отрица
тельный и четырехвалентный положительный азот (II, III):

Менее представлены двухзарядный и трехзарядный отрицательные 
ионы.

Если химику хорошо известен четырехвалентный положительный 
азот (например в ЫН4Х или в тетразамещенных аммониевых солях 
(С2Н5)4 Ш), то двухвалентный отрицательный азот остался вне поля 
зрения. Между тем, он играет большую роль в азотсодержащих соеди
нениях. В молекуле аммиака имеется наложение следующих структур:

н н н н +  + +  +

\ / - /
н н н н

N N N N
| 1 I *+*
н н 1н Н

1 структура 3 структуры 3 структуры / структура

С наибольшими весами представлены первые две структуры. 
В аминах имеется резонанс того же типа:

/ Н  _  Н + - , Н
R—СН2—N ( R—СН2—N4  R—СН2 N<

Х Н Х Н Х Н

141



Соединения типа NH4Hal весьма устойчивы, так как при переходе 
в четырехвалентное состояние появляется лишняя гомеополярная связь, 
выигрывается энергия сродства галогена к электрону и электростати
ческая энергия взаимодействия ионов NH4+ и На1~\ Азот, как и бор, 
имитирует четырехвалентный углерод. У азота это осуществляется при 
потере электрона с образованием положительного иона, а у бора при 
присоединении электрона с образованием отрицательного иона, напри
мер ВН^" в UBH4. Как и в случае четырехвалентного углерода,

в > N <  электроны находятся не в „чистых“ s- и ^-состояниях,
+  +

а в гибридных. Четыре связи N—Н в NH4 равноценны и образуют 
тетраэдрические углы. Сравним энергии связи N—Н в NH3 и в NH4+. 
Напишем реакции

N = i - N 2- f i z > i  Я 1== 170 ккал

ЗН =  Н2 - f - | Z>2 D2=  103 ккал

■jN2 +  |- H 2 =  NH3+ Q 1 Q, =  l l  ккал

Складывая эти три уравнения, найдем:
N +  ЗН =  NH3 +  250,5 ккал.

Отсюда энергия одной связи N—Н в аммиаке равна 83,5 ккал. Срод
ство аммиака к протону, т. е. тепловой эффект реакции:

Ш 3 +  Н+ =
составляет— 206 ккал. Следовательно, энергия образования N 1^ из 
К, ЗН и Н+ равна 456 ккал и энергия каждой связи ГШ в N14*̂  мо
жет быть оценена в 114 ккал. Мы видим, что происходит очень боль
шое упрочнение всех связей N14 при переходе от №13 к N14̂ ".

Для получения пятивалентного азота необходимо возбудить 25-эле
ктрон на 35-уровень, что энергетически очень невыгодно. Интересно, 
что во всех случаях, когда азоту приписываются пять гомеополярных 
валентностей, наблюдается большой дипольный момент. Так, в нитро
группе он равен 3,54 • 1 0 '18 эл.-ст. ед. В окисях аминов диполь
ный момент равен— 5 • 10-18 эл.-ст. ед., что согласуется с большим 
весом структуры:

\ +
Ъ - ы  - о  

/
И.

Работами Мейзенгеймера показано, что в аминооксигидратах

г * .
\ +

R2—N—ОН
/

L r3

он
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проявляющих оптическую активность, два гидроксила различны по 
свойствам. Один имеет ионный характер, а другой гомеополярно связан 
с азотом. Это лишний раз показывает, что структура с четырехвалент
ным положительным азотом является основной в подобного рода соеди
нениях.

Из дифениламиннатрия и N (СН3)4Л образуется дифениламинотетра- 
метиламмоний с полярной структурой и свойствами соли:

| N (СН3)4 | Н(С6Н5)а.

Вместо образования молекулы с одним пятивалентным азотом и другим 
трехвалентным (при гомеополярной связи) получается соль с одним 
четырехвалентным положительным азотом (катион) и другим двух
валентным отрицательным (анион). К строению К2Об мы вернемся 
ниже.

Если четырехвалентный положительный азот окружен тремя атомами, 
то с одним из них он образует двойную связь. При этом, как и в случае 
углерода (тригональная $/?2-гибридизация), все атомы лежат в одной 
плоскости: три о-связи образуют углы в 120°, а тг-связь перпендику
лярна к этой плоскости. Так построены, например, ион N03"“

О

0  =  1<

или нитрогруппа

О
3 структуры

+
Я —  Щ -

х>
2 структуры

Опыт подтверждает их плоское строение. Угол О—N—О в ГЮ3~ раведе 
120°, а в нитрогруппе 127°. Увеличение по сравнению с нормальным 
валентным углом 120° обусловлено, повидимому, отталкиванием отри
цательно заряженных атомов кислорода.

В Н1\13 представлены структуры
+ —н—

— +
Н — N — N =  Ы

4- — +  —н
Три атома азота расположены на одной линии (линейная ^-гибри
дизация* как в ацетилене и аллене). Структура с положитель
ным водородом стабилизована значительной электростатической энергией 
чередующихся зарядов. Это позволяет понять кислотные свойства
нн8.
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В  р а д и к а л е ок и си  д и ф ен и л а зо т а  п р ед п о л а га ется  наличие четы рех
в а л ен т н о го  а зота  (I). В  д ей ст в и т ел ь н о сти  н езаря ж ен н ы й  а зо т  но 
м о ж ет  бы ть четы рехвалентны м . С тр у к т у р а  э т о г о  со ед и н ен и я  с л е д у ю 
щ ая (II):

О

с структуры 
Ш

К р о м е т о г о , и м ею тся  четы ре ст р у к т у р ы  с о дн ов ал ен тн ы м  к и сл о р о д о м  
и норм альны м  трехвал ен тн ы м  а зо т о м  (III).

С у щ еств о в а н и е  ч ет ы р ех о а л ен т н о го  п о л о ж и т ел ь н о г о  а зо т а  и четы
р ех в а л ен т н о г о  о т р и ц а т ел ь н о г о  б о р а  д е л а е т  возм ож н ы м  ря д  со ч ет а н и й . 
В  „ н ео р га н и ч еск о м  б е н з о л е “ B3N 8H 0 н ар я ду  с  г о м ео п о л я р н о й  ст р у к т у р о й

п р ед ст а в л ен ы  ионны е с ч еты рехвал ентны м  п ол ож и тел ьн ы м  а зо т о м  и 
четы рехвал ен тн ы м  отрицательны м  б о р о м . П р и  этом  в озм ож н ы  д в е  
ст р у к ту р ы  т и п а  К ек ул е:

Р а сст о я н и е  В  —  N  р ав н о  1 ,4 4  А . Б л а го д а р я  т о м у  что связь ч асти ч н о  
двой н ая , э т о  р а сст о я н и е  за м ет н о  п о н и ж ен о  п о  ср ав н ен и ю  с о р д и н ар н ой  
свя зью  В  —  N  (1 ,5 8  А ) . М о л ек у л а  В 8К 3Н 0 п р ед ст а в л я ет  с о б о й  п р а в и л ь 

ный ш ест и у го л ь н и к  в со о т в е т с т в и и  с  валентны м и состоя н и я м и  N  и В" 
($р 2-г и б р и д и за ц и я , норм альны й валентны й у г о л  1 2 0 ° ) .
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Н е ск о л ь к о  иначе п о ст р о ен а  м о л е к у л а  B g O g iC H ^ g 1:

К ол ьц о В 30 3 т а к ж е п л о с к о е , но у г о л  В О В  равен  ^  1 1 0 ° , а О В О ~ 1 3 0 ° .  
В  эт о й  м о л ек у л е  т а к ж е  в озм ож н ы  ст р у к ту р ы :

Н о  он и  п р ед ст а в л ен ы , в е р о я т н о , в м еньш ей  с т еп ен и , чем ст р у к ту р ы

с N  в В 8^ Н 8. К р о м е  т о г о , у  к и с л о р о д а , как в о сн о в н о м  с о с т о я н и и ,  
т а к  и в с о ст о я н и и  т р е х в а л е н т н о г о  п о л о ж и т е л ь н о г о  и о н а , валентны м и  
являю тся т о л ь к о  р -эл ек т р о н ы , д л я  к о т о р ы х  валентны й у г о л  в 1 2 0 °  
весьм а н еж ел а т ел ен .

Ф т о р . Н а п р и м ер е  ф тор а  м о ж н о  п о зн ак ом и ться  с  главны ми в а л е н т 
ными состоя н и я м и  га л о г ен о в . П ривы чны м и д л я  хим ика являю тся  о д н о 
валентны й эл ек т р о н ей т р а л ь н ы й  (I ) и отри ц ательн ы й  нул ьвал ентны й га
л о ген  (II). К р ом е т о г о , в о зм о ж е н  п ол ож и тел ьн ы й  д в у х в а л ен т н ы й  г а л о 
ген  (III):

l t l l t It i H a l i t i t  i t  i t

2 s 2  P 2 s 2p
ii

H a l l i t  | i t | * | *  
2 s  2  р

in
П ер в ы е два  состо я н и я  о тч етл и в о  п р ед став л ен ы  во  в с е х  св я зя х  X  —  H a l ,  
нап ри м ер  в Н  —  С1 и Н + С 1". Т р е т ь е  с о с т о я н и е  о с у щ е с т в л я е т с я , на
п р и м ер , в т е х  сл у ч а я х , к огда  п о  с о с е д с т в у  с  связью  X  —  H a l и м еет ся

дв о й н а я  или тр ой н ая  св я зь . Т а к , в со ед и н ен и и С Н а =  С \
Н

С1
им ею тся

ст р у к ту р ы

/ НСН а =
\c i

+ / Н  
С Н 9 =  ( У  _  

С1
сн9- с

1 B a u e r ,  B e a c h ,  J. Am . Ch. Soc. 63, 1394 (1941).

10 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 145



Точно так же в хлорбензоле наряду со структурами I и II в небольшой 
степени представлена структуры III—V

С1 С Г
!

С с ч
С1 С) С1

1 II ill IV V

Состояния с положительным галогеном наиболее вероятны иода и наи
менее у фтора.

В С6НбС1 основной, наиболее представленной является гомеополярная 
структура (I). На нее накладывается состояние с отрицательным хлором 
(11). Что касается структур (Ш*—V), то они представлены значительно 
меньше, чем вторая. Следует иметь в виду, что наличие состояний та
кого типа отнюдь не означает, что в молекуле есть положительный атом 
хлора: они лишь приводят к тому, что хлор в молекуле делается менее 
отрицательным. То же самое относится к кислороду. Так, например, 
в фуране наряду с основной гомеополярной структурой (I) имеется

Н С — с н
// \\

НС с н
0
1

резонанс с ионным состоянием в связях С—О, как и в простых 
эфирах (II—III)

К С — С Н  Н С — с н
/ / ,  \ \  / /  \ \ +  

н с +  с н  н с  с н
б '  ч б
II III

Наряду с этим благодаря соседству двойных связей имеются еще стру
ктуры с положительным трехвалентным кислородом типа (IV—VII)

НС=СН н с = с н  НС—о н  н с - ' у 1

н с ^ с н  н с ;5^ н  Н С ^С Н  н с ^ с н

IV V VI VII

Наличие структур (IV—VII) и в этом случае понижает отрицательность 
кислорода.

Внешний резонанс. Приведенные примеры показывают, что следует 
различать два типа резонанса с ионными состояниями: внутренний и
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внешний. Под внутренним резонансом мы понимаем наложение разных 
структур внутри одной связи между двумя атомами, например

О — Н и О Н

Н2С =  О и Н2С —  О

Н — Р и Н Р

При этом в ионной структуре вместо черточки валентности появляют
ся плюс и минус. Но есть еще другая возможность резонанса с ион
ными структурами, когда заряды находятся не на соседних атомах. 
Такой резонанс, который задевает одновременно несколько связей, мы 
называем внешним.

Яркий пример представляет мочевина, где наряду с внутренним 
резонансом (I—IV)

Н2̂ \>с =  о Н2М \
/

н 2г Н2Ы/
I II

-ь
— н  -

Н2К + N
,с  =  о  

н 9к /

С—О

О

2 структуры 
III

имеется и внешний (V, VI)

Н.КГ

Н2И
^ С - 0

2 структуры 
V

4 структуры 
IV

Н N
/ Ч  -  н с—о

/
н 2к
4 структуры 

VI

В структуре с внутренним резонансом двухвалентный нейтральный кис
лород становится одновалентным отрицательным за счет того, что со
седний с ним четырехвалентный нейтральный углерод становится 
трехвалентным положительным. В случае внешнего резонанса кислород 
меняет свое состояние за счет того, что не связанный с ним атом 
азота становится положительным четырехвалентным. При этом число 
связей, образуемых углеродом, не меняется; они только иначе локали
зуются.
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В качестве примеров приведем еще структуры с внешним резонан
сом в феноле:

Н Н н

анилине*.

Н Н

Ч Й7

н н

и нитробензоле:

Атом заместителя получает заряд,Лкак видно, за счет орто- или пара
атомов углерода бензольного кольца. Внешний резонанс с атомом уг
лерода играет большую роль, так как последний может стать как по
ложительным, так и отрицательным трехвалентным.

Наиболее часто встречающиеся состояния элементов второго пе
риода систематизированы в приведенной ниже схеме.

В схеме указаны заряды и число гомеополярных валентностей. 
При потере одного электрона валентности Ы, Ве, В и С понижаются, 
а валентности И, О и Р повышаются на единицу. Присоединение элект
рона повышает валентность бора на единицу и понижает валентности 
С, Ы, О и Р. Особое положение в таблице занимает углерод. Он 
имеет максимальную валентность, равную четырем, оставаясь при этом 
электронейтральным.

В углероде отношение числа валентных электронов к полному их 
числу равно 4/6, т. е. больше, чем у какого-либо другого элемента
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периодической системы (не считая водорода, у которого только один 
электрон). Кроме того, он может быть как положительным, так и от

и Ве В С N О Р

4 - 4 4 +

3 3 + з - 3 3 +

2 2 + 2 2 - 2 2 +

1 1 + 1 - 1 + 1 - 1

0 + о -

рицательным трехвалентным ионом. Поэтому углерод соединяется как 
с электроположительными, так и с электроотрицательными атомами 
(металлорганические соединения, галогеналкилы и др.). Наличие трех 
валентных состояний электронейтрального атома (о4, о3ти и о2гс2) и 
ионных состояний с положительным и отрицательным зарядом, а также 
резонанс большого числа структур —  все это обеспечивает огромное мно
гообразие соединений углерода.

Элементы последующих периодов обнаруживают сходство со вторым 
периодом, но вместе с тем у них возможны новые валентные состоя
ния. С ростом главного квантового числа энергии возбуждения пони
жаются. Так, например, переход 3р— требует меньше энергии, чем 
2р— >3$. Наличие ¿-уровней делает возможным новые переходы.

Сера. Сера, как и кислород, в основном состоянии двухвалентна 
(1$22.?22р63$23р4). В ней есть два холостых Зр-электрона. При
соединяя электрон, сера становится одновалентной, отрицательно заря
женной

Г |
35 3 р

Действительно в тех соединениях, где сера считается двухвалентной, 
фактически имеется наложение двух состояний:

С2Нб —  Б— С2Н5 и СН3СН2 Б — С2Н5

Н — Б — Н и Н Б — Н
4- “■ 4-

менее представлено состояние Н Э Н .
В химических формулах сера часто фигурирует как гомеополярно 

четырехвалентная. Для перехода в четырехвалентное состояние необхо-
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димо распарить два 
орбиту:

Зр-электрона и перевести один на

4- | 4- | Ф |  |  4- |
3^ Ър 45

фф| Ф | Ф Ф | Ф
35 3 р 3(1

45- или 3(1-

В первом случае надо затр ати ть~ 160 ш алу во втором ~  200 ш ал  (по 
спектральным данным состояние 45 глубже, чем ЪЛ).

Отдавая один электрон, сера переходит в трехвалентное, положи
тельно заряженное состояние:

+
Б и I * 1 + М

35 Ъ р
В таких соединениях, как 5 0 а, Б0 3 , которые обычно пишутся с че-
тырьмя

4-
ние >  Б

валентными штрихами, сильно представлено также состоя-

О О

О
 

1 О

0  О
\ + ^ Ч н /

Б в
Молекула Б02 треугольная. Наличие дипольного момента указывает 
на структуру с трехвалентной положительной серой. При этом выигры
вается энергия ионного взаимодействия и резонанса нескольких струк
тур. Прямым указанием на наличие такого состояния являются сульфо- 
ниевые соединения (К35)+ С1'", которые легко образуются из тиоэфиров 
и галогеналкилов и ведут себя как бинарные соли с ионом ({^Б)4*.

Если бы сера была склонна легко образовывать четыре гомеопо- 
лярные связи, то можно было бы ожидать существования таких моле
кул, как БН4 или БИ4, по аналогии с СН4, Б1Н4, СХ4. Так как таких 
соединений не существует, то напрашивается вывод, что в соединениях 
„четырехвалентной“ серы значительно представлены структуры с трех
валентной положительной серой. Ион сернистой кислоты БО̂ ~ в основ
ном имеет, повидимому, структуру

О О

Б

СГ
4

Три /7-электрона Б, подобно трем /7-электронам азота в аммиаке, 
должны дать пирамидальную конфигурацию. Это подтверждено рент
геноскопически.

В молекуле БОС12 заметно представлены состояния:

-  + УС1
0-Б< 

^ С 1

+ /С 1  
_  
С1

+
0=Б

С1

^ С !
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Чтобы сделать серу шестивалентной, надо распарить две пары 5- и 
р-элекгронов и один перевести в 3*/-, а другой в 45-состояние (или 
оба в состояние Ы)

1 + Н-Ч + Н  I 1
35 3 р Ъ(1

н
45

Сера может быть также четырехвалентной и дважды положительно 
заряженной:

4 | 4 | 4 | 4 | 
35 Ър

В молекуле 8 0 3> которая 
штрихами:

обычно изображается с шестью валентными

ч

о

о
имеются, повидимому, еще три резонирующие структуры:

++ /  
0 = Э  <

О

Так как здесь состояние серы сходно с углеродом (.у/;3), то п ри 
наличии трех соседей образуется три о- и одна я-связь. Молекула 
плоская, со связями под углами в 120°.

В ионе сульфата повидимому, существенную роль играет структура

О О
\  /

+ 4-

Ион имеет тетраэдрическую конфигурацию, как и следует ожидать 
для .у/)3-гибридизации. В молекуле 5 0 2С1а представлены структуры:

О С!
Ч с /
/ ч

о С1

О С1
Ч ++ /  

- / 5 -  
О С1

4 структуры
В 5Р6 (Б в центре октаэдра и Р по 
ную роль играют структуры

0 С1 0 С1
\ +с+/ Ч Ч

- / э \ _
0 С1 0 С1

углам), надо полагать, существен-

\ +с+/
/ ^  \
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где четыре связи Б —  Р гомеополярны, а два атома фтора отрицательно 
заряжены. Заряды не локализованы и осуществляется много структур, 
стабилизующих систему. Грубо говоря, каждая связь на 2/3 гомеопо- 
лярная и на 1/3 ионная. Стабильность молекулы обусловлена тем, что 
выигрывается сродство двух атомов фтора к электрону.

В эпоху увлечения электростатическими теориями сера фигуриро
вала в соединениях в виде шестизарядного положительного иона ¿6+ с 
оболочкой неона. При этом, например, иону Б О г приписывалась 

структура

О 64- О 
Б

6  6

Современная трактовка связей, как суперпозиции гомеополярного и 
ионного состояний, без вымышленных шестизарядных ионов гораздо 
ближе к действительности. То же относится и к другим ионам с че
тырьмя, пятью и семью зарядами.

Фосфор. Фосфор обнаруживает некоторое сходство с азотом.
В фосфорных кислотах осуществляются 
связан с четырьмя атомами:

состояния, в которых фосфор

о н о н ОН
-  + / -  + / -  + /
О—Р-О Н О—Р—о н О—Р—н

\ \ \
о н н н

Ион РОГ имеет тетраэдрическую структуру, что указывает на ар3-гиб- 
ридизацию. Получение пятивалентного фосфора (переход З^-электрона 
в ^-состояние) требует меньшей энергии возбуждения, чем в случае 
азота ( 2 3 $ ) .  В связи с этим существуют соединения РНа15, по
строенные в виде тригональной бипирамиды. Пятивалентный фосфор 
может быть представлен и в кислородных соединениях. Фосфины, К3Р, 
как известно, окисляются в 1?3РО.

Повидимому, здесь имеются следующие структуры:

К I?
\  \ +  -

Я—Р =  0  Я—Р — О
/  /

и к

Окиси триалкилфосфинов устойчивее окисей аминов и восстанавливаются 
труднее. Уменьшение энергии возбуждения в пятивалентное состоя
ние по сравнению с азотом и большая электроположительность объяс
няют способность третичных фосфинов к реакциям присоединения 
хлора и серы.

Хлор. В отличие от фтора хлор образует целую серию окислов и 
кислотных ионов и проявляет переменную валентность. Известны конфи-
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гурации некоторых ионов. Так, ион СЮ7 имеет треугольную структуру. 
Хлор в нем, повидимому, заряжен положительно и двухвалентен. Два 
/^-электрона образуют связи под углом:

+
С1

О О
Ион СЮ“ имеет форму пирамиды с атомом хлора в вершине. Это 
позволяет предположить, что в связях участвуют три р-электрона:

++■
С1

О О о

Ион СЮ7 — тетраэдрический. Напрашивается вывод о четырех гиб
ридных электронах ($р3 =  о4) соответственно структуре:

О О
\  /

+++
С1

- /  \ -
о  о

Приведенные структуры ионов СЮГ, С10з~ и СЮТ являются 
лишь предельными. Наряду с ними представлены также структуры с 
повышенной валентностью хлора и двойными связями С1 =  О.

27. Альтернирующая полярность
Ионные состояния в отдельных связях усиливаются, если в цепи ато

мов могут появиться заряды чередующихся знаков. Рассмотрим, напри
мер, молекулу сульфамида 5 0 2(МН2)2. В ней, несомненно, представлена 
структура:

О Ш о
\ - н - /

\о  ш 9

— -Ь
В связях > N —Н имеется резонанс с ионным состоянием >Ы Н. В мо
лекуле сульфамида благодаря значительному положительному заряду

— Ь
серы ионное состояние Н делается энергетически более выгодным, 
чем, например, в молекуле Г̂ Н3, благодаря большому выигрышу элек
тростатической энергии в структуре:

6  N Н

Н
О КГН2

\+о+/  \
- / К
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Интересно отметить, что сульфамид обладает в значительной мере 
кислотными свойствами и дает соли, например 8 0 2(ЫНА£)2. Группы 
ЫН2 и БОд соединяются в цепочки с образованием молекул:

ЫН2—802—Ш — БОз—ЫН—8 0 а-Ы Н —8 0 2—ЫН2

В этом соединении большую роль играют, позидимому, структуры:

Н ЫН

О1
О О

1
0
11 1+4- -  + +  -

— й — ы — э — ы -
1++

- э -
1++

- Ы — э —

!Й 1 Й 1 н 1
О О О О

ЫН Н

В органической химии уже давно постулировалось существование 
альтернирующей полярности, т. е. зарядов чередующегося знака у всех 
атомов кольца или цепи. Физическая природа этого эффекта сводится 
к взаимной стабилизации ионных состояний в соседних связях1.

Рассмотрим молекулу бензола. Обычно в бензоле учитываются только 
резонансные структуры с чисто гомеополярными связями (две структуры 
Кекуле и три структуры Дьюара). Известно, однако, что в химических 
связях имеет место резонанс с ионными состояниями, так что, строго 
говоря, в бензоле надо рассматривать и резонанс со структурами 
типа (I) и (И):

п

Наличие этих структур никак не сказывается на полярности и свойствах 
молекулы бензола, так как в каждой связи две ионные структуры С +С~ 
и С“ С+ участвуют с равными весами. Пренебрежение ионными струк
турами в бензоле вполне может быть оправдано, так как эти 
структуры весьма невыгодны энергетически по сравнению с структу
рами Кекуле. Иначе обстоит дело в замещенных бензола.

Рассмотрим ион триметилфзниламмония:

1 Сырк ин  и Дят кина ,  ЖФХ 14,1594 (1940).
154



Благодаря положительному заряду азота структуры (III) и (IV) де
лаются более выгодными, чем в бензоле

из-за большого выигрыша электростатической энергии чередующихся 
зарядов

+  -  +

Напротив, структуры типа (V)

крайне невыгодны из-за соседства двух положительных зарядов

+  +

Точно так же в бензолсульфокислоте и нитробензоле наличие по
ложительных зарядов у атомов серы или азота делает выгодными 
структуры типа (VI—IX)
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В некоторой степени альтернирующая полярность может иметь место 
и в алифатических цепях. В связи С—С в крайне незначительной сте
пени имеет место резонанс с двумя равновероятными ионными состоя
ниями :

+ -
—С С-

I- 1+—С с-

Эти структуры, представленные в равной мере, не обусловливают ни
какой полярности. Нельзя, конечно, рассматривать один атом углерода 
как положительный, а другой как отрицательный. Если же на конце 
цепи появляется атом хлора, то условия меняются. Благодаря резо

нансу с ионным состоянием в связи С—С1 (С С1) одна из структур 
усиливается, а другая подавляется. Это приводит к альтернирующей 
полярности.



Г Л А В А  VII

МЕТОД МОЛЕКУЛЯРНЫХ ОРБИТ

28. Молекулярные орбиты

Возможны два пути подхода к проблеме химической связи. Первый — 
метод Гейтлера, Лондона, Слетера и Паулинга был рассмотрен в пре
дыдущих главах. Для него характерно допущение, что атомы в моле
куле в значительной степени сохраняют свою индивидуальность. 
Предполагается, что электроны в молекуле описываются функциями, 
построенными из неизмененных атомных функций и Это при
ближение справедливо только для больших расстояний, так как возму
щение, вносимое вторым атомом на расстоянии порядка 10~8 см> на
столько велико, что оно должно исказить атомные орбиты.

Другой способ рассмотрения лежит в основе так называемого мето
да молекулярных орбит, разработанного Гундом, Мулликеном, Герцбер- 
гом, Гюккелем, Леннард-Джонсом *.

К молекуле можно подойти так же, как к атому. В атоме электрон 
двигается в поле ядра и находится только в определенных состояниях. 
Молекула, например, двухатомная отличается от атома тем, что в ней 
вместо одного — два ядра. Можно задаться целью найти состояния 
электронов, т. е. „молекулярные орбиты“, в поле нескольких ядер. 
К сожалению, решить соответствующее уравнение Шредингера не 
удается. С подобной трудностью мы уже встречались при рассмотрении 
сложных атомов, где, однако, эту трудность удалось преодолеть.

Мы рассматривали водород как прототип атома, потом распростра
нили найденные закономерности на другие элементы. То же можно 
сделать и для молекул. Начнем с двухатомных. В качестве прототипа 
двухатомной молекулы можно взять простейшую молекулу, т. е. Н+, 
в которой есть один электрон и два одинаковых ядра. Если мы най
дем возможные состояния (уровни) одного электрона, то многоэлектрон
ные молекулы можно будет построить, распределив электроны по этим 
уровням. Задача, правда, усложняется тем, что ядра могут иметь разные 
заряды. Принцип построения молекул подобен уже известному для атома.

Предположим, что мы имеем два „голых“ ядра без электронов. Отли
чие от атома заключается лишь в том, что ядра нужно насильно закре
пить на определенном расстоянии, так как, будучи лишены электронов, 
они отталкиваются. Будем заполнять последовательно возможные моле-

1Н u n d, Z .Phys.73,1, 565 (1931); M u l l i ken,  Phys. Rev. 40, 55(1932); 41. 49, 
751 (1932); H e r z b e r g ,  Z. Phys. 58, 601 (1929); H ü c k e l ,  ibid. 70, 204 (1931); 
72, 310 (1931); L e n n a r d - J o n e s ,  Trans. Far. Soc. 25, 668 (1929) и более 
поздние работы этих авторов.
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кулярные орбиты в поле двух ядер в порядке их расположения по энер
гиям. В первую очередь будут заполняться наиболее выгодные орбиты. 
Принцип Паули строго ограничивает число электронов в каждом состо
янии. В молекулах, как и в атомах, электроны взаимодействуют друг 
с другом. Но мы будем пренебрегать этим, как и в многоэлектронных 
атомах. Вопрос об устойчивости молекулы сводится к тому, что более 
выгодно для электронов — находиться на молекулярных орбитах или 
существовать в разъединенных атомах. Идея такого подхода к строению 
молекул физически вполне разумна и метод молекулярных орбит, несо
мненно, имеет право на существование наряду с теорией Гейтлера-Лон- 
дона. Речь идет о двух способах приближения. Один подход отнюдь 
не исключает другого.

Применение теории Гейтлера-Лондона к молекулам, несмотря на то, 
что она верна лишь для больших расстояний, оправдывается, так как 
она позволяет обосновать электронные пары Льюиса и близка к языку 
химических структурных формул. Она связывает валентность атомов с 
числом холостых электронов. Взаимодействие двух неспаренных элек
тронов с противоположными спинами приводит к образованию хими
ческой связи. Но в этом и сильная и слабая сторона этой теории.

Хотя попарное насыщение спинов электронов характерно для очень 
многих случаев, оно отнюдь не является неотъемлемой чертой химиче
ской связи. Известны, например, молекулы с нечетным числом электро
нов. Так, в окиси азота N0 имеется пятнадцать электронов, т. е. один 
холостой. Вместе с тем N0 не димеризуется в устойчивую молекулу 
К 20 2, х о т я ,  казалось бы, взаимодействие неспаренных электронов двух 
молекул должно привести по теории Гейтлера-Лондона к образованию 
химической связи.

В атоме кислорода имеется два холостых р-электрона. Казалось бы, 
что в 0 2 они дают две насыщенные пары, т. е. одну о- и одну т:-связь. 
Между тем, опыт показывает, что в молекуле кислорода есть два холо
стых, неспаренных электрона (наличие постоянного магнитного момента). 
Далее, непонятно, почему две молекулы кислорода не дают устойчивой 
молекулы 0 4 путем спаривания своих холостых электронов. Указанные 
факты не укладываются в рамки теории электронных пар. Этим роль 
теории Гейтлера-Лондона отнюдь не умаляется. Хотя она сформулиро
вана для ^-электронов, тем не менее в большинстве случаев она при
менима также к р- и ¿-электронам. Однако при наличии р- и ¿/-орбит 
возможны осложнения, обусловленные вырождением. В особенности 
это относится к кислороду. Были попытки распространить теорию 
Гейтлера-Лондона в общей форме и на р-электроны, но из-за расчет
ных трудностей они не привели к достаточно ясным результатам.

Второй метод не предрешает того, что спаривание электронов все
гда необходимо. Два холостых электрона в некоторых случаях могут 
иметь более низкую энергию, находясь порознь на разных орбитах 
с параллельными спинами, чем на одной с противоположными. Разместить 
на молекулярных орбитах можно любое, в том числе и нечетное число 
электронов, так что само по себе существование молекул типа N0 не 
представляет ничего удивительного. Если холостой электрон находится 
в молекуле на достаточно глубоком уровне, то это является причиной, 
почему две такие молекулы неохотно соединяются (N0 , 0 2).
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Метод молекулярных орбит позволяет в ряде случаев дополнить, 
теорию Гейтлера-Лондона. Для двухатомных молекул он был развит, 
главным образом, в целях упорядочения и систематизации молекуляр
ных спектров. Вместе с тем выводы, полученные этим методом, могут 
быть полезны и для химика.

Молекулярные орбиты электрона в Н+ можно найти точно, если 
решить соответствующее уравнение Шредингера. Но это слишком 
сложно и результат получается не в столь отчетливой и обозримой; 
форме, как для атома водорода. Более просто можно подойти к со* 
стояниям электрона в Н+ двумя путями. Во-первых, можно исходить 
из разъединенных атсма водорода и протона и следить за изменением 
атомной орбиты по мере сближения ядер. Такой подход был уже 
вкратце рассмотрен в гл. III

Если расстояние между ядрами Еелико, то электрон находится на 
атомной орбите . При сближении ядер электрон может очутиться 
как у ядра а, так и у ядра b. Это надо рассматривать как ступень 
к возникновению молекулярной орбиты. Если расстояние все же до
статочно велико, то допустимо пренебречь деформацией атомных орбит 
и представить молекулярную орбиту как линейную комбинацию атом
ных. При этом существенно, что наложение состояний и при
водит, как было установлено, к двум молекулярным орбитам для од
ного электрона:

+1 =  +а +  'т'Ь О)
+11 =  +« —  V  (2)

Плотности электронных облаков выражаются, как известно, через <J>2. 
Соответственно получим:

4l2 =  ^a2 +  ^ 2+ 2^ ,  (3)

+и® =  4'ва-+ V 8— 2<М*. (4)

В первом случае к плотностям облаков двух структур и ¿̂,2 доба
вляется еще плотность переходной структуры отвечающей одно
временной принадлежности электрона обоим ядрам. При этом плотность 
электрона между ядрами возрастает, вследствие чего ядра стягиваются. 
Уменьшение расстояния сопряжено с выигрышем энергии. Естественно, 
что пребывание электрона на такой молекулярной орбите выгоднее, 
чем у однсго изолированного атома. Это приводит к образованию мо
лекулы. Такие орбиты называются связывающими.

Во втором случае (фц2) плотность переходной структуры вычитается 
и, следовательно, общая плотность между ядрами понижена. Иначе 
говоря, найти там электрон мало вероятно.

В результате этого ядра отталкиваются. Очевидно, электрону выгод
нее находиться в атоме, чем на такой, как говорят, разрыхляющей 
орбите. Переход электрона из атома на эту орбиту требует затраты энер
гии. Поэтому электрон занимает разрыхляющую орбиту только в том слу
чае, когда связывающая орбита уже занята полным числом электронов.
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допускаемым принципом Паули. Такой электрон будет стремиться вер
нуться на атомную орбиту, т. е. будет понижать устойчивость молекулы.

Таким образом, есть два типа орбит. На одних электрон находится 
глубже, чем в атоме, а на других выше. Каждое атомное состояние 
порождает два молекулярных. Представление о связывающих и разрых
ляющих электронах существенно в методе молекулярных орбит. Орбиты 
Фа +  Ф& и фа — ф& с неизменными атомными функциями приемлемы 
только для больших расстояний. В реальных молекулах атомные орбиты, 
конечно, сильно искажены, тем не менее можно сохранить деление 
молекулярных орбит на связывающие и разрыхляющие.

Возможен и другой путь подхода к молекулярным орбитам. Если 
сближать ядра в Н2+, то в конце концов они сольются в одно ядро 
с двойным зарядом. Мы приходим при этом к так называемому „объеди
ненному“ атому, соответствующему данной молекуле. В случае Н2+ роль 
объединенного атома играет ион Не+. В нем имеется один электрон в поле 
ядра с двойным зарядом. Для Не+ известны все состояния элекгрона. 
Они такие же, как и в атоме водорода, с той лишь разницей, что 
в формулы для энергии и волновых функций вместо заряда ядра е 
входит 2е.

Представление об объединенном атоме позволяет дать характери
стику молекулярных орбит по аналогии с атомными. Атомным кванто
вым числам п и / в молекуле отвечают свои определенные главные 
и побочные квантовые числа. Но последовательность уровней в моле
куле иная, чем в атоме, и, кроме того, она меняется в зависимости от 
расстояния между ядрами. Соответствие между атомными и молекуляр
ными п и / несущественно для наших целей. Более важным является 
квантовое число X, которое отвечает магнитному квантовому числу 
т в атоме водорода. Оно определяет значение проекции момента коли
чества движения электрона на ось, соединяющую ядра, подобно тому, 
как в атоме т связано с ориентацией момента количества движения 
электрона относительно некоторой оси, например, направления внеш
него магнитного поля.

В свободном атоме в отсутствии внешнего поля нет никакой 
преимущественной оси. Так, достаточно указать, что электрон находится 
в состоянии 2р. Будет ли это 2рх-> 2ру- или 2рг-орбита, не существенно 
для вида его электронного облака и энергии1.

В молекуле, в отличие от атома, появляется одна неотъемлемая 
и преимущественная ось — линия, соединяющая ядра.

Состояния с разными значениями проекции момента количества 
движения на эту ось отличаются друг от друга. Для характеристики 
молекулярной орбиты необходимо, следовательно, указать значение 
числа X. Нужно различать электроны в состояниях с Х =  0 иХ =  =+г1. 
Но орбиты с +  X и —  X энергически не отличаются друг от друга, так как 
в Н2+ есть выделенная ось, но еще нет направления. Два таких состояния

1 Различие в пространственной ориентации облаков р-электронов прояв
ляется только при образовании связи, когда есть другой атом, приближающий
ся к данному в некотором определенном направлении. Это направление и вы
деляет ось, по отношению к которой восьмерка одного электрона ориентиро
вана параллельно, а других — перпендикулярно.
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- | - Х  и —  X, как  г о в о р я т , вы р ож ден ы  1. И х  н у ж н о  счи тать  за  о д н о  д в о й 
н о е . М о л ек у л я р н а я  о р б и т а  с  Х =  0  н а зы в а ется  а -со ст о я н и ем , с  
X =  :±: 1 ^ -со ст о я н и ем , с 1 =  ± 2  й -со с т о я н и ем .

П ри нцип  П аул и  о г р а н и ч и в а ет  ч и сл о  эл ек т р о н о в  на  к а ж д о й  о р б и т е .  
В а -со ст о я н и и  м огут  н а х о д и т ь ся  два  эл е к т р о н а . В тс-состоянии (Х =  
=  ±  1) м о г у т  бы ть четы ре эл ек т р о н а : дв а  на о р б и т е  с X =  - ( -  1 и два  
на о р б и т е  с Х =  — 1. Т о ч н о  так  ж е  и в о стал ь н ы х с о с т о я н и я х  с Х =  
— ± 3  и т . д . м о г у т  н а х о д и т ь ся , п о  ч еты р е эл ек т р о н а .

Мы п о л у ч и л и , таким  о б р а зо м , о б щ е е  п р ед ст а в л ен и е  о  в о зм о ж н ы х  
с о с т о я н и я х  эл е к т р о н о в  в д в у х а т о м н о й  м о л ек у л е . Т еп ер ь  н е о б х о д и м о  
у ст а н о в и т ь , каки е м о л ек ул я р н ы е ор б и т ы  м о г у т  в озн и к н уть  и з за д а н 
ны х атом ны х, и р а зм ест и т ь  эл ек т р о н ы  по этим  со ст о я н и я м . К аж ды й п о 
сл ед у ю щ и й  э л е к т р о н  ст р ем и тся  за н я т ь  т у  и з с в о б о д н ы х  о р б и т , к о т о 
рая л е ж и т  г л у б ж е . О д н о й  а т о м н ой  о р б и т е  с о о т в е т с т в у ю т , как бы л о п о 
к азан о  вы ш е, д в е  м о л ек у л я р н ы е: о д н а  связы ваю щ ая и о д н а  р а зр ы х л я 
ю щ ая.

П ри  п е р е х о д е  с атом ной  ор б и т ы  на м о л ек ул я р н ую  5 -эл ек т р о н  в сегд а  
б у д е т  са д и т ь ся  т о л ь к о  на о -о р б и т у . Б ук ва тг ук азы в ает, что у  э л е к 
т р о н а  в данном  со ст о я н и и  п р о ек ц и я  м ом ен та  к ол и ч еств а  дв и ж ен и я  на о сь  
м ол ек ул ы  р авн а - | - 1 или —  1. Н о  у  5 -эл ек т р о н а  м ом ен т  к о л и ч еств а  
д в и ж ен и я  сам р авен  н у л ю , так ч т о  он  не м о ж ет  им еть п р о ек ц и ю , р а в 
ную  еди н и ц е. У /7 -эл ек тр он а /  =  1 и, сл е д о в а т е л ь н о , возм ож н ы  тр и  п р о -

ТАБЛИЦА 26
Порядок заполнения молекулярных орбит

Состояние 
электронов 

в атомах

Состояние электронов Число
в молекулах электронов

15°-, 15*
2ас вяз.
2аразр.

4

25*, 252

2/>, 2рс

23связ.
2узразр.

Хз связ. * ’связ. 
4ут.разр.

и з разр.

4

12

1 Если молекула вращается, то имеется ось вращения, перпендикулярная 
к линии, соединяющей ядра, и появляется возможность различить состояния 
+  X и — X. Вырождение, как говорят, снимается и соответствующий уровень 
расщепляется. Это имеет значение для понимания спектров двухатомных 
молекул.

11 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 161



екции момента количества движения, отвечающие т =  0, т =  - 1 и 
т =  —1. Соответственно, р-электроны могут переходить как на 
с-орбиты с X =  0, так и на тс-орбиты с Х =  ± 1.

Последовательность заполнения связывающих и разрыхляющих о и 
т: молекулярных орбит изображена в табл. 26. Применение таблицы 
мы поясним ниже на ряде примеров.

29. Распределение электронов в двухатомных молекулах

Н2+. Когда из нормального атома Н и протона образуется молекула 
Н2+, то естественно, что 1 ¿-электрон атома переходит на наинизшую 
связывающую о-орбиту, отвечающую <̂18(д) +  Обозначим ее асвяз,г

Н(1*) +  Н+ = Н 2+(освяз.).
Н2. Каждый атом водорода имеет по одному ¡¿-электрону. Если их 

спины антипараллельны, то они оба могут занять одну и ту же моле
кулярную орбиту:

Н(1*Н + Н ( Ь ) |  =  Н2(оСВ93.)2.

Если же спины параллельны, то принцип Паули разрешает пребы
вание на низшей связывающей орбите только одному электрону; вто
рой вынужден перейти на более высокую разрыхляющую о-орбиту, 
которая соответствует ^1£.(а)— ¿1г?(£). Обозначим ее оразр> На первый 
взгляд может показаться странным, что электрон переходит на разрых
ляющую орбиту, когда в двухатомной молекуле есть другие — связываю
щие орбиты, но эти последние порождаются не основным состоянием 
атома, а возбужденными (2$, 2р и т. д.) и лежат выше.

НО*) I  1— Н( 1  ̂ =  Н2(^связ.)(аразр.)-
Переход на разрыхляющую орбиту невыгоден, так как сопряжен с 

затратой энергии, иначе говоря, электрон предпочитает быть в атоме, 
а не в молекуле. Надо полагать, что разрыхляющий электрон растал
кивает ядра сильнее, чем связывающий стягивает2. Это подтверждается 
расчетом по методу Гейтлера-Лондона.

1 В спектроскопической литературе для орбит приняты обозначения g и и
от немецких слов gerade (четный) и ungerade (нечетный). Они возникли в свя
зи с классификацией спектральных термов на четные и нечетные. Но одна толь
ко четность или нечетность орбиты еще не определяет, будет ли она связы
вающей или разрыхляющей. Так, а^-орбита— связывающая, а пд---- разрыхля
ющая; аи- разрыхляющая, а ^^-связывающая. В применении к химии поэтому 
целесообразнее ввести обозначения связ. (связывающая) и разр. (разрыхляющая).

2 Пенни делает попытку обосновать этот факт, рассматривая суммарную 
плотность облаков связывающего и разрыхляющего электронов. Нормирован
ные функции связывающей и разрыхляющей орбит имеют следующий вид:

+  'г>Ъ .
* СВЯЗ‘ “  / 2+ 2S 9

При этом суммарная плотность равна
¿2  —  ,1,2 ! ,12 ___
* * связ. 1~ ? разр. —

4- разр. =  4а —4t»
V 2 —2S '

1 — S2
Плотность суммарного электронного облака между ядрами понижена, что и 
приводит к отталкиванию.
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Не.2+. Эта молекула может образоваться из атома гелия с двумя 
15-электронами и иона Не+ с одним 15-электроном. Два из этих 
электронов, с антипараллельными спинами, занимают связывающую 
орбиту асвяз , а третий вынужден занять более высокую разрыхляю
щую орбиту Оразр.:

Не ( ls )2 - f  Н е+ ( ls )  =  Не2+ (вСВяз.)2 (зразр.)-

Наличие одного разрыхляющего электрона понижает устойчивость 
этой молекулы. Она обнаружена только спектроскопически.

Не2. В этой молекуле имеются четыре 15-электрона. Два занимают 
орбиту асвяз>, а два аразр.:

2Не (15)2 =  Не2(асвяз )2 (аразр.)2.

Молекула Не2 не образуется. Это подтверждает, что действие двух 
разрыхляющих электронов сильнее, чем двух связывающих.

Li2. У каждого атома лития имеется по три электрона: два 15 
и один 25. Две пары 15-электронов занимают две первые орбиты освяз. 
и аРазр.- 25-электрон лития может перейти на следующую связывающую 
о-орбиту (с более высоким главным квантовым числом). Для того 
чтобы отличить эту и следующие орбиты от рассмотренных выше, 
воспользуемся обозначениями, предложенными Мулликеном и приня
тыми в английской и американской литературе. Орбиты обозначаются 
последними буквами латинского алфавита г ,  у , х, w, V, а и т. д. 
Эта последовательность описывает орбиты в порядке повышения их 
энергии.

Если спины 25-электронов двух атомов лития антипараллельны, то 
оба электрона занимают 2асвяз.-орбиту. Эти два электрона обусловливают 
связь. Суммарный эффект четырех первых сводится к ослаблению 
связи.

Выше уже было указано, что „рыхлостьа связи Li2 объясняется 
в рамках метода Гейтлера-Лсндона обменным отталкиванием электронов 
остовов (152). В методе молекулярных орбит это эквивалентно переходу 
четырех электронов на связывающую и разрыхляющую молекулярные ор
биты с преобладающей ролью последней.

Мы не будем останавливаться на молекулах Ве2, В2 и С2, обнаружен
ных только спектроскопически, свойства которых мало известны. Эти 
молекулы могут образовываться из атомов как в основных, так и в воз
бужденных состояниях, так что их электронные конфигурации неодно
значны.

Nä. Формула атома азота 1522522/?3. Четыре 25-электрона занимают 
попарно £асвяз>- и з/а;азр.-орбиты. Кроме того, у двух атомов азота 
имеется шесть 2/7-электронов. Они могут переходить и на о- и на 
7:-орбиты. Одна пара занимает л:асвяз.-орбиту, но другие электроны 
размещаются не на иаразр#-орбите, так как есть более низкая 
«^«яз.-орбита с четырьмя вакантными местами1. На ней размещаются 
все электроны:
2N (l52 252 2/?3) =  N2 (<Зсвяз>)2 (Орззр.)2 (£асвяз#)2 (^Оразр.)2 (-^°связ.)2 («^связ.) 4*

1 Порядок расположения ха- и доп-орбит зависит от межатомного рас
стояния.
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В молекуле N3 имеется избыток в шесть связывающих электронов. 
Это эквивалентно тройной связи.

В методе молекулярных орбит кратные связи объясняются следующим 
образом: ^-электроны поочередно занимают связывающие и разрыхляю
щие орбиты (по крайней мере в пределах второго периода менделеев
ской таблицы). Когда появляются р-электроны, они могут занимать и а- 
и тг-орбиты. Для 2р-электронов имеются по две связывающие и разрых
ляющие орбиты: это л:асвяз. и дагсвяз. , vxpгLЗp. и изразр. За связывающей 
орбитой необязательно следует разрыхляющая. Например после л;асвяз< 
идет шксвяз,. Вследствие этого после образования одной связи продол* 
жают образовываться вторая и третья. Больше трех связей образоваться 
не может, так как далее следует уже разрыхляющая орбита. Надо от
метить, что в образовании молекулы принимают участие не только 
последние шесть, но все четырнадцать электронов.

0 2. В молекуле 0 2 по сравнению с N2 появляются два дополнитель
ных электрона. Они вынуждены перейти на ближайшую разрыхляющую 
орбиту. Наиболее низким при этом оказывается состояние 'итгразр.

20(1$22$22 р* ) =
=  0 2( о связ#) и ( з р а з р .^ 2 ( ^ с в я з . ) 2 („У ^разр.)2 (-Х ^связ.)2 ( ^ ^ с в я з . ) 1 ( ^ тсразр .)2*

Всего имеется десять связывающих и шесть разрыхляющих электронов. 
Важно отметить следующее обстоятельство. На четыре места орбиты 
тпгразр. есть только два претендующих электрона, т. е. орбита не запол
нена. Поэтому возможны два способа распределения электронов в этом 
состоянии. Они могут оба иметь одно и то же значение X (или -[- 1 
или — 1). В этом случае спины должны быть антипаралелльны. Но если 
один электрон будет в состоянии с Х= 1, а другой в состоянии с

— 1, то они, не вступая в противоречие с принципом Паули, могут 
иметь параллельные спины. Из спектроскопических данных следует, что 
в последнем случае (триплетное состояние) энергия ниже, чем при анти- 
параллельной установке спинов. Это объясняет наличие двух холостых 
электронов в молекуле 0 2, т. е. ее парамагнетизм. Такая же электрон
ная конфигурация, как у 0.2, повторяется у Э2. Эта молекула тоже 
парамагнитна1.

В молекуле фтора по сравнению с 0 2 есть два дополнительных 
электрона. Орбита 'Щгра3р. заполняется целиком. Все спины попарно насы
щены:

2Б(1522^2 р ъ) =

=  ^ 2(3 связ . ) 2 ( ° р а з р .)2 ( ^ с в я з . ) 2 ( ^ ° р а з р . ) 2 ( •^ 0 с в я з .)2 ( ' ^ 7Гсвяз. )* ( ^ р а з р . ) 4 *

Остается избыток в два связывающих электрона. Сопоставление 0 2, Ы2 
и ¥2 показывает, что в двух последних молекулах все орбиты заняты 
полностью, спины насыщены и холостых электронов быть не может. 
Молекула кислорода составляет исключение. Хотя число электронов 
четное, тем не менее в ней есть два холостых электрона, так как по
следняя орбита не заполнена.

1 V a n  V l e c k ,  The theory of electric and magnetic susceptibilities, Oxford, 
1932.
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Ые2- Электроны двух атомов неона занимают все состояния, отве
чающие 2$- и 2/7-атомным орбитам. Последние два электрона вынуж
дены перейти на наразр.-орбиту:

2Не(1$22$22р6) =
===̂ ®2(3связ.)2 (^разр.)2 (¿^связ.)2 СУ°разр.)2 («̂ с̂вяз.)2 (^^связ.)4 О^разр.)4 (^аразр.)2
Общее число связывающих электронов равно числу разрыхляющих. 
Молекула не образуется.

У последующих атомов третьего периода повторяется та же 
картина. Два 3,9-электрона у занимают следующую освяз>-орбиту, 
так что молекула эта подобна Ы2.

Изложенный выше метод рассмотрения может быть перенесен на 
двухатомные молекулы с разными ядрами, особенно если заряды послед
них мало отличаются друг от друга, как, например, в N0 или СО.

СО. В СО, как и в N3, четырнадцать электронов. Они распреде
ляются по молекулярным орбитам точно так же, как в N3:

С (1$2 2$2 2р2) +  О (1.92 2^2 2р*) =
=== С0(асвя3-)2 (Зразр.)2 С̂ Зсвяз.)2 (.У̂ разр.)2 (-̂ с̂вяз.)  ̂(^^связ.)4>

т. е. имеется шесть лишних связывающих электронов.
Если молекулы изоэлектронны, т. е. имеют одно и то же количе

ство электронов, то* естественно ожидать сходства некоторых физи
ческих свойств, например поляризуемостей, межатомных расстояний, 
потенциалов ионизации и т. д. Константы, характеризующие межмоле
кулярное взаимодействие, зависящее от поляризуемости и потенциалов 
ионизации (температуры кипения, плавления, критические свойства и т. п.), 
также должны быть близки. Сопоставление свойств изоэлектронных 
молекул дано в табл. 27.

ТАБЛИЦА 27
Ф и зи ч еск и е св о й ств а  и зо э л е к т р о н н ы х  м о л ек у л

Электронная конфигурация га2уа? Ха2тп4 го2уо2ха гт4 га2уа2ха2 хтЛюк

Молекулы N2 СО CN СО + N2 + N0 о ,+

Потенциал ионизации (/скал) 359 324 322 _ _ 219 _
Потенциал возбуждения (шал) 140 1381 — — — — —
Поляризуемость (А)3 1,76 1,96 — — — — —
Межатомное расстояние (А) 1,09 1,13 1,17 1,11 1Д2 1,15 1,12
Частота колебания (см-1) 2360 2168 2069 2211 2207 1906 1876
Энергия диссоциации (ккал) 170 211 137 150 146 122 149
Температура плавления (абс.) 63 66 — — — — —
Температура кипения (абс.) 78 83 — — — — —
Критическая температура (абс.) 127 133 — — — — —
Критическое давление (ат) 33 35 — — — — —
Плотность в жидком состоянии 0,796 0,793 — — — —

1 Эти значения отвечают п ер еходу  N 2  и СО из осн ов н ого  в разны е в о з
буж денны е состояния: го2уа2хо2итаУп для N 3  и 2а2уо2хофъ4Х!п для СО. П оэтом у  
совпадению  н е сл едует  придавать больш ого значения.
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Как видно, сходство отнюдь не является далеко идущим. Это, повиди- 
мому, объясняется тем, что для молекул, образованных из разных ато
мов, изложенная трактовка является более грубым приближением, чем 
для молекул, образованных из одинаковых атомов. Метод молекулярных 
орбит в существующем виде здесь недостаточен. Электронная конфигу
рация молекулы СО в этом методе отвечает одной только структуре 
— 4*
С = 0 . В действительности же большую роль играют и структуры

+ —
С =  О и С — О. Резонанс особенно отчетливо сказывается на энергии 
связи, которая в СО примерно на 40 ккал больше, чем в N2.

N0. В этой молекуле пятнадцать электронов. Их можно разместить 
следующим образом:

N (1®* 2у2 2р») О ( и 2 252 2р*) =  N0 ( 'св93 Л * разр.)2
С ^Зсвяз. ) 2(^ ^ р а з р . ) 2(*^а св яз .)^ (  ̂  ̂ с в я з .  разр.)*

Связывающих электронов десять (а, га, ха и -гг;-), разрыхляющих — 
пять. В молекуле имеется пять избыточных связывающих электронов. 
Таким образом, метод молекулярных орбит приспособлен к описанию 
молекул как со спаренными, так и с холостыми электронами.

30. Трехэлектронная связь

Идея Паулинга о трехзлектронной связи является попыткой объяс
нить существование молекул с холостыми электронами в рамках метода 
Гейтлера-Лондона. По Паулингу связь в Не2+ осуществляется благодаря 
наложению двух состояний:

Не: •Не+
а ± ь

Не* :Не
а ь

В первом из них два электрона находятся у атома а  и третий у Ьу 
а во втором —  один у а и два у Ь.

Расчет показал, что такой резонанс приводит к энергии связи, ко
торая удовлетворительно согласуется с опытом. У атома гелия оба элек
трона спарены, 1̂ -оболочка заполнена и поэтому гелий химически инер
тен. Но приближение иона Не'1' с одним холостым электроном делает 
возможным выигрыш энергии благодаря обмену. Паулинг распро
странил этот метод рассмотрения и на другие молекулы (N0, 0 2, СЮ, 
С102 и т. д.). Связь в 0 2 трактуется им как суперпозиция состояний

:6  —- 6 : и :0  — О:

т. е. как одна обычная ординарная связь и две трехэлектронные
0 ^ - 0

Поскольку опыт подтверждает наличие двух холостых электронов, 
то отсюда следует, что две трехэлектронные связи в 0 2, повидимому, 
дают больший выигрыш энергии, чем дала бы одна тг-связь. В моле
куле N0 резонируют состояния

:Ы =  0 : .*N =  6 :
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т. е. по терминологии Паулинга имеются две обычные связи и одна 
трехэлектронная

N ^ 0

Причиной „трехэлектронной“ связи по существу является обмен од
ного электрона. Е:ли в методе молекулярных орбит в молекуле N0 
учитываются пять связывающих электронов в поле двух ядер, то в 
трактовке Паулинга (справедливой для больших расстояний) четыре 
электрона приурочены к двойной связи, а пятый —  к трехэлектронной. 
В конечном счете это лишь два способа выражения. Аналогично в СЮ 
можно говорить либо об избытке в три связывающих электрона, либо об 
одной ординарной и одной трехэлектронной связи

С Л -^-О

31. Молекулярные орбиты в многоатомных молекулах

Идею молекулярных орбит можно перенести и на многоатомные 
молекулы. При этом пытаются найти возможные состояния электрона 
в поле нескольких ядер. В качестве примера рассмотрим по Гюккелю 
строение бензола. Чтобы описать эту молекулу по методу локализован
ных пар, необходимо было, как мы видели, прибегнуть к резонансу 
валентных структур. Метод молекулярных орбит дает другую картину 
строения бензола. Как и в теории Слетера-Паулинга, остов из шести 
связей С — Н и  шести а-связей С— С игнорируется. Рассматриваются 
только оставшиеся шесть --электронов. Физически вполне оправдано 
предположение, что каждый из них не локализован между определенной 
парой ядер, а находится в поле всех шести на некоторой молекуляр
ной орбите. В качестве приближения (справедливого для больших рас
стояний) естественно составить молекулярную орбиту из атомных. 
Тогда функция электрона в поле шести ядер имеет следующий вид:

$  =  +  СЛ  +  СА  +  ¿б’т'г, +  С6% - ( 5 )
Индексы у ф означают номера атомов. Смысл такой записи следующий. 
Электрон вследствие делокализации может быть у каждого из шести 
ядер, т. е. на любой атомной орбите »̂2, и т. д. Возможность 
его пребывания у всех атомов выражается в наложении соответствую
щих атомных функций. Коэфициенты с17 с2 . . . связаны с вероятностью 
пребывания электрона у данного атома. Их можно найти при помощи 
вариационного метода. При разных значениях коэфициентов получаются 
различные состояния электрона в С6Н6. Расчет Гюккеля привел к ше
сти молекулярным орбитам. Три из них энергически выгоднее атомных 
(аналогично связывающим орбитам в двухатомных молекулах). Осталь
ные три орбиты выше атомных. Наиболее глубокой является орбита

^ +  'К +  “г  'V  (6)
В этом случае между каждой парой ядер плотность электрона повы
шена; электрон как бы обегает все ядра, стягивая их. На такой орбите 
по Паули могут находиться два электрона. Остальные четыре занимают 
попарно более высокие связывающие орбиты. Образ электронного 
облака, охватывающего все ядра, по всей вероятности правильно пере-
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дает строение бензола. Отличие связей бензола от обыкновенных двой
ных заключается в том, что пара электронов, образующих локализо- 
ванно тг-связь, находится в поле двух ядер, а в бензоле — шесть элек
тронов в поле шести ядер.

В молекуле бутадиена четыре тг-электрона находятся в поле четы
рех ядер. Гюккель показал, что существуют две связывающие молеку
лярные орбиты. Два электрона, находящиеся на первой из них, стяги
вают все четыре ядра. Вторая пара электронов стягивает ядра 1—2, 
а также 3—4 и разрыхляет связь 2—3. В итоге атомы 1—2 и 3—4 
связаны прочнее, чем 2—3. Связи 1—2 и 3—4 ближе к двойным, 
а 2—3 к ординарной, но электроны не локализованы. Это находится 
в соответствии с известными из опыта особенностями бутадиена.

32. Сопоставление двух методов
Существенной чертой метода Гунда-Мулликена-Герцберга-Гюккеля 

является предположение о независимости движения электронов по 
молекулярным орбитам. Это означает, что один электрон ничего не 
знает о местонахождении другого и вероятность найти одновременно 
один электрон в точке х х, у  19 г и а другой в точке х 2х у 2, г2 просто 
равна произведению вероятностей двух независимых событий. Для 
двух электронов:

Фа(*и Уг, гV * 2. Л> г2) =  Фа(*1> У к *1)Фа(*2, Уа> га)- (7) 
Таким образом, волновая функция, описывающая состояние системы, 
является произведением функций отдельных электронов.

Обратимся к молекуле водорода. Два электрона находятся на мо
лекулярной орбите Состояние молекулы в целом описывается
функцией

Ф =  [ф«0) +  Фь(1)1 [Фа(2) +  Фь(2)Ь (8)
т. е. как первый, так и второй электрон могут быть независимо и у ядра a 
и у ядра Ь. Раскрывая скобки, получаем:

Ф =  Фа 0 )  ФЬ (2) +  Фь (1) Фа (2) +  Фа (1) Фа (2) +  Ф„ (1) Фь (2). (9)
Первые два слагаемых отвечают пребыванию одного электрона у ядра a 
и другого у ядра Ь. Третье слагаемое описывает ионное состояние, 
когда оба электрона находятся у ядра я, т. е. Н_ Н+. Четвертое сла
гаемое передает второе ионное состояние, когда оба электрона нахо
дятся у ядра b, т. е. Н+Н“ . Сравним полученное выражение с волно
вой функцией молекулы Н2 в методе Гейтлера-Лондона. Там мы имели

Ф =  ФаО)Фь(2) +  ФЬ(1)Фа(2), (Ю>
т. е. все исчерпывалось первыми двумя слагаемыми, иначе говоря, го- 
меополярным состоянием.

Таким образом в методе молекулярных орбит сильно преувеличена роль 
ионных членов. Им приписан такой же вес, как и гомеополярному 
состоянию. Этот неудовлетворительный результат не является неожи
данным. Он появляется потому, что мы пренебрегаем взаимодействием 
электронов. В действительности же электроны взаимно отталкиваются 

е2с энергией, равной — . Поэтому они избегают друг друга и вероятность 
Г12
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найти оба электрона у одного атома в таких молекулах, как Н2, крайне 
мала.

Для молекул, состоящих из разных атомов, можно ввести поправку, 
если учесть, что атомные функции участвуют в молекулярной в разной 
степени:

Ф =  Фв+ЭД’&- (И )

Эта запись означает, что электрон чаще находится у одного атома, 
чем у другого. Но и эта поправка мало помогает.

Функция для двух электронов на орбите (11) выражается формулой:

Ф 0 . 2 )  =  1Ф« ( 1 )  +  Ць  (1 )1  [Фа ( 2 )  +  Щ  (2 )1  =
=  х [фа (1 ) ф6 (2) +  (1) фв(2)] +  (1 ) (2) +  А»фь (1) (2 ), (12)

т. е. заранее предписывается обязательное соотношение между весами 
гомеополярного и двух ионных состояний X : 1 : X2.

Участие ионных состояний в молекуле лучше передается функцией

Ф =  ¿1 №« О) Фб(2) +  Ф* О) Ф„ (2)1 +  *>Ф. (1) Ф« (2) +  с8ф» (1) Фь (2), (13)
отвечающей резонансу гомеополярного и ионных состояний.

Мы рассмотрели два подхода к проблеме химической связи: метод 
локализованных пар и метод молекулярных орбит. Это два способа 
приближения, исходящие из разных предельных условий. Сопоставим 
оба метода. В ряде вопросов они приводят к одним и тем же резуль
татам. Так, оба подхода дают качественную картину возникновения 
химической связи и стабилизации молекул за счет того, что электрону 
выгоднее быть в поле нескольких ядер. Количественную сторону явле
ния и тот и другой метод передают плохо. При точном расчете молекулы 
водорода Кулиджу и Джемсу пришлось отказаться от упрощающих 
предположений обоих методов.

Теория Гейтлера-Лондона-Слетера-Паулинга дала больше расчетных 
результатов, особенно для легких атомов. Метод молекулярных орбит 
позволяет подойти к некоторым молекулам, например содержащим 
р-электроны, более просто.

Теория Гейтлера-Лондона объясняет явление насыщаемости хими
ческих сил и существование энергии активации. Метод молекулярных 
орбит, по крайней мере в той примитивной его форме, которую мы 
изложили выше, оказывается в данном случае недостаточным. Если исхо
дить из молекулярных орбит, сконструированных из неизмененных атом
ных, то появление лишнего центра делает систему более устойчивой. 
Движение электрона в поле трех ядер в Н3 выгоднее, чем в поле двух в Н2. 
Аналогично тому, как электрон обегает шесть ядер С в С6Н6, он мог бы 
обегать шесть атомов Н, и система Н6 была бы, казалось, стабильнее, 
чем ЗН2. Таким образом, метод молекулярных орбит приводит к непра
вильному выводу о сродстве молекул к добавочным атомам. Правда, 
при некоторых усложняющих поправках насыщаемость валентностей и 
энергия активации передаются и в этом методе1, но теория Гейтлера- 
Лондона объясняет эти явления более естественно и просто.

1Ма мо  тенко,  ЖЭТФ 9. 775 (1939).
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В методе молекулярных орбит в значительной степени теряется 
связь с химическим языком валентных штрихов. Метод локализованных 
пар гораздо ближе к химическим структурным формулам. Ни тот ни 
другой метод в чистом виде не дают удовлетворительного описания 
полярности молекул. Теория Гейтлера-Лондона недооценивает ионные 
состояния, а метод молекулярных орбит переоценивает их. Более пра
вильно связать полярность с резонансом гомео- и гетерополярного 
состояний.

Метод молекулярных орбит приспособлен для описания такой моле
кулы, как Не2+. В методе Гейтлера-Лондона для этого требуется допол
нительная гипотеза о трехэлектронной связи. Трактовка молекулы Не2+ 
по методу молекулярных орбит удовлетворительна. Молекулу НеН также 
казалось можно было бы описать как три электрона на молекулярных 
орбитах. В образах трехэлектронной связи это означало бы введение 
состояний

+ _

Нё{| | Н  и Н е | ЦН

4- +
В Не2+ оба состояния Не Не и Не Не равновероятны, здесь же 
второе крайне невыгодно. Действительно, молекула НеН не обнару
жена. Метод молекулярных орбит в случае НеН слишком переоцени
вает ионные состояния.

Конфигурация, атомов в молекуле и направленность валентностей 
легко получаются в методе локализованных пар. Молекулярные орбиты 
для многоатомных молекул зачастую строятся на базе известного про
странственного расположения атомов. Но принципиально треугольная 
модель воды или тетраэдрическая структура метана могут быть полу
чены и в методе молекулярных орбит.

Согласие между приближенными методами весьма существенно. Оно 
придает результатам большую убедительность. Можно полагать, что 
те же выводы будут получены и при более сложном комбинированном 
подходе.



ГЛАВА VIII

СПЕКТРАЛЬНЫЕ ДАННЫЕ ПО ДВУХАТОМНЫМ МОЛЕКУЛАМ

33. Общая характеристика молекулярных спектров

В первых семи главах этой книги мы показали, как строится в на
стоящее время квантово-механическая теория химической связи. Как ни 
интересны полученные результаты, их не следует переоценивать. 
Реальные возможности теории ограничены расчетными трудностями. Го
раздо большую роль на современном этапе наших знаний играют экс
периментальные физические методы изучения молекул. Мощное развитие 
получили спектроскопические, рентгено- и электронографические, элек
трические и магнитные методы. Они позволяют определять свойства 
отдельных молекул и их характерные константы, установить конфигу
рацию атомов в пространстве, межатомные расстояния, валентные углы, 
энергии диссоциации и возбуждения, электрические (дипольные) и маг
нитные моменты, частоты колебаний атомов и атомных групп в моле
кулах и т. д.

Все это чрезвычайно обогащает наши знания о строении вещества. 
Экспериментальные методы значительно опередили расчетные. Вычисление 
энергии диссоциации, например, молекулы кислорода потребовало бы мно
гих лет. В этом, однако, нет надобности, так как эксперимент дает до
статочно точное значение этой величины с несравненно большей лег
костью.

Если сопоставить физические и химические методы, то бросается 
в глаза следующая особенность. Чисто химическое исследование дает 
структурную формулу, т. е. сетку атомов с черточками валентности. 
Но вопросы о межатомных расстояниях, о деталях структуры, остаются 
невыясненными. В распоряжении химика химическая реакция, но по
следняя изменяет структуру и разрушает связи в молекуле. В отличие 
от этого применение физических методов означает воздействие на моле
кулу без изменения ее структуры.

В химии устойчивых соединений мы имеем дело обычно с нормаль
ным состоянием молекулы, точнее с ее низшим энергетическим уровнем. 
Но в элементарных процессах, из которых слагается химическая реак
ция, большую роль играют возбужденные состояния, сведения о кото
рых может дать спектроскопия. Последнюю справедливо называют 
иногда химией возбужденных атомов и молекул.

Изложение физических методов изучения молекул в полном 
объеме не входит в нашу задачу. Для этого существуют специальные 
монографии по спектроскопии, электрическим свойствам и т. д. Мы 
остановимся только на том, что представляет интерес для химика.
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Вопросов теории мы коснемся лишь в той мере, в какой это нужно 
для понимания связи между измеряемыми величинами и константами 
молекул.

Расшифровка и анализ спектров невозможны без квантовой меха
ники. Докванторая спектроскопия представляла бессистемную сводку 
громадного количества исследованных спектров. Отдельные замеченные 
закономерности носили лишь эмпирический характер. Не было руко
водящей идеи, которая позволила бы распутать клубок опытных дан
ных. Квантовая теория явилась ариадниной нитью, позволившей найти 
путь в этом лабиринте разрозненных фактов. Она объяснила происхо
ждение спектральных линий и установила связь мзжлу спектрами и 
энергетическими состояниями.

Атомы и молекулы обладают способностью поглощать свет только 
определенных длин волн, набор которых составляет спектр поглоще
ния или абсорбции данного вещества. Частоте V отвечает квант света 
с энергией, равной /¿V. Поглощение этой энергии переводит атом или 
молекулу из первоначального состояния с энергией Ех на новый воз
бужденный уровень с энергией Е2> Атомы и молекулы могут суще
ствовать только в определенных дискретных энергетических состоя
ниях. Это и является причиной избирательной абсорбции света. Могут 
поглощаться только такие кванты, которые отвечают разности энергии 
двух дозволенных состояний

Ь) =  Е2 — Е^ (1)

Если при сообщении энергии (например, при действии света, элек
тронного удара и др.) молекула была переведена в возбужденное 
состояние, то при возвращении на более низкий энергетический уро
вень она излучает свет, частота которого определяется тем же урав
нением (1). Набор излучаемых длин волн представляет собой спектр 
испускания или эмиссии. К происхождению спектров комбинацион
ного рассеяния (раман-спектров) мы вернемся ниже.

В атомах энергетические уровни отвечают разным состояниям 
электронов. Точно так же и в молекулах имеется ряд возможных 
электронных уровней или термов. Соответствующие переходы дают 
электронный молекулярный спектр. Состояния электронов в молекулах 
были рассмотрены в предыдущей главе; при этом предполагалось, что 
ядра фиксированы. В действительности же атомы в молекулах не 
неподвижны. Ядра или атомные остовы отталкиваются. Валентные 
электроны стягивают их. Стоит ядрам чуть-чуть удалиться друг от 
друга, как стягивающие силы возвращают их обратно. Когда ядра 
начинают сближаться, расталкивающие силы заставляют их разойтись. 
В результате происходит движение ядер около равновесного положе
ния (при котором силы притяжения уравновешиваются силами оттал
кивания). Кроме того, молекула может вращаться вокруг своего центра 
тяжести.

Электрические силы, действующие на ядра и электроны, имеют 
одинаковый порядок величины. Масса электронов в тысячи и десятки 
тысяч раз меньше масс ядер. Поэтому, когда мы интересуемся элек
тронными уровнями, можно считать ядра закрепленными. Это дает 
возможность рассматривать электронные состояния независимо от коле-

172



бательных и вращательных1. Последние друг с другом связаны. Но 
в первом приближении можно рассматривать оба вида движения порознь 
и говорить отдельно о колебательных и вращательных уровнях. При 
рассмотрении реальных молекул приходится подчас вводить поправки 
на взаимодействие колебания с вращением.

Если колебание гармоническое и частота колебания равна V, то, 
как показывает волновая механика2, энергия колебания может прини
мать значения

£ .  =  (« (2)
где п — целое число.

Выражение (2) дает набрр возможных колебательных уровней:
/ь
2 ’ £ i

3 h* у-« 5 /гм-2-  ; £ 2 =  —  и т. д.

Наличие половинок в равенстве (2) весьма существенно. При п — 0 энер-
/гч „гия осциллятора не равна нулю, а имеет конечное значение -у- . Эта

остаточная, так называемая нулевая энергия имеется у колеблющейся 
частицы при всех обстоятельствах, даже при абсолютном нуле. 

Вращательная энергия может принимать значения
F _  K(K+l)h*  

SkV ( 3 )

где К — вращательное квантовое число, а /  — момент инерции моле
кулы. Для двухатомной молекулы с массами ядер т1 и т2 и межъ
ядерным расстоянием г

mL +  т2 (4)

ак как массы атомов представляют величины порядка 10 22—10 24 г, 
а г2 имеет порядок 10~16 ел*2, то моменты инерции лежат в пределах 
10" 38—10“40 гем2.

Уровни энергии двухатомной молекулы можно пронумеровать тремя 
группами квантовых чисел,' характеризующими электронные, колеба
тельные и вращательные состояния.

Сравним порядки величин соответствующих квантов энергии. 
Как видно из формулы (1), энергия колебания задается частотой. 
Вместо частот пользуются волновыми числами. Последние означают
величину, обратную длине волны, т. е. равны -4- (число волн, уклады
вающихся на единице длины). Волновое число 1 отвечает частоте 
колебания V =  3 - 1 010 сек.-1 по уравнению XV =  =  3 • 1010 см/се/с.

Волновое число 1000 отвечает частоте V =  1000 • 3 • Ю10 =  
=  3 • 1013 сек.^1. Соответствующая энергия равна йу =  6,6 • 10~27 • 3 X 
X 1013 =  19,8 • 10-14 эрг или в расчете на 1 грамм-атом (умноже
ние на число Авогадро) 19,8 • 10~14 • 6,02 • 1023 =  12,3 • 1010 эрг. В кило-

12,3- К)«* 2,84калориях это равно | 010 = 2 ,8 4  или в вольт-электронах 5305^
=  0,123 еУ.

1 Bo r n ,  O p p e n h e i m e r ,  Ann. d. Phys. 84, 457 (1927). 
- См. гл. XVIll, 88.
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В литературе принято волновые числа ( х ) называть „частотами %

-OJ

выраженными в обратных см (см~1)-
Энергии возбуждения электронов в молекулах близки к атомным. 

По порядку величины электронные переходы соответствуют частотам
~  10 000 см -1 (ультрафиолетовая 
и видимая части спектра). Колеба
тельные кванты отвечают частотам 
— 1000 см~х (близкая инфракрасная 
область); наконец, вращательные 
соответствуют~ 10— 100 см~г (да
лекая инфракрасная область, самые 
малые кванты энергии). Так, для 
НР вращательный квант отвечает
41,4 см-1

з=

для НС1 —  20,8 см-1 и 
для НВг— 16,7 см -1. Как видно, 
кванты вращательной энергии за
метно меньше, чем колебательной. 
Пока молекула один раз обернется 
вокруг своей оси, она ) спеет совер
шить десятки колебаний.

Сила, стягивающая атомы в мо
лекуле, зависит от электронного 
состояния. Поэтому каждому элек
тронному уровню соответствует свое 
равновесное расстояние и свой на
бор колебательных термов. Каждый 
колебательный уровень, в свою оче
редь, сопровождается рядом враща
тельных. На рис. 25 представлена 
качественная схема уровней двух
атомной молекулы. За нулевой уро
вень принята, как обычно, энергия 
низшего состояния. Количественного 
значения эта схема не имеет: раз
ности энергий электронных, колеба
тельных и вращательных уровней 
отличаются друг от друга по поряд
ку величины, так что для изобра
жения их на одном чертеже прихо
дится брать один масштаб для элек
тронных и колебательных и другой 
для вращательных. На рисунке изо

бражены два электронных уровня Л и  В. Каждый из них сопровождается 
семейством колебательных уровней (квантовые числа 0, 1, 2. . .). Нако
нец, каждому колебательному терму отвечает группа вращательных 
уровней.

Молекулярные спектры можно разделить на три класса: 1) чисто враща
тельные, 2) вращательно-колебательные и 3)полные молекулярные спектры. 

Первые порождаются переходами с одного вращательного уровня

- Злентронные термы
------  Нолебательные „ „------ Вращательные „ п

Рис. 25. Схема уровней двухатомной 
молекулы.

Короткие стрелки обозначают чисто враща
тельные переходы; стрелки средней длины 
обозначают вращательно-колебательные пе
реходы; длинные стрелки представляют пол
ный спектр—система полос с тонкой враща

тельной структурой.



на другой в пределах данных колебательного и электронного термов.. 
В вращательно-колебательных спектрах не меняется лишь электронное 
состояние. Если происходит переход электронов на более высокие 
уровни, то получается полный спектр. Благодаря тройному многообра
зию уровней полный молекулярный спектр очень богат линиями. 
Множество линий собирается в отдельные полосы, откуда и термин — 
полосатые спектры. Из анализа спектров можно найти электронные,. 
колебательные и вращательные энергетические уровни.

34. Потенциальные кривые
Реальную двухатомную молекулу нельзя рассматривать как гармо

нический идеально упругий осциллятор. Это понятно хотя бы потому, 
что такая молекула (подчиняющаяся закону колебания F =  — kx) 
никогда не диссоциировала бы на атомы. Чем больше удалились бы 
ядра друг от друга, тем больше была бы возвращающая, стягивающая 
их сила. В молекуле силы, действующие на ядра, зависят от распреде
ления электронов. Они много сложнее, чем в упрощенной модели вибра
тора. На расстоянии в б — 7 • 10—8 см сила притяжения практически 
уже близка к нулю и молекула распадается на атомы.

В случае гармонического осциллятора кванты колебания имеют 
постоянные значения. Пусть частица первоначально была в состоянии, 
с квантовым числом п и имела энергию

£ 1== A v (n -f-i-) .

При поглощении кванта осциллятор переходит в состояние с квантовым 
числом п-\- 1 и с энергией

Е2 =  к ч (п - \- ^ ) .

Разность энергий между состоянием п и следующим п-\- 1 всегда равна
Е2 —  Ех =  Av,

иначе говоря, уровни энергий расположены на равных расстояниях 
друг от друга. На рис. 26 представлены одновременно кривая потен
циальной энергии и система термов гармонического осциллятора. 
Полная энергия может принимать только значения, отвечающие горизон
тальным прямым. В точках пересечения этих уровней с кривой вся 
энергия потенциальная, так как это места поворота колебания, когда 
кинетическая энергия равна нулю. Если, например, смещение равно ОАт 
то полная энергия слагается из кинетической АВ и потенциальной ВС.

В гл. III мы нашли энергию двухатомной молекулы, отвлекаясь от 
колебания и вращения, т. е. считая ядра закрепленными. Каждому 
межъядерному расстоянию отвечает своя энергия (рис. 27). Кривая 
зависимости энергии от расстояния между ядрами имеет минимум на 
равновесном расстоянии. При любых других г энергия выше, т. е. как 
сближение, так и раздвигание ядер требует совершения работы. Это 
аналогично пребыванию в потенциальной яме, откуда можно выбраться 
только ценой затраты энергии. Но молекула не обречена на постоян
ное пребывание в равновесном состоянии ге (точка О). Если у ядер 
имеется кинетическая энергия (а таковая всегда есть), то они сбли-
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^каются и раздвигаются, т. е. совершают колебания. Пусть расстояние 
между ядрами уменьшилось до гъ. Это потребовало затраты работы на 
преодоление сил отталкивания. Очевидно, эта работа равна разности 
энергий Ее и Еъ. Переход совершился за счет запаса кинетической 
энергии, который молекула имела в точке О; иначе говоря, кинетиче
ская энергия Аз =  Ее— Еь перешла в такое же количество потенциаль
ной. Если в точке О потенциальная энергия колебания равнялась нулю, 
то при любом другом расстоянии она передается точкой на кривой Е (г), 
т. е. последняя дает зависимость потенциальной энергии колебания от 
расстояния г и поэтому носит название потенциальной кривой.

Легко видеть, что потенциальная кривая имеет сходство с параболой 
только при малых отклонениях от положения равновесия. С ростом 
межъядерного расстояния вероятность обмена электронов и энергия их

Рис. 26. Потенциальная кривая и Рис. 27. Потенциальная кривая двухатом- 
уровни гармонического осцилля- ной молекулы,

тора.

взаимодействия быстро падают; приходится тратить все меньше и меньше 
энергии на дальнейшее раздвигание ядер. Кривая асимптотически стре
мится к горизонтали, отвечающей энергии разъединенных атомов. Из 
потенциальной кривой можно найти зависимость силы взаимодействия

/  от расстояния г ^так как / = ---- ~с[г)' Соответствующая кривая для

реальной молекулы изображена на рис. 28. По оси абсцисс отложено 
расстояние, а по оси ординат от нуля наверх — сила отталкивания, от 
нуля вниз — сила притяжения.

При г =  ге (минимум потенциальной кривой) отталкивание уравно
вешивается притяжением и возвращающая сила равна нулю. При умень
шении расстояния кривая круто поднимается вверх, так как сила отталки
вания обратно пропорциональна очень высокой степени расстояния. Она
может быть представлена либо выражением вида где п близко к 10,
либо экспоненциальной функцией. Если ядра расходятся, то сила притяже
ния сперва растет, проходит через максимум, а затем начинает убывать.
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При дальнейшем увеличении расстояния сила становится равной нулю. 
Только небольшой участок вблизи положения равновесия может быть 
аппроксимирован прямой линией. В этой маленькой области, т. е. при 
очень малых смещениях, можно считать колебание гармоническим: воз
вращающая сила пропорциональна смещению. Очевидно, что при боль
ших смещениях колебание отнюдь не гармоническое, так как кривая 
в целом никоим образом не может рассматриваться как прямая; коле
бание, в действительности, ангармоническое. Это существенно изменяет 
результаты. В качестве приближения в спектроскопии вместо выраже
ния для энергии

Рис. 28. Кривая сил притяжения и оттал
кивания в двухатомной молекуле.

пользуются другим, несколько более сложным:

Е =  ( п - \ ~ ^ ) Ь —  ( п - \ - ^  <хЬ. (5)

Второе слагаемое дает поправку на то, что колебание не является 
чисто гармсническим. Коэфициент а называется фактором ангармонич
ности. В этом приближении разность энергий двух состояний с кванто
выми числами п-\- 1 и п равна

£ 2  —  Е г =  [ ( «  4 - 1  +  5 )  Ау —  ( я +  1 +  ~ У  «Ау]  —  [ ( и  +  4 )  Ь  —

— (п у  У =  Ау—  2лаАу— 2осАу. (6)

Уравнение (6) показывает, что кванты колебания ангармонического 
осциллятора убывают по мере роста п.

На рис. 29 изображена потенциальная кривая и система термов 
молекулы водсрода. Минимум кривой отвечает значению 108,8 ккал. 
Но даже в основном состоянии энергия молекулы выше, так как у нее

12 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 177



есть еще нулевая энергия колебания равная 6,2 ш а л . Поэтому
затрата энергии на диссоциацию составляет е0=  102,6 шал.

Колебательные уровни молекулы не отстоят друг от друга на равных 
расстояниях, как у гармонического осциллятора, а заметно сгущаются 
с ростом п. Кванты колебания делаются все меньше и меньше, стремясь 
к нулю.

Рис. 29. Потенциальная кривая и колебательные уровни 
молекулы водорода.

На вертикальной шкале нанесены разности энергий между 
соседними колебательными уровнями.

До сих пор мы пользовались упрощенными представлениями о неза
висимости вращения и колебания. Реальные соотношения, конечно, 
сложнее. Нужно учитывать связь вращения с колебанием, высшие 
члены в энергии осциллятора и т. п.

№Вращательный спектр дает значение величины Из последней
определяют момент инерции /  и, следовательно, межатомное расстоя
ние ге

' • = /  <7>
Из значения энергии колебательных квантов находят частоту и фактор 
ангармоничности. Эти константы наряду с энергией диссоциации, которую 
также можно определить спектроскопически, представляют большой 
интерес для химии.
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Спектроскопия нашла в последнее время большое применение 
в химической термодинамике и статистике. Расчет.химических равнове
сий в значительной мере продвинулся вперед благодаря использованию 
спектральных данных.

Прежде чем перейти к обсуждению результатов, полученных из 
спектроскопических данных для двухатомных молекул, следует указать, 
что в нашем изложении мы коснулись лишь очень небольшой части 
вопросов теории спектров. Физические проблемы спектроскопии гораздо 
шире. Существует ряд принципиальных вопросов, имеющих для химии 
лишь косвенное значение, как, например, поляризация и интенсивность 
спектральных линий, правила отбора, определяющие разрешенные и 
запрещенные переходы, систематика термов, принцип Франка и Кондона, 
предиссоциация. Соответствующие разделы спектроскопии можно найти 
в специальных руководствах1.

В заключение остановимся еще на потенциальных кривых молекул. 
Мы показали выше неудовлетворительность параболической кривой. Зави
симость энергии от межатомного расстояния, полученная в расчете Гейтлера 
и Лондона, тоже не точна; к тому же она найдена только для Н2, но 
не для более сложных молекул.

Можно построить более близкие к действительности потенциальные 
кривые, воспользовавшись опытными данными. Потенциальная энергия 
колебания ядер обусловлена двумя факторами, а именно, отталкиванием 
и притяжением. Энергию притяжения можно аппроксимировать выраже-
нием ----- — , а энергию отталкивания -|— — . Так как на малых расстоя

ниях отталкивание очень быстро растет, то п должно быть значи
тельно больше, чем т:

п^>т.
Результирующее выражение для энергии имеет вид:

+ jr- (8)

Оно оказалось мало удачным для гомеополярных молекул. Другое 
уравнение для потенциальной кривой, получившее широкое распростра
нение, дал Морзе 2:

U (г) =  D e -2а {r-  V  _  2D e' а (r~ V , (9)

где г — расстояние между атомами, ге —  равновесное расстояние, D — 
энергия диссоциации. Величина а связана с фактором ангармоничности 
и частотой по формуле:

о»)
Особенность этого уравнения в том, что если подставить (9) вместо 

потенциальной энергии в уравнение Шредингера, то последнее может 
быть решено, причем полная энергия колебания выражается формулой (5).

1 См., например, К р о н и г, Оптические основы теории валентности, ОНТИ, 
М. 1937; Т е р е н и н ,  Введение в спектроскопию, Л. 1933. S p o n e r ,  Molekülspe
ktren, Berlin, 1936; Н er z be г g, Molekülspektren und Molekülstruktur, Dresden 1939

2 Mo r s e ,  Phys. Rev. 34, 57 (1929).
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Кривая Морзе удовлетворительно передает процесс диссоциации* 
К недостаткам уравнения надо отнести то, что кривая пересекает ось 
ординат (при /* =  О потенциальная энергия не бесконечна, а принимает 
некоторое конечное, хотя и большое значение). На больших расстояниях 
энергия стремится к нулю экспоненциально (это отвечает обменному 
взаимодействию). Поэтому в тех случаях, когда энергия меняется менее 
быстро (например, при распаде на ионы), кривая Морзе недостаточна. 
Другими авторами были предложены иные уравнения для потенциальных 
кривых (например, Розена и Морзе, Пешля и Теллера *).

35. Опытный материал

Наиболее полно спектроскопически изучены двухатомные молекулы. 
В настоящее время известны спектры и найдены константы более чем 
двухсот пятидесяти таких молекул. Многие из этих соединений химику 
неизвестны, а обнаружены лишь спектроскопически (С2, CH, NH и др.). 
Тем не менее, результаты исследования двухатомных молекул весьма 
существенны. В первую очередь это относится, конечно, к реальным, 
насыщенным молекулам, типа Н2, 0 2, N2, Cl2, HCl, N aC l... Но и „спе
ктроскопические“ молекулы представляют интерес. Они устойчивы по 
сравнению с разъединенными атомами, но не устойчивы по отношению 
к реакциям присоединения. Так, у СН использована лишь одна из 
четырех валентностей углерода. Такие quasi-молекулы или свободные 
радикалы несомненно часто являются промежуточными продуктами в 
химических реакциях.

Экспериментальные данные о двухатомных молекулах взяты в основ
ном из монографии Герцберга 2. Молекулы сгруппированы по отдельным 
классам: молекулы из одинаковых атомов (табл. 29), гидриды (табл. 30), 
оксиды (табл. 31). Чтобы представить материал в наглядной форме, 
мы построили таблицы по положению элементов в периодической 
системе. Для каждой молекулы приведены, если они известны, три 
величины (сверху вниз): энергия диссоциации D в ккал, равновесное
межатомное расстояние г в А и частота колебания v в см -1. Энергия 
диссоциации, определяемая спектроскопически, представляет ^разность 
между горизонтальной асимптотой потенциальной кривой и низшим
колебательным уровнем ~  Av. Буква т указывает на то, что величина
получена с использованием термохимических данных3. Буква э указы
вает, что межатомное расстояние получено из электронографических 
данных. В скобки заключены величины, известные недостаточно точно.

1 R o s e n ,  Mo r s e ,  Phys. Rev. 42, 210 (1932); P ó s c h l ,  T e l l e r ,  Z. Phys- 
83, 143 (1933).

2 H e r z b e r g ,  Molekülspektren und Molekülstruktur, Dresden 1939.
3 Энергия диссоциации HF, например, определена следующим образом. 

Взяты спектроскопические значения Z)(H2) и D (Fç) и термохимическая теплота 
образования HF из Н2 и F2 в стандартном состоянии:

Н =  72 Н2 +  72 A ; F =  V2 P2 "Ь V2 А ; 7 2 Н2 +  7> f2 =  HF 4 - Q t
отсюда

180
H +  F =  HF +  7 2D1+  7 a A  +  Ç-



Следует отметить, что несмотря на важность спектроскопических 
методов, к ним надо относиться с известной осторожностью. Для хими
ков, например, большой интерес представляет энергия диссоциации 
молекулы азота. Те, которые следили за этим вопросом в течение послед
них 16 лет, знают, что за это время данные по энергии диссоциации моле
кулы азота претерпели большие изменения. В работах 1929 г. находим 
для энергии диссоциации КГ2 величину 268 т ал. Через несколько лет 
эта цифра снизилась до 220 тал, затем до 206 ш ал. В течение дол
гого времени фигурировало значение в 180 ш ал. Наконец, в настоящее 
время принято значение (повидимому близкое к действительности) 
169,7 ш а л 1.

К сожалению, в настоящее время нам еще неизвестна с желаемой 
точностью энергия диссоциации окиси углерода. Между тем знание этой 
величины существенно, так как оно позволило бы точно рассчитать 
теплоту сублимации углерода, представляющую большой интерес для 
выяснения энергий связей в органической химии 2.

Из спектров известны энергии 
диссоциации примерно двухсот двух
атомных молекул, но только в пя
тидесяти случаях данные могут пре
тендовать на достаточную точность.

Подтверждением правильности 
спектроскопических измерений яв
ляется совпадение полученных данных 
с результатами других физических 
методов. В табл. 28 приведены зна
чения межатомных расстояний в мо
лекулах галогенов, найденные из 
спектров и электронограмм.

Согласие обоих методов не оставляет желать лучшего. Отклонения
о

лежат в пределах ошибок опыта (± 0 ,0 3  А для электронограмм).
Для ИаС1, например, энергию образования газообразной молекулы 

из атомов, т. е. тепловой эффект реакции

М^газ -{- С1 газ —- ^ С 1 газ 4 -  Я ,

ТАБЛИЦА 28
Межатомные расстояния в моле

кулах галогенов

М олекула

Расстояния найденны е

из спектров из электро
нограмм

С12 1,99 2,01
Вг2 2,28 2,28
Jo 2,67 2,65

1 В недавно появившейся работе Гейдона и Пенни [ G a y d o n ,  P e n n e y  
Proc. Roy. Soc. 183, 374 (1945)] приведены  следую щ ие энергии диссоциации  
С О —256,1 ккал, N 2 —  225,1 ккал, NO —  149,5 ккал, C N — 174 тал. По нашему 
мнению эти данные являются спорны ми и подлеж ат критической проверке.

2 Напишем ряд реакций:

Сгаз =  Ств +  Х
О =  720 2 +  7г А 

с тз +  7 2о 2 =  с о газ +  в
с  +  О =  С О га8 +  Х +  1/2 А + В =  СОга з+  <?.

Так как А и В известны, то знание @ (из спектров) позволило бы найти X* 
Обратно, из опы тного значения X можно было бы определить (?. Н о непосред
ственное определение теплоты сублимации алмаза тож е сопряж ено с большими  
трудностями. В литературе фигурирую т значения X от 150 до 116 ккал.
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можно найти из термохимических данных, воспользовавшись опытными 
значениями теплот следующих процессов:

Нагаз =  N3x0 ~[— ^1?

С1Газ==1/ 2 С 12газ-[-

Натв — 1/2 С12газ =  ^ С 1 тв С ,̂

N^01x8 — • N301x0,3 - Х2 ,

Х1 — теплота сублимации металла, D — энергия диссоциации молекулы 
галогена, — теплота образования твердой соли из элементов в стан
дартных состояниях, Х2 — теплота сублимации соли.

Суммируя, получим:

№ газ С1газ =  №С1газ 1̂ ~\~ 1 ¡2 &
т. е.

Я =  11ъ & “Ь Я\ "Ь 1̂ — К
Величина ($ является опытной энергией образования газообразной моле
кулы ИаС1. Она оказывается равной 96 ккал. Спектроскопия дает 
98 ккал.

Легко понять, что между величинами О, г и V есть определенное 
соответствие. Чем глубже устойчивое состояние, тем, естественно, больше

возвращающая сила к и, 
следовательно, можно ожи
дать симбатности между 
О и V. Опыт показывает, 
что, как правило, чем боль
ше И и V, тем меньше г .  
Неоднократно делались по
пытки связать эти вели
чины эмпирическими и по- 
луэмпирическими формула
ми (Кларк, Беджер и др.).

Двухатомные молеку
лы из одинаковых атомов. 
Сравним двухатомные моле
кулы, состоящие из одина
ковых атомов (табл. 29 и 

ю го зо м  50 во рис. 30).
П о р я д н о в ы и  номер э л е м е н т а  Как видно, во втором пе-

Рис. 30. Энергии диссоциации двухатомных риоде энергия связи и часто- 
молекул, образованных из одинаковых атомов, та растут от Ы2 к С2 и

достигают максимума у N2, 
затем при переходе к Оа и Б2 падают. Межатомное расстояние наименьшее 
в N3, больше у 0 2 и С3 и еще больше у Б2 и Ы2. Такой ход легко 
понять в рамках метода молекулярных орбит. В этих молекулах запол
няются ■С’̂ связ.") У̂3разр."> «̂ с̂вяз.“ ^^связ." И 'ЦТГра3р -ОрбиТЫ. У 1л2 Имеется 
два избыточных связывающих электрона, (гасвяз>)2, у С2 их четыре,
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у N3 — шесть, (хасвяз.)3Сш7гС1Шз.)4, у 0 2 снова четыре, так как сверх кон
фигурации N3 появляются два разрыхляющих электрона, (лгаСВЯз,)2(гелгеВЯз)4, 
С ^ ^ р а з р . ) 2 ? У  ^ 2  ( * ^ а с в я з . ) 2  ( ^ ^ с в я з , ) 4 ( ^ р а з р . ) 4 *

ТАБЛИЦА 29
Э н ер ги и  д и ссо ц и а ц и и  (ккал), м еж а т о м н ы е р асстоя н и я  (А ) и частоты  к о л е 
бан и й  (см-1) дв у х а то м н ы х  м о л ек у л , о б р а зо в а н н ы х  и з  о д и н а к о в ы х  атом ов

( 102,6 
Н2 0,74 

I 4405

1л2
26
2,67
351

( 17
Na2 | 3,08 

I 159

( 170 ( 117
N2 1,09 0 2 1,21

1 2360 1 1580
(116(95) ( < 8 3

Р2 1,89 S2 { 1,89
( 780 1 726

f 64 т 
F2 ] 1,45 э

i 57Cl2 1,99 
{ 565

i 12К2 3,92 
I 93

( 62
S :2 { 2,16 

l 392
Br2

( 45 
{ 2,28 
l 323

Rb2
11

57

(85) 
Sb2 l -  

270

( 53
Te2 I 2,59э 

1 251
J2

35
2,67
214

Cd2
2

Bi2 /  (Z!)T
i 174

Cs2 {
10

42

Hg2 ( (3,3) 
l (36)

Pb2
(16)

Прочность связи растет с увеличением числа связывающих электро
нов. Интересно, что энергии связи F2, 0 2 и N2 относятся приблизи
тельно, как 1 : 2 : 3 .  Обратим внимание на Ы2 и F2. У обоих имеется 
по два лишних связывающих электрона. Отталкивание остовов, казалось, 
должно быть больше у F2. Между тем, связь Li2 — рыхлая (D =  26 ккал\

о 6
г =  2,67 A), a F2 — гораздо прочнее (D =  64 ккал\ г = 1 ,4 5 А ) . При
чина, вероятно, в том, что р-электроны дают большее перекрывание, 
чем s-электроны. Та же картина повторяется в следующих периодах; 
в ряду Na2, Р2, S2 и С12 максимально прочная связь в Р2, слабее у S2, 
затем у С12. Самая слабая у Na2. То же самое наблюдается и в следую
щих двух строках таблицы (периодическая закономерность). В каждом 
ряду наибольшие энергии связей и частоты и наименьшие расстояния 
наблюдаются в пятой группе, где максимально число связывающих 
электронов (тройная связь)1.

1 Быховский и Россини ( B i c h o w s k y ,  R o s s i n i ,  The thermochemistry 
of the chemical substances, N. Y. 1936) приводят энергии диссоциации молекул 
элементов пятой и шестой групп, заметно отличающиеся от наших. Они полу
чены частью путем приближенных оценок (Sb2, Se2 и Те4), частью из устарев-

183



Наиболее прочная ординарная связь Н2 {D — 102,6 ккал, г =  0,74 А, 
v =  4405 см -1). Здесь всего лишь два электрона, причем оба связывающие.

В гл. III мы рассмотрели молекулы щелочных металлов и пока
зали, что отталкивание остовов снижает прочность связи (увеличение г, 
уменьшение D). Тот же ход наблюдается в группах азота, кислорода 
и фтора.

Характерно, что до сих пор не обнаружены двухатомные молекулы 
второй группы (Ве2, Mg2, Са2, Sr2, Ва2 . . . ) .  Это, повидимому, не слу
чайно. В атомах Be, Mg, Са, Sr, Ва нет холостых электронов (послед
няя оболочка s2). Для образования молекул Ве2 или Mg2 потребовалось 
бы распарить s-элек троны двух атомов, т. е. перевести 5-электрон 
на р-орбиту. ($2 -> sp), Такое возбуждение валентности требует 
заметной затраты энергии, которая не окупается (или почти не оку
пается) последующим выигрышем при образовании связей. Любопытно, 
что молекулы Cd2 и Hg2, где положение такое же, образуются с совер
шенно мизерным выделением энергии ~  2 ккал, Это значит, что почти 
вся энергия связи идет на компенсацию возбуждения валентного состояния. 
Вопрос о молекулах элементов третьей группы не ясен.

Следует отметить, что двухатомные молекулы из одинаковых атомов 
с значительной энергией связи характерны для правой половины таблицы 
Менделеева (V—VII группы).

Гидриды. Рассмотрим молекулы гидридов (табл. 30). Начнем 
с ЫН. Здесь связь гораздо прочнее, чем в Ы2, поскольку имеется 
лишь один, а не два остова. Наряду с доминирующим гомеополярным 
состоянием в Li—Н известную роль играет также Ы+Н“ . Химику, при
выкшему к положительному иону водорода, такая структура может на 
первый взгляд показаться странной. Но сравнение ионизационных потен
циалов Ы (123 ккал) и Н (312 ккал) и наличие небольшого сродства 
водорода к электрону (16,4 ккал) являются доводами в пользу того, 
что состояние Ы+Н“  более вероятно, чем Ы“ Н+. Резонанс гомеополярного 
и ионного состояний дает дополнительную стабилизацию. При переходе 
от ЫН к следующим гидридам щелочных металлов, вплоть до CsH, 
энергия связи уменьшается примерно на */5. Здесь нет такого рез
кого разрыхления связей, как у молекул соответствующих элемен
тов Ы2 —  Cs2 (уменьшение энергии связи от 26 до 10 ккал). Умень
шению прочности связи в гидридах при переходе от ЫН к CsH 
в некоторой мере препятствует усиление резонанса с ионным состоя
нием. В вертикальном столбце потенциалы ионизации падают и 
ионное состояние Cs+H~ (ICs =  89 ккал) стабилизует молекулу CsH 
больше, чем в ЫН.

Элементы подгруппы меди дают более прочные гидриды, чем ще
лочные металлы. В гидридах второй группы периодической системы 
можно указать на следующую особенность. В молекулах ВеН, 
MgH . . .  ВаН частоты заметно больше, а расстояния —  меньше, чем у 
расположенных рядом гидридов первой группы. Это может служить

ших спектроскопических данных (В12) и частью из измерений упругости пара, 
при температурах, когда в равновесии находятся больше двух видов молекул, 
например Р4, Р2 и Р. Эти значения перешли и в другие монографии. Мы исполь
зовали более поздние н, повидимому, более надежные спектроскопические данные.
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указанием на большую прочность связи, образованной ^-электроном. 
Но интересно, что энергии диссоциации такие же или даже меньше, 
чем у соответствующих молекул гидридов щелочных металлов. Это 
объясняется тем, что значительная часть энергии идет на возбуждение 
валентности. Наблюдаемая величина представляет разницу между истин
ной энергией связи и затраченной на переход $2 ->

Отметим, что роль ионного состояния Ме'1 Н“ во второй группе 
меньше. В подгруппе цинка энергии связей очень малы, повидимому 
вследствие большой энергии возбуждения валентности.

У гидридов бора и его аналогов начинается заметное упрочнение 
связи. В рядах ВН— PH и А1Н — С1Н энергии диссоциации и частоты 
растут, а расстояния уменьшаются. У ВН или СН энергия больше, чем 
у ЫН, так как связь образована холостым р-электроном с большим 
перекрыванием. Дальнейший рост прочности связи обусловлен резонан
сом с ионным состоянием. Если связь С — Н в основном гомеополяр- 
ная, то у N —  Н на нее накладывается ионная структура И~Н + (гл.У1). 
Вес структуры с Н'ь и вызванная ею стабилизация еще больше в ОН 
и максимальна в галогеноводородах. Напомним, что сродство к элект
рону растет от азота к фтору. Характерно, что у галогенов при 
переходе от НР к Ш  энергия связи заметно падает от 147 ккал до
63 ккал, в то время как в ряду Р2 — Х* ока уменьшается только от
64 ккал до 35 ккал. Это объясняется наличием ионных состояний.

В гидридах щелочных металлов резонанс с ионным состоянием от 
ЫН к СбН растет, а у галогеноводородов он уменьшается. Отсюда 
понятно, почему в седьмой группе упрочнение связи за счет резонанса 
делается все меньше и меньше.

Константы молекул гидридов отчетливо обнаруживают периодичность.
Оксиды и нитриды. Молекулы оксидов представляют большой 

интерес для химии. К сожалению, энергии связей для них известны 
недостаточно точно. На основании приведенных в табл. 31 данных 
можно сделать лишь некоторые общие выводы. Энергии оксидов, как 
правило, заметно больше, чем гидридов, поскольку гомеополярные связи, 
по крайней мере двойные, и ионные состояния представлены с большим 
весом. Наиболее прочны связи в оксидах четвертой группы периодической 
системы (СО, БЮ . . . ) .  Это объясняется той же причиной, по которой 
среди молекул из одинаковых атомов наиболее прочны и его ана
логи (пятая группа). Эти две группы молекул изоэлектронны. В рамках 
метода молекулярных орбит для них характерен избыток в шесть 
связывающих электронов. В терминах теории резонанса в оксидах 
надо учесть три структуры:

+  —  —  +
А =  О А — О А — О

Наличие таких трех структур объясняет тот факт, что энергия связи 
СО больше, чем И2, БЮ >  Р2, С еО > А 52, 5п О > 8Ь2 и Р Ь О > В 12. При 
переходе к нижележащим элементам потенциалы ионизации падают и 
повышается вес структур А 1— О- . Так, например, в РЬО главную роль 
играют структуры РЬ =  О и РЬ 1 — О- . Чаще всего в вертикальных груп
пах энергии связей уменьшаются сверху вниз. Это в известной мере 
связано с отталкиванием атомных остовов. В оксидах щелочноземель-

186



ТА
БЛ

И
Ц

А
 3

1
Э

н
ер

ги
и

 д
и

сс
оц

и
ац

и
й

 
(кк

ал
),

 
м

еж
ат

ом
н

ы
е 

р
ас

ст
оя

н
и

я
, 

(А
) 

и 
ч

ас
то

ты
 

к
ол

еб
ан

и
й

 
(см

-1) 
дв

ух
ат

ом
н

ы
х 

м
ол

ек
ул

О
К

С
И

Д
О

В

ооОО
0 5
05
ОО

Окно

1.87



ных металлов MgO, CaO, SrO и BaO картина иная. Энергия связи 
растет, повидимому, вследствие заметного увеличения веса ионных 
состояний, например, Ва + — О- и даже Ва+ + 0 ~ “\  Мы вынуждены огра
ничиться этими замечаниями, так как большинство опытных данных для 
оксидов ненадежно. Приведем константы нескольких нитридов:

Сопоставим СИ, И2 и N0. Числа электронов в этих молекулах соот
ветственно равны 13, 14 и 15. Восемь электронов каждой молекулы 
образуют остов <̂ а з р . ^ ра ^ .* На следующих связывающих орби
тах л;аСВяз. и 'опгсвяз. у СИ находится пять электронов, а у N3 — шесть. 
В молекуле N0, кроме того, есть один разрыхляющий тигразр.-элек- 
трон. Макси мальное число связывающих электронов имеется в молекуле Ы2 
(шесть). У этой молекулы наибольшая энергия связи, наибольшая 
частота и наименьшее межатомное расстояние. Если только опытные 
данные надежны, то можно сделать следующий любопытный вывод. 
Наличие лишнего по сравнению с N3 разрыхляющего электрона в N0 
уменьшает энергию связи на 48 ккал, а нехватка связывающего элек
трона у СИ понижает его энергию всего на ЪЪккал. Таким образом, 
присутствие разрыхляющего электрона влияет сильнее, чем отсутствие 
связывающего. Та же закономерность повторяется у РИ и N5.

Энергия связи С8 (179 ккал) очень велика, так как в молекуле 
имеется шесть избыточных связывающих электронов.

Мы не приводим данных для газообразных галогенидов, так как 
в большинстве случаев их константы известны с малой точностью и 
не удается обнаружить четкие закономерности.

Молекулярные ионы. Интересно сопоставить свойства некоторых 
молекул и соответствующих молекулярных ионоз. Такие данные при
ведены в табл. 32.

На первый взгляд может показаться странным, что в одних молеку
лярных ионах связь прочнее, чем в электронейтральных молекулах, 
а в других —  слабее. В рамках метода молекулярных орбит этот 
кажущийся разнобой можно понять. Связь в Н+ гораздо слабее, чем 
в Н2, так как в первом случае есть только один связывающий элект
рон, а во втором— два. У И2 шесть связывающих электронов, а у 
их только пять. Соответственно, в первом случае энергия связи и 
частота колебания больше, чем во втором. То же относится к молеку
лам Аэ2 и Аз+, а также к СО и С0+. У кислорода и хлора положе
ние иное. Во внешней оболочке кроме шести связывающих есть еще 
два разрыхляющих т̂гразр. электрона; при ионизации уходит один из 
последних электронов, находящихся на самом высоком уровне, так что 
в 0 + остается шесть связывающих и только один разрыхляющий 
электрон. Это увеличивает энергию связи и частоту и уменьшает меж
атомное расстояние. Та же причина действует и в С12.

f (137,4) т 
CN \ 1,17 

1 2069
[ (И З)

SiN | 1,57 PN NS
[ 1152 l 1337 [ 1220
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ТАБЛИЦА 32 о
Энергии диссоциации (ккал)9 межатомные расстояния (А) и частоты 
колебаний (см-1) некоторых двухатомных молекул и соответствующих

молекулярных ионов

1Г 102,6
н 2

1

0,74 
1 4405
Г 170

n2

1

1,09 
[ 2360

Г 117
0 2

1

1,21 
1 1580

f 91As2
1 429

Н,+
( 61 

1,06
1 2297

N 2+
( 146 т 

1,12 
1 2207

0 2+
( 149 

1,12 
1 1876

As2+ / (51 } 
1 314

С12

СО

57
1,99

565

(211)
1,13

2168

( 122
N 0  { 1,15

I 1906

С12+ 

СО +

(Ю1)
1,89

645

(150)
1,11

2211

N 0 +  { 1,07

Для сродства 0 2 к электрону имеются несовпадающие данные. 
Вейсс1 приводит значение 62 ккал, а Казарновский2 18 ккал. Мы 
считаем более надежными последние данные, полученные из энергии 
решетки К 02, построенной, как известно, из ионов К+ и ОГ. Расчет 
Вейсса содержит произвольные оценки теплот гидратации. Если исполь
зовать значение 18 ккал, а для сродства атома О к электрону — 71 ккал, 
то теплота реакции

0 2“ =  О -{- о-
оказывается равной ~  64 ккал. Расстояние в ОГ равно по рентгеновским

о
данным 1,28 А. Лишний электрон в 0 2 разрыхляющий. Это вызывает 
понижение энергии связи и увеличение расстояния. И в этом случае 
добавочный разрыхляющий электрон в ОГ ослабляет связь (по сравне
нию с 0 2) больше, чем упрочняет ее отсутствие разрыхляющего элек
трона в 0 2+. Для ГЮ+ известно только расстояние. Оно меньше, чем 
у нейтральной молекулы. Это позволяет предположить, что связь в N0 1 
прочнее, чем в N0, как и следует ожидать, так как последний элек
трон в N0 является разрыхляющим.

Мы не будем рассматривать данные для ионов гидридов, так как здесь 
последовательности расположения связывающих и разрыхляющих элек
тронов недостаточно ясны. Попытки построения электронных конфигу
раций этих молекул не вполне убедительны. Надо полагать, что упроч
нение или ослабление связи при ионизации молекул зависит от того, 
является ли последний электрон связывающим или разрыхляющим.

Изотопные молекулы. Спектроскопия является надежным методом 
исследования изотопных молекул. Уже у простейшего элемента, водорода, 
есть три изотопа: легкий водород ( Н = 1), дейтерий —  с атомным 
весом 2 и тритий с атомным весом 3. Есть элементы с еще большим 
числом изотопов. Известны молекулы Н2, НИ, И2, гидриды с легким 
и тяжелым водородом. Так как колебательные и вращательные кванты

1 Weiss,  Trans. Far. Soc. 31, 966 (1935).
2 Ка з а р н о в с к и й ,  ЖФХ 14, 320 (1940).
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зависят от масс атомов, то спектры позволяют отличить изотопные 
разновидности и установить константы молекул каждого вида.

Некоторые данные приведены в табл. 33. Сопоставим, например, 
Н2 и Э2. У этих молекул одинаковы все те свойства, которые зависят 
только от электронов и зарядов ядер, а именно, межатомные расстоя
ния, константы возвращающей силы и т. п. Это понятно, так как 
их электронные структуры одинаковы. Свойства же, связанные с массой, 
различны. Так, моменты инерции, зависящие от приведенной массы

( //г== ~т П̂1 п ") » Г0Разд0 больше у дейтеридов. Частота колебания равна

Л у н =  1,66.  10-2“. у о 2 т = Л Л .  1 , 6 6 - ю - ч

Таким образом, частота колебаний Э2 в У  2 раза меньше, чем Н2. Более 
тяжелые ядра при той же возвращающей силе колеблются с меньшей
частотой. Нулевая энергия, равная у  Лу, также не одинакова. Низшее
колебательное состояние 0 2 лежит глубже, чем у Н2, на 1,80 ккал. Опыт
ная энергия диссоциации отсчитывается не от минимума потенциальной
кривой, а от низшего колебательного уровняет, е. от -у-  ̂ . Поэтому
разница энергий диссоциации Н2 и и 2> как видно из таблицы, равна 
разнице их нулевых энергий.

ТАБЛИЦА 33
Константы гидридов с легким и тяжелым водородом

Молекула
Приве
денная 
масса 

в ат. ед.

Энергия
диссо
циации
ккал

Нулевая1
энергия

ккал

Меж
атомное
расстоя

ниео
А

Момент
инерции

г • см2 • 1040

Силовая
константа
дин к —  .10-5см

Частота
колеба

ния
см -1

Н2 . . . . 0,5 102,6 6,18 0,74 5,71 4405
ни  . . .  . 0,67 103,9 5,36 0,74 — 5,75 3817
и 2 . . . . 1 105,1 4,39 0,74 — 5,73 3119
ЫН . . .  . 0,88 (58) 1,99 1,60 3,68 1,02 1405
и и  . . .  . 1,51 (58) 1,51 1,60 6,53 1,03 1065
ШН . . . 0,96 (б 1,66 1,89 5,65 0,77 1170
ИаБ . . . 1,84 (5) 1,17 1,89 10,81 0,74 825
СН . . . . 0,92 80 4,01 1,12 1,91 4,33 2824
СО . . .  . 1,72 81 2,96 1,12 — 4,33 2073
ОН . . .  . 0,94 99 5,29 0,97 1,45 7,70 3728
0 0  . . .  . 1,77 — — 0,97 — — —
НС1 . . . . 0,99 102 4,21 1,27 2,61 5,11 2989
ОС1 . . . . 1,99 103 3,03 1,27 5,08 — (2091)
ш  . . . . ~1 63 3,24 1,61 4,31 3,11 2309
ол . . . . ^2 — 2,31 — — — —

1 Некоторые значения нулевой энергии вычислены с учетом фактора 
ангармоничности по формуле £ = /гм 0 ^ у — 5"а)*
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Точно так же и энергия активации химических реакций больше 
в случае дейтерия. Кроме того, молекулы тяжелого водорода И2 имеют 
меньшую скорость и реже сталкиваются. Оба эти фактора снижают 
скорость реакции с Э2 по сравнению с Н2. Отличие изотопных моле
кул Н2 и Э2 наиболее ярко, так как в этом случае отношение масс 
изотопов максимально. В других молекулах разница меньше.

36. Орто- и параводород

Квантовая механика привела к совершенно неожиданному для хими
ков выводу, что даже чистый (без изотопных примесей) молекулярный 
водород Н2 в действительности является смесью молекул двух видов1.

Существование двух видов водорода связано с тем, что спин яв
ляется не только свойством электронов, но и ядер. В молекуле Н2 воз
можны две ориентации ядерных спинов — антипараллельная (}{) и 
параллельная ( ||) .  Соответственно этому есть два вида молекул водо
рода. Модификация с антипараллельными спинами называется параводо
родом, а с параллельными ортоводородом. Экспериментальное подтвер
ждение этого было подлинным триумфом квантовой механики.

Еще в 1924 г. Мекке наблюдал необъяснимое тогда чередование 
интенсивности ротационных линий в спектре Н2. Также не удавалось 
объяснить температурный ход теплоемкости Н2, хотя этому вопросу 
были посвящены работы таких физиков, как Эйнштейн и Эренфест 
После появления новой квантовой механики все эти „водородные 
трудности“ были устранены.

Прямыми опытами существование двух форм водорода было дока
зано Бонгеффером и Гартеком, а также Эйкеном и Тиллером. Подроб
ное изложение всего материала по орто- и параводороду можно найти 
в монографии Фаркаса 2.

Полная волновая функция молекулы водорода должна описать:
а) движение электронов в пространстве,
б) спиновое состояние электронов,
в) колебание ядер,
г) вращение ядер,
д) спиновое состояние ядер.
В первом приближении все эти виды движения можно считать друг 

от друга независимыми и представить полную волновую функцию как 
произведение пяти отдельных функций

Ф =  ( Электронная ^ ( Электронная ^ ( КолебаЛ ( ВращаЛ (  Ядерная ^
\  координатная /  V спиновая /  Чтельная/ \тельная/ \  спиновая/

Электроны подчиняются принципу Паули, который требует, чтобы 
полная волновая функция была антисимметрична по отношению к 
перестановке электронов. Это означает, что если переставить электроны 
(первый на место второго и второй на место первого), то Ф должна 
изменить знак (в отличие от симметричной функции, остающейся при

1 H e i s e n b e r g ,  Z. Phys. 41, 239 (1927); H u n d ,  ibid. 42, 93 (1927).
2 Ф а p к а с, Ортоводород, параводород, тяжелый водород, М. 1936; см. 

также Г л е с с т о н ,  Успехи общей химии, М, — Л. (1941).
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перестановке неизменной). Рассмотрим свойства симметрии каждой из 
пяти функций, составляющих Ф, по отношению к электронам. Колеба
тельная (3), вращательная (4) и ядерная спиновая (5) функции вообще 
не зависят от электронов. Поэтому на них никак не сказывается 
перестановка последних и, следовательно, все эти три функции (3, 4,
5) симметричны в электронах. Электронная координатная функция 
молекулы ( 1):

Ф1 =  Ф«0 ) Ы 2) - И ь ( 1)Ф«(2) (П )
при перемене мест электронов переходит в

ф1, =  ф«(2)фь(1) +  ф6(2)фв (1) (12;
(переставляются номера, а не индексы, т. е. электроны, а не ядра). 
Как видно

4*1' =  Фх. (13)
т. е. функция не меняется: она симметрична.

Электронная спиновая функция в молекуле (2) антисимметрична. 
Знаки отдельных частей Ф после перестановки электронов будут:

1 2 3 4 5
( +  ) ( “ ) ( +  ) ( +  ) ( +  ) =  ( — )> 

так что Ф в целом антисимметрична в электронах. Принцип Паули 
распространяется и на протоны. Это значит, что Ф должна быть 
антисимметрична и по отношению к перестановке ядер. Проследим 
поведение отдельных частей Ф. В этом случае электронная коорди
натная функция (1) симметрична в ядрах. Действительно, поменяв 
местами ядра в (1), получаем:

*1* =  Ы 1)Ф«(2т . ( 1) Ы 2) (Н )
(переставляются индексы а и Ь, но не номера, т. е. ядра, а не элек
троны). Эта функция также тождественна с ф1. Электронная спиновая 
функция (2) не зависит от ядер и, следовательно, симметрична. Колеба
тельная функция (3) по природе своей всегда симметрична по отноше
нию к перестановке ядер. Вращательная (4) и ядерная спиновая (5) 
функции могут быть и симметричными и антисимметричными в ядрах. 
Если одна из них симметрична, то другая обязательно должна быть 
антисимметрична для того, чтобы полная волновая функция была анти
симметрична. Свойства спиновых функций уже известны нам из рассмо
трения спинов электронов. Они справедливы и для протонов. Если спины 
ориентированы антипараллельно (параводород), то есть одна антисим
метричная функция 1

ос (1) ¡3(2)-¡3(1) а (2). (15)
Напомним: запись а(1) означает, что первая частица (протон) имеет 
спин-{-1/2, запись ¡3(2) — что вторая частица имеет спин— 1/2. В этом 
случае вращательная функция должна быть симметрична. После переста
новки ядер получаем следующее распределение знаков

1 2 3 4 5
( + )  ( + )  ( + )  ( + )  ( - ) = ( - )

1 См. гл. III, 13.
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Полная волновая функция Ф, как и требуется, меняет знак на обрат
ный. При параллельной установке спинов протонов (ортоводород) есть 
три симметричные спиновые функции

Р(1)Р(2)
в(1)Р(2) +  р(1)«(2).

(16)

При симметричной спиновой функции вращательная функция должна 
быть антисимметричной. Перестановка ядер приводит в этом случае 
к следующему распределению знаков:

1 2 3 4 5
( +  ) ( +  ) (4- )  ( — ) ( +  ) =  ( — )

При решении уравнения Шредингера для вращающейся молекулы (рота
тора) оказывается, что симметричными являются волновые функции, отве
чающие четным значениям вращательного квантового числа, а именно 
К ~  0, 2, 4, 6 . . .  Антисимметричные вращательные функции соответ
ствуют нечетным квантовым числам /С = 1 , 3, 5, 7 . . .  Энергия враще
ния, как было указано выше, может принимать значения

Ек = Щ '£ Р - '- = К { К + \ ) В ,  (17)

г л е В = ш -
Таким образом молекулы параводорода могут иметь энергии

К  0 2 4 6 8
Ек  0 6 В 20 В 42В 72 В

Молекулы ортоводорода:

К  1 3 5 7 9
Ек 2 В 12В ЗОВ 56В 90В

Орто- и пара-модификации обладают разным количеством ротационной 
энергии (табл. 35, столбцы 2 и 3) и, следовательно, разными теплоем

костями с =  ~ .  Поэтому свойства, зависящие от теплоемкости, напри
мер теплопроводность, у них не одинаковы. На этом основан метод 
их идентификации.

При каждой температуре в состоянии термодинамического равнове
сия есть строго определенное соотношение между числом орто- и 
пара-молекул. При абсолютном нуле молекулы должны находиться 
на низшем уровне с К =  0, так что равновесной является только 
пара-модификация. При более высоких температурах молекулы могут 
существовать как на четных, так и на нечетных уровнях и, следова
тельно, имеются обе формы. Число молекул в состоянии с номером К

13 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 193



согласно статистической механике пропорционально рк е Ек/кТ, где рК — 
так называемый статистический вес состояния К, т. е. число, показываю- 
щее, сколькими способами оно может осуществиться. В статисти
ческом весе каждого состояния нужно учесть отдельно вращательную 
и отдельно спиновую части:

Рк =  Ркг01Рз' (18)

Каждое вращательное состояние с номером К осуществляется 2/С — 1 
способами:

ч . , = 2 к + ‘- (19)
Это отвечает 2 К 1 возможностям ориентации углового момента. Что 
касается спинового состояния, то для антипараллельной ориентации { |  
(параводород) есть только одна возможность (суммарный спин равен 
нулю) и есть только одна проекция (о =  0). Для параллельной ориента
ции спинов ядер

Ра = 3 (2°)
суммарный спин равен единице и возможны три проекции +  1, — 1 и 0. 
Таким образом, полный статистический вес четных состояний (пара) 
равен

/ Ч „ „ = 2 К + > .  (21)
а нечетных (орто)

Рк неч. = = 3 ^ + 1)- ( 2 2 )

Отношение числа молекул пара- и ортоводорода равно:

ЕК К(К-\-1) в
2 Р к * ~ кТ 2 <2* + 1) ‘ кТ

а  [ Р Н 2] _  К =0, 2 , 4 , 6  ••• _  Я ^ 0 , 2 , 4 , 6  _________________________

 ̂ [оН2] щк+1)В '
% р к е кТ ^ 3 ( 2 К + \ ) е  кТ

К =  1 , 8 , 5 , 7 ' "  Я — 1, 3 , 5 , 7 . . .

Для низшего уровня К — 0 соответствующее слагаемое равно 1.
2 В 6 В

Для АТ=1 имеем 3 (2 -\-1 )е  кТ,для К =  2 имеем 5с кТ и т. д. Из 
(23) следует, что

(24)

При высоких температурах число орто-молекул в три раза больше, 
чем пара, так как при этих условиях отношение определяется только 
вероятностями осуществления данных конфигураций спинов.

а •
Из спектральных данных известно, что В =  1,19 • К )-14 *

Вычисленные по формуле (24) значения ¡3 и процент параводорода при 
разных температурах приведены в табл. 34.
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ТАБЛИЦА 34
Содержание параводорода при разных температурах

т°к р
Содержание

параводорода
%

т°к р
Содержание

параводорода
°/о

0 _ 100 100 0,6262 38,51
20 554,8 99,82 150 0,3994 28,54
30 32,1 96,98 210 0,3463 25,72
40 7,78 88,61 273 0,3357 25,13
50 3,327 79,89 оо 0,3333 25,00
75 1,077 51,86

Обыкновенный водород при комнатной температуре является термо
динамически равновесной смесью, содержащей 25% пара- и 75% 
ортомолекул. Превращение одной модификации в другую вообще не 
идет самопроизвольно, вернее идет крайне медленно. Это объясняется 
тем, что переход из четного на нечетный уровень сопряжен с изме
нением ориентации спинов. По расчету Вигнера1 вероятность орто
пара превращения при поглощении света крайне ничтожна. Если охла
ждать обыкновенный водород, то сохраняется прежнее соотношение 
орто- и парамолекул. Между тем, процент параводорода должен расти. 
Это значит, что обыкновенный водород при низких температурах не 
находится в термодинамическом равновесии. Именно это обстоятель
ство позволило Деннисону объяснить температурный ход теплоемкости 
водорода. В табл. 35 приведена ротационная энергия чистых форм, 
равновесной смеси и так называемого обыкновенного водорода.

ТАБЛИЦА 35
Ротационная энергия водорода (кал)

Т°К
Чистый

параводо
род

Чистый
ортоводород

Равновесная
смесь

Обыкновен
ный

водород

0 0,00 337,17 0,00 252,88
20 0,00 337,17 0,63 252,88
50 0,20 337,18 78,38 252,94

100 30,56 338,59 219,78 262,17
200 290,22 393,59 366,76 367,75
273,1 473,34 502,16 494,84 494,91
298,1 529,12 546,92 542,46 542,47

Даже при абсолютном нуле сохраняются обе модификации, хотя термо
динамически ортоводород уже запрещен. Каждая модификация соби
рается в своем низшем состоянии. Те молекулы, которые были прежде

1Ш I ё п е г, г. рЬув. СИ. В. 23, 28 (1933). 
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на нечетных уровнях (орто-форма), теперь имеют К =  1, а молекулы па-

равэдорода/е=0. Имеется остаточная энтропия, равная 4,39 гра^ а̂

(Энтропия ортоводорода плюс энтропия смешения двух модификаций. Чис
тый параводород имел бы энтропию, равную нулю.) Превращение одного 
вида молекул в другой, называемое орто-пара-конверсией, уско
ряется катализаторами. Таковыми являются активный уголь и пара
магнитные ионы и молекулы. В последнем случае переход вызывается, 
повидимому, обращением спина ядра под влиянием очень сильного 
неоднородного магнитного поля. Парамагнитные катализаторы исполь
зуются для получения равновесных орто-пара-смесей при разных 
температурах. Интересно отметить, что в настоящее время можно 
судить о парамагнетизме некоторых веществ по вызываемой ими 
орто-пара-конверсии. Этим путем, например, устанавливалось наличие 
холостых электронов в органических радикалах. Орто- и пара-моди
фикации известны также для И2, И2 и изотопных молекул С1235, Вг279.



Г Л А В А  IX

ЧАСТОТЫ КОЛЕБАНИЙ И МЕЖАТОМНЫЕ РАССТОЯНИЯ 
В МНОГОАТОМНЫХ МОЛЕКУЛАХ

37. Эффект Рамана-Манделыптама-Ландсберга

Анализ спектра многоатомной молекулы представляет громадные 
трудности. Движение ядер в многоатомной молекуле очень сложно. 
Если молекула состоит из п атомов, то полное число степеней 
свободы движения в пространстве равно 3п. Из них три степени сво
боды приходятся на долю поступательного движения всей молекулы 
в целом и три на долю вращательного движения молекулы вокруг трех 
взаимно перпендикулярных осей. В многоатомных молекулах имеется 
три момента инерции. Это усложняет картину ротационного спектра, 
так как появляется несколько наборов вращательных термов.

Число колебаний равно Ъп— 6. В частном случае, если все атомы 
в молекуле лежат на одной прямой (двухатомные молекулы, С 02, С2Н2), 
то имеются только две степени свободы вращения Ч Число колебаний 
равно в этом случае Ъп— 5. В каждом колебании одновременно при
нимают участие все атомы. Но колебания в молекуле можно разло
жить на определенные простые движения, которые называются нормаль
ными колебаниями. Они характеризуются тем, что все атомы дви
гаются вдоль прямых линий. В один момент времени все ядра находятся 
в равновесных положениях, а в другой — одновременно достигают макси
мальных смещений, т. е. все атомы колеблются с одинаковой частотой 
и фазой. Энергия системы аддитивно слагается из энергий отдельных 
колебаний. Любое сложное движение ядер можно представить как нало
жение нормальных колебаний.

Для большинства молекул известны формы нормальных колебаний, 
которые показывают, в каком направлении смещается во время данного 
колебания каждый атом. Иногда несколько нормальных колебаний 
имеют одинаковую частоту. Они все вместе рассматриваются как одно 
вырожденное. К физическому смыслу этого вырождения мы вернемся 
ниже при рассмотрении конкретных примеров.

Колебания в многоатомных молекулах можно разделить на два типа. 
К одному из них относятся так называемые валентные колебания, когда

1 Два вращательных движения вокруг двух осей, перпендикулярных к 
линии, соединяющей атомы. Третья ось вращения совпадает с осью молекулы. 
Момент инерции относительно нее очень мал. Следовательно, соответствую
щий квант вращения очень велик и оно фактически вырождено. Именно по 
этой причине сю двухатомных молекул равно ~ 5  ккал. Оба момента инерции 
двухатомных молекул равны друг другу.
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атомы двигаются вдоль линий связей и меняются лишь межъядерные 
расстояния. Другие колебания, при которых деформируются валентные 
углы, называются деформационными.

Многообразие колебательных и вращательных термов сильно затруд
няет интерпретацию опытных данных. Электронные спектры много
атомных молекул это еще terra incognita. Из инфракрасных вращатель
ных и колебательных спектров найдены расстояния, валентные углы и 
частоты колебаний ограниченного числа простых молекул. Трудности 
эксперимента и расшифровки сильно суживают возможности этого 
метода. К тому же, как мы увидим дальше, инфракрасный спектр 
не полон.

Исключительно важное значение имеет открытие, сделанное Мандель
штамом и Ландсбергом в Москве и, одновременно, Раманом в Каль
кутте, известное под названием комбинационного рассеяния света или 
раман-эффекта. Благодаря этому открытию стало возможным с помощью 
несложной методики найти частоты колебаний многоатомных молекул.

Уже давно было известно явление рассеяния света молекулами. Но 
до открытия Рамана считалось, что частоты рассеянного света совпа
дают с частотами падающего. Однако тщательный анализ рассеянного 
света показывает, что наряду с этими неизмененными частотами в спек
тре появляются новые дополнительные линии с другими длинами волн. 
На фотографиях спектра рассеяния около каждой линии, отвечающей 
частоте падающего (возбуждающего) света, появляется группа слабых 
линий-спутников (сателлитов), расположенных симметрично по обе сто
роны от исходной линии. Разность между падающей частотой v0 и 
частотой дополнительной рамановской линии (v0 —  v1 =  Av) не зависит 
от v0, а только от природы рассеивающего вещества.

Элементарная теория этого эффекта заключается в следующем. 
Пусть энергия молекулы до освещения равна Е0. Поглощая квант света 
Av0, молекула переходит в некоторое возбужденное состояние с энер
гией £ 2:

£2 =  £ о +  К -  0 )

Теперь она может испустить тот же квант Av0 и вернуться обратно 
в исходное состояние. Однако молекула может также испустить квант 
не Av0, a Avj и вернуться не на прежний уровень Ео> а на другой Я,

Д о  "Ь  Ч  =  +  Ч  ( 2 )или
Ех — Е0 — Av0 — Avj =  АД v. (3)

Иначе говоря, молекула поглотила энергию AAv и перешла из состо
яния Е0 в новое — Ег (рис. 31). Так, например, при освещении СС14 
ртутной линией 22 938 см-1 в спектре наблюдается наряду с этой 
также и новая линия 22623 см-1. Частота 315 cm~1 =  v0 — 
отвечает переходу с одного колебательного уровня молекулы на другой.

В раман-спектре обычно наблюдаются колебательные, а иногда и 
вращательные переходы соответствующих молекул, лежащие чаще 
всего в интервале от нескольких десятков до 4400 см-1, т. е. в инфра
красной части. Преимущество раман-спектроскопии в том, что она 
позволяет наблюдать эти частоты в видимой части спектра, как раз-
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ность частот двух близколежащих линий. Но отсюда нельзя сделать 
вывод, что раман-спектр полностью заменяет инфракрасный. Эти методы 
не конкурируют, а взаимно дополняют друг друга, так как в раман-спек- 
тре могут наблюдаться такие переходы, которые запрещены в инфра
красном, и наоборот. Поэтому большую пользу приносит сопоставле
ние обоих методов и их взаимная проверка.

Вообще говоря, в спектре может наблюдаться не только частота чи 
пониженная по сравнению с возбуждающей, но и другая частота у2, 
большая, чем у0:

У9 — у0 =  у0 — V,. (4)

7 Т
/7У,

Это значит, что испускается квант света больше поглощенного к \ .  
Такое явление может иметь место в том случае, если первоначально 
молекула уже была на возбужденном уровне, а после поглощения 
света она вернулась в более низкое состояние.
Линии-спутники с меньшей частотой, т. е. 
смещенные в красную сторону, называются 
стоксовыми, а линии с повышенной частотой, 
смещенные в фиолетовую сторону,— антисток- 
совыми.

Интенсивности раман-линий вообще малы по 
сравнению с интенсивностью возбуждающей ли
нии. Легко понять, что интенсивность антисток
совой линии во много раз меньше соответствую
щей стоксовой, поскольку мало вероятно, что 
молекула первоначально уже находилась на 
возбужденном уровне. Число молекул в основ
ном состоянии с энергией Е0 и в возбужденном £ 1 определяется законом 
Больцмана. Интенсивности двух спутников относятся приблизительно как

Рис.

#ЛУ

31, Схема эффекта 
Рамана.

г \г Е1 — Е0 ЛДу

Фио̂ _ ^  воэб- _  р ьт"" — р~7т.
I —  N 6 — *'красн.  оон.

( 5 )

Некоторые особенности инфракрасных и раман-спектров легче 
понять, если воспользоваться старыми классическими представлениями. 
Согласно классической теории электромагнитную энергию излучает 
колеблющийся диполь. Точно так же диполь может поглощать омываю
щие его электромагнитные волны. У таких молекул, как Н2 или 0 2, ни 
в равновесном положении, ни при колебании, т. е. при удалении или 
сближении ядер, нет дипольного момента. Поэтому они не должны, ни 
поглощать, ни излучать.

Возможно, однако, что молекула в равновесном положении не имеет 
момента, но он возникает при колебании. Это имеет место в С 02. 
В равновесной конфигурации атомы расположены на одной прямой. 
У атомов кислорода есть, повидимому, избыток отрицательного заряда, 
а у углерода — положительного. Но центры тяжести плюсов и минусов 
совпадают. Молекула бездипольна.

Рассмотрим деформационное колебание, когда атом углерода сме
щается кверху от оси молекулы, а атомы кислорода книзу. Линейная 
молекула становится изогнутой; валентный угол деформируется. После 
достижения максимума смещения атом углерода начинает двигаться
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вниз, а атомы кислорода кверху (рис. 32). При таком колебании цен
тры тяжести плюсов и минусов расходятся, т. е. возникает периоди
чески меняющийся дипольный момент. Это означает, что свет соответ
ствующей частоты будет поглощаться и излучаться. Такое колебание, как 
говорят, активно в инфракрасном спектре.

РайнО&еена»
кон ф и гурац ий  М онутигур&цця п ри  см ещ ении

Рис. 32. Деформационное колебание С02.

Рассмотрим теперь другой тип колебания, когда молекула остается 
линейной и атомы кислорода то удаляются от атома углерода, то 
приближаются к нему (рис. 33). Как видно, в процессе такого колеба
ния дипольный момент все время равен нулю, так как молекула остается 
линейной и симметричной. Это так называемое полносимметриче
ское колебание не будет проявляться в инфракрасном спектре молекулы.

о  — •  о - * - о ----------Г  - * -О-ш» О Ш #  «• о

О.............. ♦  -—о о— ♦ — -о
Равновесная

н о н ф и е у р а ц и я  к о н ф и г у р а ц и и  п р и  с м е щ е н и и

Рис. 33. Полносимметрическое колебание С02.

В отношении раман-эффекта дело обстоит иначе. Под действием пада
ющего света заряды в молекуле смещаются и в ней наводится (инду
цируется) дипольный момент, величина которого пропорциональна дей
ствующей силе:

т =  а/7, (6)
где а — поляризуемость, являющаяся в основном мерой смещения элек
тронов. Поле света с частотой у0 периодично и меняется со временем по 
следующему закону:

/  ̂=  /^  соб 2тгу0/. (7)
Из (6) и (7) следует, что

//г =  ос/̂ о соэ 27гу0/. (8)
В процессе колебания меняются конфигурации ядер и, следовательно, 
силы, действующие на электроны. Поэтому нет оснований считать, что 
величина а остается при колебании неизменной. В действительности 
поляризуемость меняется. В первом приближении при малых смещениях 
можно воспользоваться следующим выражением для а:

ОС =  ОС0 +  <*4*- ( 9 )
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Это значит, что поляризуемость слагается из а0 (поляризуемости в рав
новесном положении) и некоторой добавочной час1и а1лг, пропорцио
нальной смещению. При малых смещениях колебания можно рассма
тривать как гармонические. Следовательно, смещение х  равно:

х  =  х 0 cos 2itVjl9 (10)

где Vj — собственная частота колебания молекулы. Из (8), (9) и (10) 
получаем:

т =  [а0 +  ai*o cos 27rvi Fo cos 27ГV  =
=  a0F0cos 2irv0 ¿ -f-a j/7o*o cos 2tcVj t cos 2™0*. (11)

Применяя известное выражение

cos a cos ¡3 =  i  cos (ос -j- £3) -j- ~  cos (a — P), (12)
получаем

m =  a0F0 cos 2rcv0/ +  *1̂ 0*0 cos 2*(v0 +  Vj) t - f

0*0 cos 2w(v0— Vj)/. (13)

Из (13) видно, что индуцированный момент складывается из трех пери
одически меняющихся моментов с частотами v0, v0 —j— Vj и v0— v,. Таким 
образом, молекула должна излучать не только свет с поглощенной 
частотой v0, но и с частотами v0-f-Vj и v0 — Vj. Первая из них больше 
поглощенной, а вторая меньше на величину собственной частоты коле
бания. В этом состоит элементарное приближенное классическое объяс
нение раман-эффекта Ч Таким образом, рамановские линии появляются 
благодаря изменению поляризуемости при колебании.

O’" t  ' -О О » » •  ■ О—fc» ----- ф » « о

Ра#но#еснар
ношригурациь

о •  ■ ■ - —о О •  ■ - О

+1 снсригурадии при смещении
Рис. 34. Несимметрическое колебание С 02.

Вернемся к рассмотренному полносимметрическому колебанию С02. 
При изменении расстояний С — О меняется поле, в котором нахо
дятся электроны, а следовательно, и поляризуемость. Это колебание, 
неактивное в инфракрасном спектре, будет появляться в раман-спектре. 
Но возможны такие колебания молекулы, при которых поляризуемость 
не меняется. Таково, например, рассмотренное выше деформационное 
колебание С 02. Оно не активно в раман-спектре. В молекуле С 02 
есть еще одно колебание (рис. 34), когда атом С сближается с одним 
из атомов кислорода и удаляется от другого. Легко видеть, что когда 
одно расстояние С =  О уменьшается, а другое увеличивается, в моле.

1 Более сложная функция для а позволяет объяснить ряд деталей, как, 
например, возникновение обертонов, а именно слабых линий с частотами 

+  2v1, v0 — 2v1 и т. д.
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куле появляется электрический момент, так что это колебание, назы
ваемое несимметрическим, активно в инфракрасном спектре.

Мы познакомились со всеми возможными нормальными колебаниями 
С 02. По формуле Ъп — 5 их должно быть 3 - 3  — 5 =  4. Но деформаци
онное колебание дважды вырождено. Оно может происходить в любой 
плоскости, проходящей через ось молекулы. Но каждое такое коле
бание можно представить как наложение двух колебаний во взаимно
перпендикулярных плоскостях (например, в плоскости чертежа и 
перпендикулярной к ней). Реальный спектр молекулы С 02 оказывается 
несколько сложнее. Появляется ряд дополнительных частот, не преду
смотренных элементарной теорией.

38. Характеристические частоты

Расшифровка частот сложных молекул представляет громадные 
трудности. Задачи, которые ставят физики, а именно: получение пол
ного спектра, отнесение его частот к определенным колебаниям и вычи
сление молекулярных констант, можно решить лишь для небольшого 
числа сравнительно простых молекул. Для сложных органических со
единений это неосуществимо. Здесь нужен сравнительный метод иссле
дования. Изучают спектр какого-либо вещества, затем постепенно заме
щают одни атомы другими атомами или группами и следят за ходом 
изменения частот в аналогично построенных веществах, например в гомо
логических рядах. Это дает возможность обнаружить ряд закономерно
стей. Выявление сходства и различия в колебательных спектрах является 
основной руководящей идеей в применении раман-эффекта к структур
ным проблемам.

Существуют частоты, повторяющиеся у всех соединений данного 
класса. Так, например, у всех предельных меркаптанов есть частота 
2570—2575 см-1. В спектре Н2Б находят частоту 2578 см-1. В угле
водородах в данной области нет ни одной линии. Отсюда напраши
вается вывод, что частота 2573 ± 3  см -1 характерна для связи Б—Н. 
Уже на этом примере видно, какое значение может иметь раман-спек- 
троскопия для обнаружения и идентификации определенной химиче
ской связи. Точно так же группы С==И, ЫН2 и др. имеют присущие 
им частоты. Табл. 36 иллюстрирует это положение.

ТАБЛИЦА 36
Характеристические частоты (см-1)

и Меркаптаны
ИБН

Нитрилы
я с ы Амины НЫН2

с н 3 2572 2249 3372 3315
с 2н 5 2570 2243 3369 3310
С3Н7 2575 2244 3377 3320
С4Н9 2575 2240 3371 3319
СоНц 2573 2242 ? 3320

Среднее 2573 2244 | 3372 3315

202



Постоянство частот позволяет сделать вывод,, что соответствующие 
колебания обусловлены, в основном, одной определенной группой или 
связью и не зависят (или очень мало зависят) от остальной части 
молекулы и от места в гомологическом ряду. Такие частоты, сопут
ствующие данной группе или связи, называются характеристиче
скими.

Мы знаем, что каждое колебание является сложным в том смысле, 
что в нем участвуют все атомы. Но может случиться, что колебание 
сосредоточено, главным образом, в одном звене, а остальные атомы 
не играют существенной роли. Частота такого колебания практически 
не зависит от рода и числа остальных атомов. Именно по этой при
чине частота Э — Н-связи сохраняется во всех гомологах независимо 
от длины углеводородной цепочки.

Понятие характеристических частот очень существенно. Оно поз
воляет разобраться в спектре, приписать его линии определенным 
связям и по изменению частот выяснять структурные особенности 
молекулы.

Так можно доказать наличие или отсутствие двойной связи С =  С или 
тройной связи С ^ С  и т. д. Некоторые изменения характеристических 
частот являются в ряде случаев указанием на резонанс нескольких 
валентных структур. Раман-линии могут служить индикатором на хими
ческую связь.

Но оперировать характеристическими частотами надо с осторож
ностью. Сохранение частоты не всегда обязательно. Локализовать коле
бание можно только при некоторых определенных для каждого кон
кретного случая условиях. Последние зависят от масс соседних ато
мов, характера связей и т. д. Качественно можно говорить об интер
вале характеристичности данной частоты. В других условиях большое 
участие в том же нормальном колебании принимают не только атомы 
данной связи, но и остальная часть молекулы.

Совокупность опытных данных позволяет произвести так называе
мое отнесение частот. Наблюдающиеся линии можно приписать опре
деленным колебаниям и связям. Так, например, частоты больше 
2500 см-1 характерны для связей с самым легким из элементов, т. е. 
с водородом. Валентные колебания связей С — Н лежат в интервале 
2800—3300 с м - \  N — Н ~ 3 3 0 0  см- 1, О — Н 3350—3450 см -1 
и Э — Н 2570 см -1. Частоты валентных колебаний ординарных связей 
тяжелых атомов имеют меньшие значения. Как правило, частоты дефор
мационных колебаний ниже, чем валентных. Так, например, колебания 
в группах СН3 и СН2, связанные с изменением валентного угла Н — С — Н, 
лежат около 1300—1450 см-1, деформационные колебания связей С — Н 
относительно углеродной цепи (угол С — С — Н) — в интервале 800— 
1200 см -1, а деформационные колебания цепи С — С (угол С — С —  С) 
~ 3 0 0  —  400 см -1.

При рассмотрении двухатомных молекул мы видели, что частоты 
колебаний растут с увеличением кратности связи. Та же закономер
ность наблюдается и в многоатомных молекулах. Частоты ординарных 
связей С —  С лежат между 800 и 1200 см -1. Двойной связи С =  С 
сопутствует частота ~ 1600  см~г, а тройной ~ 2 1 0 0  см*1. Такой 
же ход повторяется и в других связях.
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ТАБЛИЦА 37

Частоты кратных связей (см*1)

Молекула Связь Частота

Тройные связи (б связывающих электронов)

НСе е СН С е е С 1960
СО С = 0 2150

и с и СЕЕЕхМ 2250

Окись азота (5 связывающих электронов)

N 0 1 N =  0 | 1906

Двойные связи (4 связывающих электрона)

с н 2 =  с н 2 С =  С 1620
и , с о с  =  о 1720

СНзСНШН с  =  к 1650
СН3ОЫО N = 0 1640

Ординарные связи (2 связывающих электрона)

СН3СН3 С — С 990
СН3ОН с  — о 1030
с н 3к н 2 С — N 1030
Ш 2ОН N — 0 1000

В табл. 37 приведены округленные значения частот ординарных, 
двойных и тройных связей. При сравнении сразу видно, что частоты 
связей разной кратности лежат в разграниченных областях: частоты 
ординарных связей— 1000 см -1, двойных ~  1600 см~х и трой
ных^— 2000 см -1. Константы силы заметно растут при переходе от 
ординарных к двойной и тройной связям. Сопоставление, произведенное 
в табл. 37, имеет лишь качественный смысл. Локализация колебания 
в данной связи является приближением. Кроме того, некоторые из 
приведенных связей благодаря резонансу не чисто двойные или трой
ные, как, например, в СО, 1?2СО и т. д. При переходе к другим со
единениям частоты могут несколько меняться. Но они все же остаются 
в ограниченной области. Последнее обстоятельство оправдывает раз
деление частот по кратности связи.

Проследим, как меняются частоты разных связей при замещении.
Карбонильная связь. Двойная связь С =  О представляет с этой 

точки зрения большой интерес. Раман-спектры соединений, содержащих 
карбонильную группу, были предметом обстоятельного исследования 
многих авторов.

В рядах предельных кетонов независимо от длины углеводородной 
цепи сохраняется частота— 1710 см -1, а в альдегидах-— 1720 см~х. 
Такое же постоянство характерно и для других соединений, например 
для карбоновых кислот, сложных эфиров, хлорангидридов кислот и 
др. (табл. 38).
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ТАБЛИЦА 38
Частота связи С =  О (см-1)

R I r c o c h 3 |r c h o | RCOOH RCOCCH 3 I RCOOC2 H3 RCOCI

СН3  . • .................. 1706 1715 1663 1736 1736 1798
с 2 н 5 ...................... 1711 1722 1651 1735 1731 1786
нС3 Н7 ...................... 1710 1718 1654 1734 1731 1791
/С 3 Н7 ...................... 1709 1721 1649 1733 1729 —
нС4 Н9 ...................... 1709 1717 1652 1732 1731 1792
'С4 Н9 ...................... 1709 1717 1652 1 7 3 2 1734 —
втор. С4 Н9  . . . 1708 1718 1646 1732 1728 —
трет. С4 Н9  . . . 1702 1721 1645 1729 1728 —
нСбНц ................. 1709 1720 1653 1738 1734 —
^СьНц • • • • . 1709 1720 1653 1738 1734 1794
втор. С5 НИ . . . 1701 1725 1643 1728 1721 —
н С б Н ц ................. 1710 1721 1654 1737 1732 —

нС7 Н1 5  . . . . . — 1723 1652 1734 1737 —

нС8 Н1 7 ................. — 1721 1654 1736 — —
нС9 Н1 9 .................. 1710 1722 1649 1737 — —

Сравним кетоны, карбоновые кислоты и хлорангидриды. В кислотах 
частота С =  0  заметно понижена (1650 см -1 вместо 1710 ел*-1), а в 
хлорангидридах повышена до 1790 см -1. В кетонах имеется внутрен

ний резонанс в карбонильной связи СО ( > С  =  0  и > С —  О).

( к \  - \Внешний резонанс + У/С  — О играет менее существенную роль. 
\Н Н 2С^ /

В хлорангидридах благодаря появлению галогена, сильно конкурирую
щего по своей электроотрицательности с кислородом, появляются но
вые возможности для резонанса. Кроме внутреннего резонанса в связях 
С =  0  и С— С1:

R —  С
/
\

0
0 Р ? °и R — C

Cl Cl
11

возникает, повидимому, новая структура, в которой хлор отрицателен 
не за счет углерода, а за счет кислорода (III)

R — С ^

+
О

С1
III

Таким образом, связь С — О становится частично тройной. Кратность 
растет и, как показывает опыт, увеличивается частота. Другая струк
тура (IV)

R — С
О

\С 1
IV
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представлена вероятно в меньшей степени, чем (III), вследствие большего 
сродства хлора к электрону.

В кислотах положение иное. Появляется дополнительный внешний 
резонанс с гидроксильным кислорэдом:

к - с г  +\о н  ^ о —н
Вследствие этого в карбонильной группе растет вес ординарной связи, 
кратность уменьшается и, как показывает опыт, частота понижена.

В анионах карбоновых 
кислот нет карбонильной 
частоты. У них сохра
няются частоты 1350— 
1400 см~х, имеющиеся 
в кислотах, а частота 
1650 см~1 исчезает, как 
это видно из табл. 39.

Это объясняется по- 
видимому тем, что в анио
нах кислот оба кислорода 
равноправны и обе связи 
С —  О полуторные:

11 — С Г -  и — с 
\ о

В газообразном формальдегиде, а также в его крепких растворах 
наблюдается частота 1768 см“ Ч Гиббен1 и Кришнамурти 2 нашли, что 
в разбавленных растворах эта частота пропадает и обнаруживается не
которое сходство со спектром гликоля. Авторы полагают, что при этом 
имеет место образование СН2(ОН)2.

Т АБЛ И Ц А  39

Частоты связей в карбоновых кислотах и их 
солях

Молекула Частоты см~ l

HCOOH 1400 1657
HCOONa 1351 — —
CHsCOOH 1370 1436 1666
CH3COONa 1347 1413 —

ТАБЛИЦА 40

Частота карбонильной связи в ЯСО!  ̂ (см-1)

Ri
R

n h 2 c„H 5 H o c 2H5 Cl

N H 3 1655 1652 1671 1692 1731

C6H5 1653 1696 1715 1768

H 1715

o c 2H5 1743 1772

Cl 1810

1 H i b b e n ,  J. Am. Ch. Soc. 53, 2418 (1931).
2 K r l s c n h a m u r t i ,  Ind. J. Phys. 6, 7 (1931).
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В табл. 40 дано значение карбонильной частоты в разных соеди
нениях типа

>с =  о 
V

Наблюдаемые частоты находятся в согласии с резонансными струк
турами соответствующих соединений. У мочевины (ИН2)2СО наблю
дается большое понижение частоты за счет структуры

NHc
Y с —о

ЫН«
которая подтверждается измерениями дипольного момента и рядом 
других свойств. Наибольшая карбонильная частота обнаружена у фос
гена СОС1а, где заметно представлены структуры с тройной связью СО

+

С1 —
,0

С1
C l  c f

о

ЧС1
Группы ОН, ИНз, С6Нб способствуют структуре С — О, снижая

+
частоту, и, наоборот, при наличии С1 возникает структура С =  О, 
и частота растет. Интересно отметить, что в молекуле ГЩ2СОС1 имеет 
место конкуренция групп 1МН2 и С1, в результате чего частота лишь 
незначительно повышается.

В ацетофеноне С6НбСОСН3 частота связи СО понижена по сравне
нию с ацетоном до 1684 см- 1 благодаря наложению структуры типа

"'V
В ацетилдуроле и ацетилмезитилене

понижение не столь значительно (v =  1699 см*1) 1.
Казалось бы, что и в этом случае возможен такой же резонанс 

с кольцом, как в ацетофеноне. Но условия для резонанса наиболее

1 M u r r a y ,  C l e v e l a n d ,  S a u n d e r s ,  J. Am. Ch. Soc. 64, 1181 (1942).
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благоприятны, если карбонильная группа находится в одной плоскости 
с бензольным кольцом. При этом осуществляется максимальный обмен 
тг-электронов. В ацетилдуроле и ацетилмезитилене метальные группы 
в орто-положениях создают стерические препятствия и мешают аце
тильной группе расположиться в плоскости кольца. Восьмерки 
тг-электронов не параллельны и обмен их затруднен. Такое положение 
имело бы место, например, в этилене, если бы обе СН2-группы лежали 
в разных плоскостях. Повидимому, вследствие этого резонансные струк
туры типа ацетофенона представлены в меньшей степени и частота 
С =  О больше, чем в ацетофеноне. В мезитилальдегиде

V

группа СНО, как показывает элементарный расчет1, может разместиться 
в плоскости бензольного кольца. Это благоприятствует резонансу. 
Частота карбонильной связи в мезитилальдегиде равна 1687 см"1.

Структурная формула бетаина часто изображается в виде четырех
членного гетероцикла с пятивалентным азотом:

(СН,У1 — с н а— с  =  о
о

Такая структура мало вероятна. Если распространить это представление 
на ряд сходных веществ, то получаются совершенно неправдоподобные 
расстояния между атомами кислорода и азота, при которых химическая 
связь неосуществима.

С современными представлениями лучше согласуется структура 
в виде двухполюсного иона

+ . ¿ о
(СНву*СНа- < Х

Хч0

Нерастворимость бетаина в инертных органических растворителях, 
заметная растворимость его в воде —  являются доводом в пользу этой 
формулы.

Если верна циклическая структура, то в спектре должна оказаться 
характеристическая частота карбонильной связи. В случае двухполюс
ного иона связь С — О полуторная и карбонильная частота должна 
отсутствовать. Опыт показал, что в спектре2 нет ни одной интенсив
ной частоты ~  1700 см"1, а есть интенсивные линии 1336, 1394 и 
1416 см"1. Они, повиаимому, отвечают ионному состоянию СОО.

1 Кас1е8Ь1 \Уе11ег> 1Ыс1. 63, 1310 (1941).
2 С л о в о х о т о в а ,  С ы р к и н ,  В о л ь к е н ш т е й н ,  ДАН 35, 161 (1942).
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*f- —
Точно так же аминокислоты в форме NH3-R*COO дают заметные линии 
в области 1330 — 1360 и 1410— 1420 см -1. При переходе к соответ
ствующим гидрохлоридам первые ослабевают, а вторые исчезают, как 
видно из табл. 41

Таким образом, Спектр бетаина обнаруживает сходство с спектрами 
веществ, содержащими группу СОО (с полуторной связью), и сущест
венно отличается от спектров 
соединений с обычной карбо
нильной связью. Этот пример 
ярко иллюстрирует возмож
ность приложения раман-спек- 
троскопии для выяснения струк
турных вопросов.

Двойная связь С =  С. Пе
рейдем к рассмотрению связи 
С =  С в этилене и его произ
водных. Эта связь дает интен
сивную и четкую частоту в об
ласти 1600 — 1650 см -1. В эти
лене частота связи С =  С равна 
1620 см~1. При замещении на 
метильные группы частота по
вышается, как видно из табл. 42.

Это обусловлено, повидимому, влиянием окружающих связей.
У дизамещенных частота имеет одно значение для цис-, другое для 

транс- и третье для несимметричного производного. Это отличие может 
служить для идентификации изомеров.

ТАБЛИЦА 41
Частоты связей в аминокислотах и их 

производных (см-1)

Молекула Частота

NH3CH2COO 1331 1412
c in h 3c h 2c o o h 1315 —

NH3CH(CH3) COO 1358 1416
C1NH3CH (CH3) COOH 1356 —

NH3CH(C2H5)COÔ 1358 1413
C1NH3CH(C2H5)C 0 0 H 1363 —■

ТАБЛИЦА 42
Частоты этиленовой связи (см-1)

Молекула Частота Молекула Частота

СН3СН =  сн» 1647 с н 3ч

СН3СН =  СНСН3 цис 
СН3СН =  СНСН3 транс

1669
1681

> с  =  с н с н 3 
с н /

1679

с н 3ч
>С =  СН2

с н /
1654

с н 3ч /С Н 3 
/ С  =  с \  

с н /  х с н 3
1674

Рассмотрим на примере монозамещенных изменение частоты при 
переходе от одного заместителя к другому. Существенно, что при этом 
большей частью наблюдается устойчивое постоянство частоты (табл. 43).

Можно сказать, что у пропилена уже достигнуто максимальное 
возможное изменение, и другие радикалы с большей массой уже не 
влияют на частоту. Но есть ряд других заместителей, заметно пони
жающих частоту (табл. 44).

1 Е d sa 11, J. Chem. Phys. 4, 1 (1936); 5, 508 (1937).

14 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 209



ТАБЛИЦА 43
Частота этиленовой связи в гомологическом ряду

Молекула Частота
(см~1) Молекула Частота

(см-1)

С2Н5СН =  СН2 1642 С ,Н 1БСН =  с н 2 1642
С8Н7СН =  СН2 1642 С5Н9СН2СН =  с н 2 1642
С4Н9СН =  СН2 1642 СН2О Н СН  =  с н 2 1649

С5НПСН =  с н 2 1642 СН3СНОНСН =  с н . 1646
С6Н13СН =  с н 2 1642

ТАБЛИЦА 44

Частота связи С =  С в соединениях 1*СН =  СН2 (см-1)

и Структура с ординарной связью Частоты Понижение
частоты

с 6н 3 с н 2- с н = / “ \ - 1631 —  16

с  =  и с н 2— с н  =  с  =  й 1608 —  39

С1 СН2 — СН =  С1 1608 —  39

Вг СН2 — СН =  Вг 1598 — 49

с  =  с н с н 2— с н  =  с  =  с н 1595 — 52

л с н 2— с н  =  л 1581 —  66

о с 2н 5 с н 2 — с н  =  о  — С2Н5 1635 —  12

Понижение частоты в известной степени связано, повидимому, 
с резонансом. Во всех этих соединениях в небольшой мере участвуют 
структуры с ординарной связью С —  С вместо двойной. В реальных 
молекулах эта связь не чисто двойная, а содержит незначительную 
примесь ординарной. Известную роль в понижении частоты может 
играть масса заместителя. Полуколичественная оценка для галоген- 
винилов 1 показала, что примерно одна треть эффекта обусловлена 
влиянием массы, а остальная часть объясняется резонансом.

Комплексное использование разных физических методов (электроно
графия, дипольные моменты и т. д.) делает выводы более надежными. 
Резонанс в галогенвинилах подтверждается также изменением расстояний 
С — На1, уменьшением дипольного момента и аномалией химических 
свойств.

В тех случаях, когда резонирующие группы разделены мостиком 
из СН2, резонанса нет и частота сохраняется (табл. 45).

1 П р и л е ж а е в а ,  С ы р к и н ,  В о л ь к е н ш т е й н ,  ЖФХ 14,396 (1940).
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ТАБЛИЦА 45
Ч астота эт и л ен о в о й  св я зи  при о т су тст в и и  р е зо н а н с а  (с ж * 1)

Молекула Частота Молекула Частота

СН2 =  СНСН2ОСОСН3 1649 СН2 =  СНСН2С1 1640
СН2 =  СНСНОНС =  СН 1646 СН2 =  СНСН2Вг 1635
с н 2 =  с н с н о н с н  =  с н 2 1646 СН2 =  СНСНВгСНз 1638
СН2 =  СНСН2С =  ССсН5 1642 СН2 =  СНСН2С6Н5 1642
с н 2 =  с н с н с 1с н 3 1640

Рассмотрим еще несколько соединений, содержащих этиленовую и 
карбонильную связи (табл. 46). Резонанс здесь меняет кратность как

ТАБЛИЦА 46
Ч астоты  с в я зе й  С =  С и С  =  О в  с о е д и н е н и я х  СН2 =  <ЛЩ (см-1)

Структуры с ординарной 
связью

СООН

СООИ

СНО

СОС1

ОН
с н 2— с н  =  с /

х о

с н , — с н  =  с / о к
\ п

+ /Н
СН2 — СН =  С < _

с н 2— с н  =  с
\С 1

с н 2— с н  =
С1

п II о !> и о О II О Ачс=о

1637 — 10 1657 —

1635 — 12 1720 — 15

1618 — 29 1692 — 30

1609 — 38 1752 — 34

связи С =  С, так и связи С =  О. Обе частоты оказываются понижен
ными. Следует отметить, что вес резонансных структур с ординарной 
связью очень невелик. Поэтому частоты лишь немного отличаются от 
частоты в СН3СН =  СН2. Органические радикалы можно расположить 
в следующий ряд по порядку их растущего влияния на частоту двойной, 
связи:

СООН <  СООС2Нб <  ОС2Нб <  С6Нб <  
< С Н О < С 1 < С О С 1 < С К < В г< С  =  СН <Л

Экспериментальные данные, сопоставленные в табл. 43—46, самого 
разнообразного происхождения, поэтому нельзя во всех случаях ру
чаться за их достаточную точность и сравнимость. Это не должно, однако, 
резко сказаться на картине изменений частоты С =  С.

Те же закономерности наблюдаются и в полизамещенных. Если 
только один из заместителей способен вызывать резонанс, картина
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изменения частоты двойной связи аналогична наблюдаемой для моно- 
замещенных. Так, например, понижение для акролеина 29 см"1, для 
цис- и транс-кротоновых альдегидов 39—44 см"1, то же и для соот
ветствующих нитрилов.

Если в резонансе могут участвовать несколько заместителей, картина 
усложняется.

Аллен СН2 =  С =  СН2 и его гомологи составляют исключение среди 
соединений, содержащих двойную связь С =  С. У них нет частоты 
в области 1640 см"1, а есть частоты от 1080 до ИЗО см"1. Это 
объясняется тем, что вместо колебания двух атомов С, образующих 
двойную связь, здесь имеет место связанное колебание трех атомов 
углерода.

Тройная связь С =  С. Частота тройной связи в ацетилене равна 
1960 см -1. В монозамещенных она повышена до 2120 см"1, а в диза- 
мещенных до 2234 см"1, причем при отсутствии резонанса частота 
хорошо сохраняется (табл. 47).

ТАБЛИЦА 47
Частота тройной связи С = С  (см-1)

Молекула Частота Молекула | Частота

СН3С =  с н 2123 с н 3с  =  с с н 3 2234
С4Н9С =  сн 2121 С2Н5С =  ССН3 2238

(СН3)2СНСН2С == с н 2118 С3Н7С =  ССН3 2238
С5НиС =  СН 2118 С4Н9С =  ССН3 2235
СвН13С =  с н 2119 С5НиС =  ССН3 2233

СН=С(СН2)5С==СН 2119 С5НИС =  ССН2ОН 2226
СвН5СН2С =  СН 2120 /СН3

СН3ОСН2С =  с н 2118
С5Н11С =  ССН(

^ОСНэ
2240

СН2ОНС =  сн 2118 (С5НиС =  С)2СНОН 2250
(СН3)2 (ОН) СС =  сн 2120 (С5НиС =  С)3СОН 2236

Понижение частот, наблюдающееся у винил-, фенил- и галогенацети- 
ленов, связано, повидимому, с резонансом.

Связи с азотом. Мы видели выше, что связи С =  N в нитрилах 
сопутствует частота ~  2250 см"1', в С6НбСМ благодаря резонансной 
структуре с двойной связью она понижена до 2227 см "1.

N
II
С

+
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Интересно, что в С6НбСН2СМ, где резонанса с кольцом нет, частота 
имеет нормальное значение 22*52 см"г. Связь СИ сильно полярна. Это

значит, что в ней самой частично представлена структура — С =  М.
Обратимся к изонитрилам и сравним две молекулы: CH3CN и 

СН3МС. Частота CN в СН31̂ С меньше, чем в СН3СЫ, на ~  100 см~1 
(СН3ИС 2161 с м '1; С2НбМС 2146 см"1).

Структуры изонитрилов следующие:

Понижение частоты связано, повидимому, с тем, что структура 
с двойной связью представлена в изонитрилах сильнее, чем в нитрилах.

В алифатических нитропроизводных с нитрогруппой связаны коле
бания с частотами V =  1383 см -1 и v = 1 5 5 5  см~г. Эти значения 
отличаются от частот, наблюдаемых в соединениях с ординарной связью 
N — О (-— 1000 см"1) и двойной связью N =  0  (-— 1640 с м '1). В нитро
бензоле частоты нитрогруппы понижены до 1345 см~х и 1523 см"1. 
Вероятно, это связано с тем, что благодаря резонансу с кольцом

связь N0 в С6НбИ02 в большей степени ординарная, чем в СН3М02- 
В нитромезитилене частоты равны 1363 с м '1 и 1523 см"1. Некоторые 
авторы 1 связывают это со стерическими препятствиями резонансу, так 
как метильные группы могут помешать нитрогруппе расположиться 
в плоскости бензольного кольца. Это подтверждается также данными 
по дипольным моментам (см. след, главу).

В диметилнитрозамине представлены структуры:

Если бы состояние молекулы описывалось только одной из этих 
формул, то одна из связей N — N или N —  О была бы двойной и 
в спектре появились бы частоты в области 1600 —  1700 г.«"1* Опыт 
дает частоту 1399 см"1 2. Это указывает на резонанс двух структур, 
благодаря чему ни одна из связей не является чисто двойной.

А н а л и т и ч е с к и е  ..п р и м ен ен и я  Р а м а н - э ф ф е к т а .  Мы видели на боль
шом числе примеров, что даже характеристические частоты заметно 
варьируют в зависимости от характера связи и окружения. Спектры

1 Ми гг а у, C l e v e l a n d ,  S a u n d e r s ,  J. Am. Ch. Soc. 64, 1181 (1942).
2 G o u b e a u ,  Z. Elektrochem. 49, 438 (1943).

+
R — N =  С и R — N == C

О О
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гомологов, изомеров и т. п. имеют между собой много общего. Но 
вместе с тем они отличны друг от друга. Каждое индивидуальное ве
щество имеет свой неповторимый спектр. На этом основаны много
численные применения раман-спектроскопии для целей идентификации 
и анализа. Раман-спектроскопический анализ состава нефтяных фракций 
уже нашел себе практическое применение. Идея метода очень проста: 
спектр смеси равен сумме спектров отдельных составных частей. 
Химический анализ в этом случае весьма сложен, поскольку речь идет 
об изомерах углеводородов, очень мало отличающихся по свойствам. 
Но спектры, имеющие характерные индивидуальные черты, являются 
чувствительным индикатором для обнаружения даже небольших приме
сей сходных веществ. Уже сейчас можно определить, например, 1°/0 
метаксилола в смеси орто- и параксилолов. Конечно, раман-спектро- 
скопия не может конкурировать с точным количественным химическим 
анализом в тех случаях, когда последний располагает хорошо разра
ботанной методикой.

Различия в спектрах цис- и транс-изомеров могут служить для 
обнаружения этих соединений. Вследствие большей симметрии в транс
формах число вырожденных колебаний больше и они беднее линиями. 
Эти и другие детали лежат в основе применения раман-спектроскопии 
к вопросам геометрической изомерии и свободного вращения.

Наличие той или иной частоты указывает на присутствие опреде
ленной группы или функции. Одним из ранних применений раман- 
эффекта было изучение кетоэнольной таутомерии. Так, в ацетоуксусном 
эфире была обнаружена частота двойной связи С =  С V =  1632 ел*” 1. 
В кето-форме СН3СОСН2СООС2Нб такой частоты не должно быть. Ее 
нет у СН3СОСН3 и у СН3СООС2Н5. Наличие этой частоты указывает, 
что в ацетоуксусном эфире в равновесии с кетоном есть энольная 
форма СН3СОН =  СНСООС2НГ).

В соединении СН3СОС (СН3)2СОСН3 энолизации нет (табл. 48). 
В спектре наблюдается лишь частота, характерная для связи С =  О 
(1710 см~х). В монометилированном веществе СН3СОСН (СН3) СОСН3 
уже появляется энольная частота (С =  С) 1595 см -1 наряду с прежней 
частотой, так как энолизация идет не очень глубоко. Третий продукт 
содержит уже большее количество энольной формы. При растворении 
того же соединения в гексане интенсивная частота СО не наблюдается, 
так как процесс энолизации ацетилацетона зашел далеко ( ~  92%)«

ТАБЛИЦА 48
Частота связей при кетоэнольной таутомерии (см-1)

Молекула Частота

С Н ^О С  (СН3)2СОСН3 1710
СН3СОСН (СН3)СОСН3 1595 1718

СН3СОСН2СОСН8 1595 1655 1723
То же в гексане , 1602 1641

Точно так же раман-спектроскопия может служить для обнаружения 
промежуточных продуктов некоторых обменных реакций. Так, например,
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в смеси БпО^ и 5пВгА были найдены новые линии, которых нет у ин
дивидуальных молекул. Это было истолковано как признак образования 
8пВг3С1, 8 пВ г2С12 и 8пВгС13.

39. Межатомные расстояния
Для нескольких десятков сравнительно несложных многоатомных 

молекул из вращательных спектров определены моменты инерции. По 
ним можно найти межатомные расстояния и валентные углы.

Большой прогресс в области изучения конфигурации молекул был 
достигнут благодаря применению диффракции рентгеновских лучей и 
электронов кристаллами и газообразными молекулами. Эти методы 
основаны на том, что интенсивности рассеянных электронных и рентге
новских волн определенным образом зависят от расположения атомов 
в молекулах. Если раньше химик на основании химических превраще
ний мог заключить лишь, какие атомы в молекуле связаны друг с дру
гом, то теперь из электронограммы можно определить межатомные 
расстояния и валентные углы. Формула химика, как правило, является 
отправной точкой при расшифровке электронограммы, но электроно- 
грамма позволяет детализировать модель, которую дает химик, и де
лает ее количественной. В спорных случаях электронограммы могут 
служить для подкрепления аргументации в пользу той или иной мо
дели. Иногда структурные методы детальнее, чем химические, позволяют 
изучить строение молекул. Существенно, что когда углы и расстояния 
известны из спектров и из диффракции электронов, то результаты 
обоих методов обычно хорошо совпадают.

Связи С — С. Большой опытный материал показывает, что меж
атомное расстояние для каждой связи имеет постоянное значение.

Так, расстояние между атомами углерода в ординарной связи С — С
о

в самых разнообразных молекулах, как видно из табл. 49, равно 1,54 А.
ТАБЛИЦА 49

Р а ссто я н и е  между атом ам и углерода в о р д и н а р н о й  с в я зи  С —  С (А)

Молекула Расстояние Молекула Расстояние

А л м а з ............................... 1,54 Бутилбромид . . . . . 1,55
З т а н ................................... 1,55 Н о н а к о з а н ................... 1,54
Пропан ............................ 1,54 Паральдегид ................ 1,54
И з о б у т а н ........................ 1,54 Метальдегид ................ 1,54
Н еопентан ....................... 1,54 Транс-2,3-эпоксибутан . 1,54
Циклопропан ................... 1,53 Цис-2,3-эпоксибутан . . 1,54
Циклопентан.................... 1,52 Тетрагидрофуран . . . 1,54
Циклогексан 1,53

В двойной связи С =  С четыре электрона стягивают атомы сильнее
о о о

и расстояние уменьшается до 1,34 А (этилен 1,34 А, стильбен 1,33 А,О О О
бензохинон 1,32 А, кетен 1,35 А, аллен 1,34 А).

В ацетилене (шесть связывающих электронов) расстояние С ^ С  равно 
1,20 А (в диацетилене 1,20 А, в С2Вг2 1,20 А, в С2Л2 1,18 А» 
в СН =  СНа1 1,20 А). Таким образом, можно говорить о новой
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константе, характерной для данного типа связи (ординарная, двойная, 
тройная связь). Межатомное расстояние представляет постоянную 
величину, меняющуюся лишь в весьма узких пределах.

Некоторые связи нельзя рассматривать как чисто ординарные или 
чисто двойные. В таких случаях расстояния имеют промежуточные 
значения. В бензоле расстояние между атомами углерода равно 1,40 А. 
В пиридине, пиразине, пирроле, тиофене, дибензиле, тетраметилбензоле, 
нафталине, антрацене, хризене, гексахлорбензоле и т. п. расстояния
С — С в кольце равны 1,39— 1,41 А.

В хиноне

о = <  > = о

по рентгеновским данным в двойных связях С =  С расстояния равны 
1,32 А, а в ординарных 1,50 А.

Имеется ряд соединений, в которых расстояния С — С уменьшены 
по сравнению с 1,54 А, хотя в структурных химических формулах эти 
связи фигурируют как ординарные (табл. 50).

Уменьшение расстояний не случайно. Позидимому, оно связано 
с тем, что в молекулах (табл. 50) имеются сопряженные связи. Вслед
ствие этого в них частично представлены резонансные структуры, в кото
рых на месте ординарной связи появляются двойные. Со структурой

СН2 — СН =  СН — СН2
. iJ

в бутадиене мы уже познакомились выше. Аналогичная структура 
имеется в циклопентадиене. Точно так же возможно сопряжение трой
ных связей (диацетилен, дициан) и фенильных колец с кратными свя
зями алифатической цепи (стильбен, толан)1. Ординарные связи с при
месью двойной характеризуются уменьшенным межатомным расстоянием. 
У метилацетилена, как будет показано в главе о дипольных момен
тах, нельзя пренебречь внутриионизированными структурами типа

Н СН2 =  С =  С Н
При этом связь С — СН3 делается частично двойной.

Таким образом, мы видели на большом числе связей С — С в разных 
молекулах, что межатомное расстояние характеризует кратность связи 
и может быть использовано в качестве критерия резонанса.

Интересно отметить, что межатомные расстояния в одних случаях 
весьма чувствительны к изменению кратности, а в других — нет. Так, 
например, в диацетилене расстояние в центральной „ординарной“ связи

1 Относительно связи между ароматическими кольцами и связей между 
ароматическими кольцами и метильной группой имеются противоречивые 
данные. В более старых работах указывались меньшие расстояния для связей 
Сар — Сар в полифенилах и Сар — Сал в дуроле. Но в более позднем и точном 
исследованиигексаметилбензола [Brockway,  Rober t son,  J. Chem.Soc. 1324,1934] 
для расстояния Сар— Сал найдено значение 1,53 Â. Данные Карл и Брок- 
вея [ Ka r l e ,  В r o c  k w ay,  J. Am. Chem. Soc. 66, 1974,1944] также заставляют 
усомниться в том, что расстояние связи между бензольными кольцами в дифе
ниле укорочено.
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ТАБЛИЦА 50

Расстояния в связи С—С при наличии резонанса (А)

1Молекула Связь Расстоя
ния

Примеры резонансных 
структур

СН2=СН  — СН =  СН2

СН =  С —  С е= С Н  

N ее С -  С ее N

С6Н5С Н = С Н С 6Н5

С6Н5С =  СС6Н5 

СН3С =  с н

СН3С =  С — с = с с н 3 

СН ЕЕ С — СН^На1 

г__ з

О

' О
ЫН 5

с н 3—с = с  — с н = с н 2

с н  — с н

2 - 3

с  — с 

с — с

Сар — С ал

Сар — С ал 

С - С Н з

( Сс - ‘
С — СН3

с

с — с

2 - 3

2—3

1—2

с н 3— с 
=  с — с н =

1.46

1.46

1.36

1.36

1.44

1,40

1.46

1.46 
1,38

1.47

1.46

1.44

1.46

1,47
1,42

СН2— СН =  СН — СН2

с н 2

с н  =  с н  =  с н  =  с н
1.............................. 1

к = с = с = и

н  с н 2 =  с  =  с  =  с с н 3

СН =  с  =  СН2 На1

0 +

I

н с н 2 =  с =  с — с н  =  с н 2 
СН3 — с  =  с  =  сн  — с н 2
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очень резко снижено до 1,36 А, т. е. почти до расстояния в двойной 
связи. Естественно думать, что это вызывается структурой

НС =  С =  С =  СН

Но если это так, то можно предположить, что расстояния в ацетиленовых 
связях должны быть увеличены из-за наложения структур с двойными свя-

о
зями. Опытом это не подтверждается и расстояния С =  С равны 1,20 А, как 
в ацетилене. В бутадиене расстояние „ординарной“ связи понижено от 1,54

о
до 1,46 А, а расстояния двойных связей повышены лишь очень не
значительно.

Эти и другие факты показывают, что зависимость расстояния от 
кратности довольно сложна. При переходе от ординарной связи С — С 
к двойной расстояние уменьшается на 0,20 А, а от двойной к трой-

о
ной —  на 0,12—0,14 А. Известны случаи, когда наличие резонансных 
структур с измененной кратностью связи, доказанное другими методами, 
не сказывается на расстояниях. Например, дипольный момент молекулы 
изобутилена (0,49 I)) указывает на существование структур типа

н сн2. _
>с—сн2 

с н /
Тем не менее опыт дает для расстояния С —  СН3 значение 1,54 А 
То же относится и к тетраметилэтилену, 2-бутенам, мезитилену 
гексаметилбензолу и др. Желательно повторное, более обстоятельное 
исследование таких молекул. Так как здесь отклонения могут быть 
незначительны, то необходима максимальная точность измерений.

Иногда по небольшим изменениям расстояний составляются интер
поляционные формулы, по которым делаются количественные оценки 
весов структур. Нам это представляется необоснованным.

о
Связь СН. Расстояние С —  Н в метане равно 1,09 А, а в ацетилене

о л
1,06 А. Наибольшее расстояние наблюдается в молекуле СН (1,12 А). 
Возможно, что уменьшение расстояния связано с повышением проч
ности связи при гибридизации. В С  —  Н связь образована /7-электроном, 
в СН4, С2Н4, С2Н2 имеются соответственно $р3-, $/72-, ^/7-гибридизации. 
Желательна, однако, большая уверенность в точности приведенных 
расстояний. Косвенным подтверждением является увеличение частоты 
связи С — Н в той же последовательности1. В 0 - ^  =  2824 см -1, в СН4 
равно 2870—2980 с м '1, в С2Н4 3000—3100 с м '1, в С2Н2 3320 см -1.

Связи СО. Перейдем к ординарной связи С —  О. Для нее также 
характерно примерное постоянство расстояния в большом числе мо
лекул (табл. 51).

Если для двойной связи С =  С нам известно стандартное расстоя
ние, например из соответствующих данных для этилена, где другие 
структуры не имеют значения, то в случае С =  О положение иное.

1 Вычисленные обменные энергии связи СН при разной гибридизации 
подтверждают такой ход. При р-электроне обменная энергия равна 50 ккал, 
при ар3-гибридизации 91 ккал, при ^-гибридизации 96 ккал и при ар-ги
бридизации 97 ккал.
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ТАБЛИЦА 51
Р а сстоя н и я  в о р д и н а р н ы х  с в я зя х  С —  О (А)

Молекула Расстояние Молекула Расстояние

Диметиловый эфир . . . . 1,44 Цис-2, 3-эпоксибутан . . 1,43
Д и о к са н ............................... 1,46 Транс-2,3-эпоксибутан . . 1,43
Паральдегид ........................ 1,43 Тетрагидрофуран . . . . 1,43
М етальдегид........................ 1,43 а-Метилгидроксиламин . 1,44

Чистой двойной связи С =  О, повидимому, не существует. Она всегда 
представлена в суперпозиции с ионными состояниями с другой крат-

+ _
ностью. В альдегидах и кетонах накладывается структура >  С — О,

_ ■+•
в углекислом газе помимо этой структуры еще О —  С =  0  и т. д. 
В табл. 52 приведены соответствующие значения.

ТАБЛИЦА 52
Р а ссто я н и я  в кратны х с в я зя х  СО

Молекула Расстояние Молекула Расстояние

НСНО 1,21 (НСООН)2 1,25; 1,36
СН3СНО 1,20 НСОСЖа 1,27
СО 1,13 СООН
С 02 1Д5 1 • 2 Н р 1,24— 1,30

СООН
COS 1,16
с н 2 =  С =  О U 7 Ве40(С Н 3С 00)6 1,29

Сз02 1,20 СаС03 1,31

СО (NH2)2 1,25 ВН3СО 1,13
n h 2c h 2c o o h 1,25 — 1,27 №(СО)4 1,15

В альдегиде расстояние С =  0  равно 1,20 А. Таково же, веро
ятно, и расстояние С =  О в кетонах. С ростом веса структуры 
с ординарной связью можно ожидать увеличения расстояния. Это

N * 4  -имеет место в мочевине благодаря структурам '" С —  О. Всо-
ш /

лях карбоновых кислот [НСОСЖа, Ве40  (СН,СОО)6] обе связи СО 

в карбоксильной группе полуторные ( _ ; 1 * с /  1 и расстоя-
\  х о  х о /

ния равны 1,27— 1,29 А. Есть указания на неравноценность связей 
в кислотах, но нужны более точные данные. В карбонат-ионе связь СО

на одну треть двойная
[ у О /О  -  уО \

0  =  С < _ ;  О —  C f _ ; О —  и
V 'О М) X ) /

рас-
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о
стояние равно 1,31 А. При наложении структур с тройной связью расстоя-

_  + _  +
ние уменьшено, как, например, в ВН3СО (Н3В — С =  0  и Н38 —  С =  0 )

О
и, верояно, в галогенангидридах кислот ( СН3С ^  , СН3 — С

\  Ч С1 С1/
Связь Св. Аналогичная картина наблюдается" в связи СБ. Расстоя-

О

ние ординарной связи СБ равно 1,82 А [ (СН3)2 Б]. В тиофене оно пони
жено до 1,74 А. В тиомочевине, где возможны такие же структуры,
как и в CO(NH2)2, расстояние равно по рентгеновским данным 1,64А.

о  о
Минимальные расстояния наблюдаются в COS (1,56 А) и CS2 (1,45 А). 

Связи CN. Расстояния в связях CN приведены в табл. 53.

ТАБЛИЦА 53
Расстояния в связях CN (А)

Молекула Расстояние 1 Молекула Расстояние

N(CH3)3 1,47 C4H5N (пиррол) 1,42
c h 3n o 2 1,46 C6H5N (пиридин) 1,36

CH3 — N =  N — CH3 1,47 C4H4N2 (пиразин) 1,36
CH3N3 (метилазид) 1,47 CO(NH2)2 1,37

1 2  3 f 
CH3— N =  C |

1,44(1—2) CS(NH^2 1,35
c h 2n 2 1,34

1,18(2-3) CH3CN 1,15
C6Hi2N4 (гексаметилен

тетрамин)
1,42 (CN)2 1,16

В ординарной связи СК наблюдается расстояние 1,47 А. В пирроле, 
пиридине, пиразине, мочевине и тиомочевине оно уменьшено, что, по- 
видимому, связано с появлением структур с повышенной кратностью:

H C = C H  
/  \_ Q h 2n v  _

^ С  — О; H2V - s
H V / CH

| N
h 2n / H gN ^

H

опытным данным Верша 1 в диазометане атомы С —  N — N рас-
положены на одной линии. Большую роль играют следующие структуры:

Н
\ С =  N =  N

W

н

н
С — N =  N

1 B o e r s c b ,  Sitzber. Akad. Wiss. Wien 144, 1 (1935).
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Расстояние связи СК понижено до 1,34 А. В дициане, метилцианиде и 
метилизоцианиде связь тройная с примесью двойной:

СН3 — С=Ы  СН3 — С =  N

N==0  — С =  И N =  С =  С =  N N =  С — С =  N

СН3—  N =  С СН3 — N =  С 
Расстояние равно 1,15 — 1,18 А.

Наряду с расстояниями злектронограммы позволяют определять 
также валентные углы. В ряде случаев наложение нескольких структур 
должно сказаться на величине валентных углов. Но точность опыта 
недостаточна для обнаружения небольшого искажения. Так, например, 
для молекулы метилизоцианида СН3ИС принята линейная конфигурация. 
В ней, повидимому, представлена структура

СН3— N =  С
с двумя о-связями азота под углом в 180°. Однако наличие структуры 
СН3 — N =  0  могло бы привести к треугольной конфигурации. Была 
сделана попытка обнаружить-на опыте отклонение от линейной формы г. 
Но экспериментальные данные недостаточно чувствительны и допускают 
угол от 180 до 160°. Таким образом, угол, к сожалению, не может 
быть определен с желаемой точностью.

Иногда вообще нельзя сказать, является ли данная связь ординарной, 
двойной или тройной, так как имеются резонансные структуры всех типов.

В дициандиамиде согласно данным рентгеновского анализа распо
ложение атомов следующее:

Ш 2
N 1,220!.28 М 1.34С !'̂

м  ш 2

Отсюда получается по обычной валентной схеме формула:
/К Н 2

N =  С — N =  С<  ̂ 5
1 2 3 4 \ К Н2

6

Однако опыт показывает, что расстояния С — Ш 2 (4—5 и 4—6) при
мерно равны расстоянию С =  Ы (4—3) (1,37— 1,34 А), так что нет 
оснований считать связь 3—4 двойной, а 4—5 ординарной. Далее, 
расстояние 2—3 (С — И) равно 1,28 А, т. е, меньше, чем 3—4. Это 
уже ясно указывает на то, что связь 2—3 гораздо ближе к двойной, 
чем 3—4. Минимальное расстояние в связи 1—2 (1,22 А). Повидимому 
вес гомеополярной структуры (I) невелик, а в молекуле представлены, 
главным образом, внутриионизованные структуры

N =  С =  N — С
/Ш ,2 -  / № ъ

N =  С =  N —
\мн2

ш 2

N =  0  =

IV

ЛН2

1 О о г с1 у, Р а и 11 п Л. А т. СЬ. Эос. 64, 2942 (1942).
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Отсюда видно, что формула (I) не передает истинного положения и 
должна быть заменена формулами II—IV с указанием значений расстояний* 

Фталоцианину приписывается формула (I)

I

Рентгенографическое исследование 1 показало, что вся молекула фтало- 
цианина плоская. Расстояние и углы приведены ниже (II)

Большой интерес представляет внутренняя система из шестнадцати 
чередующихся атомов углерода и азота. Такое ядро встречается в ряде 
природных веществ. Существенно, что все межатомные расстояния С — N

о
практически равны 1,34 А. Это указывает на то, что какая-либо одна 

1 R o b e r t s o n ,  J. Chem. Soc. (London), 1195 (1936).
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локализация двойных связей неправильна. Все связи равноценны. Ва 
всех одинаково представлены состояния с ординарной и двойной связью.

о
Расстояния СС в бензольных кольцах равны 1,39 А. Расстояния СС

о
(между бензольными кольцами и связями СИ) составляют 1,49 А. Они 
несколько понижены по сравнению с ординарной связью вследствие 
частичного наложения структур типа

Положения двух центральных атомов водорода рентгенографически не 
установлены. Они, повидимому, находятся где-то между атомами азота. 
Расстояния во внутреннем четырехугольнике из атомов азота равны 
2,65 А и 2,76 А. Это согласуется с предположением, что атом водорода 
прочно связан с одним атомом азота и дает водородную связь (см. гл. XII, 
54) с другим. Решение вопроса о локализации атомов водорода было бы 
весьма существенно.

В молекуле фталоцианина большую роль играет также резонанс 
с ионными структурами. При замещении атомов водорода металлом 
расстояния несколько искажаются Ч

Интересно отметить, что по рентгеноструктурным данным Роберт
сона2 и Гемпсона и Робертсона3 в плоской молекуле транс-азобензола.

N = N

I
расстояние С — N равно 1,41 А, так как эта связь частично двойная 
за счет структур типа

-4-

1 R o b e r t s o n  W o o d w a r d ,  J. Chem. Soc. (London), 213 (1937).
2 R o b e r t s o n ,  Proc. Roy. Soc. A. 171, 398 (1939).
8 H a m p s o n ,  R o b e r t s o n ,  J. Chem. Soc. (London), 409 (1941).
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В цис-азобензоле

N =  N

стерические факторы препятствуют плоской конфигурации. Из-за оттал
кивания двух атомов водорода в ортоположениях бензольные кольца 
не лежат в одной плоскости со связью NN. Вследствие этого резонанс 
со структурами типа II подавляется и расстояние С — N равно 1,46 А 
(как в ординарной связи).

Связи С — Hal. В насыщенных галогенопроизводных расстояния 
в связи С — С1 лежат около 1,76 а 1 (табл. 54).

ТАБЛИЦА 54
о

Р асстоя н и я  в с в я зя х  С — С1 (А)

Молекула Расстояние Молекула Расстояние

СН3С1 1,77 CHFC12 1,73
СН2С12 1,77 CFC13 1,76
СНС13 1,77 CF2C12 1,74
СС14 1,755 СС13СНО 1,76

CH2FC1 1,76

В хлорвинилах и хлорбензолах расстояние уменьшено (табл. 55).

ТАБЛИЦА 55

Р а ссто я н и е  в св я зи  С —  С1 при наличии р е з о н а н с а  (А)

Молекула Расстояние Молекула Расстояние

СН2 =  СНС1 1,69 /г-С6Н4С12 1,69
СН2 =  СС12 1,69 Л£-С6Н4С12 1,69

СНС1 =  СНС1 (цис) 1,67 о-С6Н4С12 1,71
СНСЛ =  СНС1 (транс) 1,69 1,3, 5CgH3C13 1,69

СНС1 =  СС12 1,71 1 ,2 ,4 ,5С6Н2С14 1,72
С2С14 1,73 CeClg 1,70

С6Н5С1 1,69

1 По старым рентгеновским данным в ряде молекул (С2Н5С1, С2С1б, С6НбС16) 
найдено более высокое значение 1,81 А.
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Это связывают с наложением следующих структур:
+
CI

Наличие таких структур подтверждается также дипольными данными.
Отметим, что расстояние С =  С в винилхлориде увеличено до 1,38 А 

в согласии с резонансной структурой.
В пропзргилхлориде Н — С =  С —  СН2С1 расстояние С — С1 дости

гает 1,82 А1, повидимому, благодаря структуре

Н — С =  С =  СН2 С1.

Дополнительный отрицательный заряд у хлора за счет внешнего резо
нанса может несколько увеличить его размер.

В фосгене расстояние С — С1 равно 1,68 А, в тиофосгене — 1,70 А. 
В метилфторидах картина несколько сложнее; как видно из табл. 56,

о о
расстояние С — Р меняется от 1,42 А до 1,35 А.

ТАБЛИЦА 56
Расстояние в связи С —F в галогенметанах (Â)

Молекула Расстояние Молекула Расстояние

CH3F М2 CHFC12 1,41
CH2F2 1,36 CFC13 1,40
c f 4 1,36 CHF2C1 1,36
CHüFCI 1,40 c f 2ci2 1,35

Паулинг склонен объяснить это понижение наложением структур типа

Н Н

Правильность такой трактовки представляется нам проблематичной. 
Она не объясняет хода дипольных моментов этих соединений2. Для 
связей С — Вг и С — 3 в насыщенных галогенпроизводных имеющиеся 
данные расходятся. Наиболее надежные значения равны, повидимому,

* P a u l i n g ,  C o r d y ,  S а у 1 о г, J. Am. Ch. Soc. 64, 1753 (1942).
2 Другая трактовка дана Скиннером и Сеттоном [Trans. Far. Soc. 40, 164 

(1944)].

15 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 225



1,91 А для С —  Вг и 2,12 А для С — .1. В более ранних работах встре
чаются несколько ббльшие величины.

Связи N 0 и 0 0 .  Расстояние между атомами азота, когда
они образуют ординарную связь, известно из молекулы гидразина.

О

По данным Гигера и Шомекера1 оно равно 1,48 А. Далее известно рас-
О

стояние И =  П в азометане СН3— К =  К — СН3 (1,24 А), В диазо-
о

метане расстояние между атомами азота равно 1,13 А.
Из перекиси водорода найдено расстояние ординарной связи О — О,

равное 1,48 А. Шэнд и Шпурр2 установили следующую конфигурацию 
молекулы озона:

О ^ У г г 0
о

Расстояние ординарной связи N — О в ИН2ОСН3 равно 1,37 А. 
В нитрогруппе, где связь N0 полуторная

+ лО + / О
С Н з - Г ^  ; СН3- К /

Х 0  Х )
о

Оба расстояния равны 1,21 А. Структура безводной НЖ)3 дает основа
ние рассматривать ее как нитрогруппу и гидроксил8

Н O - N . f
N o

Три атома кислорода неравноценны. В нитросвязи расстояние равно

1,21 Д, а в связи N —  О — Н 1,41 д .
Редлих и Нильсен4 сняли раман-спектры безводных обыкновенной 

и дейтероазотной кислот. При переходе от NN03 к 0 Ю 8 некоторые 
частоты сохраняются, а другие претерпевают изменение. Последние 
частоты характеризуют колебания связей ОН. Таким образом, можно 
считать экспериментально установленным наличие в безводной кислоте 
гидроксильной связи. Только при разбавлении появляются частоты, 
характерные для нитрат-иона N 0^. В последнем, как показывают стру
ктурные методы, все три атома кислорода равноценны, модель пло
ская и углы О — N — О равны 120° (5/?2-гибридизация). Структуры 
нитрат-иона следующие

0 0 0
41 +1 +11
N N N

^ ' x 6

О\10

5 / \
1 G i g u e r e ,  S c h o m a k e r ,  J. Am. Ch. Soc. 65, 2025 (1943).
2 S h a n d, S p u r r ,  ibid. 65, 179 (1943).
3 Ma x w e 11, Mo s e l e y ,  J. Chem. Phys. 8, 738 (1940).
4 R e d l i c h ,  N i e l s e n ,  J. Am. Ch. Soc. 65, 654 (1913).
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Все расстояния N0 равны 1,21 А. „Растворение* азотной кислоты 
в воде сопровождается не только отщеплением протона, но и измене
нием расстояния третьего атома кислорода от атома азота. В К 02 рас-о
стояние тоже равно 1,21 А.

В окиси триметиламина (СН3)31МО но электронографическим данным
Листера и Сэттона 1 расстояние N — О равно 1,36 А, т. е. приблизи
тельно, как в ординарной связи. В случае пятивалентного азота связь 
N — О была бы двойной и расстояние было бы заметно меньше. Пови-

+ _
димому, в окиси амина сильно представлена структура (СН3)3 N — О. 

В хлористом и бромистом нитрозиле расстояние N — О сильноо
уменьшено (1,11 — 1,14 А). Связь здесь двойная с примесью тройной

,N = 0 _ N==6
Xх  X

40. Ковалентные радиусы

Рентгеновские и позже электронографические исследования позво
лили накопить довольно большой опытный материал по межатомным 
расстояниям. Естественнэ, что делались попытки найти простые аддитив
ные закономерности, которые позволили бы охватить эксперименталь
ные факты.

Применительно к ионным кристаллам было высказано предположение, 
что отдельные ионы можно рассматривать как шарики, которые 
(в твердом теле) сближены до соприкосновения. Каждому иону при
писывается определенный размер (радиус). Предполагается, что он 
сохраняется во всех соединениях данного типа, например в решет
ках с данным координационным числом. При разных координационных 
числах одному и тому же иону приходилось приписывать разные, 
например, тетраэдрические или октаэдрические „радиусы“.

Хотя идея жестких соприкасающихся шариков отражает примитив
ную стадию наших представлений о мире молекул и кристалов, однако 
при изучении твердого тела ионные радиусы в ряде случаев оказались 
весьма полезными. Далее стали приписывать „радиусы“ также и ато
мам в ковалентных связях. Для одного и того же атома берутся разные 
значения в зависимости от того, образует ли он ординарную, двойную 
или тройную связь.

Прежде всего возникает вопрос, как найти величины „радиусов“. 
Для этого обычно берут половины расстояний между одинаковыми 
атомами. Так, радиусы в ординарных связях находят либо из двухатом
ных молекул Cl2, Br2, Na2 и т. д., либо из расстояний между одина
ковыми атомами в многоатомных молекулах, например N — N в гидра
зине, О — О в Н20 2 и т. д. Радиус азота в двойной связи можно 
получить из расстояния N =  N в CH3N =  NCH3, в тройной из N2 и т. д.о
Этот способ дает для „радиуса“ водорода, определенного из Н2, 0,37 А.

1 L i s t е г, Su t t on ,  Trans. Far. Soc. 35, 495 (1939). 
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Если идея аддитивности подтверждается, то атом входит в разные 
соединения с одним и тем же радиусом. В качестве примера рассмот
рим гидриды ХН. В табл. 57 указаны опытные межатомные расстоя
ния и величины, приходящиеся на долю водорода, если вычесть „ра
диус“ X.

ТАБЛИ ЦА 57

Э ф ф ек ти в н ы й  р а д и у с  в о д о р о д а

Связь Н — X Молекула
Расстояния 

H — X
A

Половина рас
стояния X — X

A
Радиус H

À

Н —Н Н2 0,74 0,37 0,37
С — Н СН U 2 0,77 0,35
С — Н с н 4 1,09 0,77 0,32
С — Н С,Н* HCN 1,06 0,77 0,29
N — Н NH 1,04 0,74 0,33
N — Н NHg 1,01 0,74 0,27
О — Н ОН 0,97 0,74 0,23
О - Н Н20 0,97 0,74 0,23
S — н H2S 1,35 1,05 0,30
F — Н HF 0,92 0,72 0,20

С1— Н HCl 1,27 0,99 0,28
Br — Н НВг 1,42 1.14 0,28
J — н HJ 1,60 1,33 0,27

Li — Н i LiH 1,60 1,33 0,27
Na — Н NaH 1,89 1,54 0.35

к - н ; KH
J

2,24 1,96 0,28

Табл. 57 показывает, что радиус водорода колеблется от 0,37 до 0,20А. 
Можно было бы думать, что это зависит от ионного характера связи, 
но легко видеть, что в наиболее гомеополярных связях Н — H, Н — J

о
и С — Н эта величина варьирует от 0,27 до 0,37А, а, с другой сто
роны, в ряду HCl, НВг, HJ с значительно ^меняющейся полярностью
радиус водорода один и тот же (0,27 — 0,28А). В гидридах щелочных 
металлов тоже получаются скачущие значения.

Интересно, что опытное расстояние в газообразной молекуле NaCl
о  о

равно 2,51 А, сумма ковалентных радиусов 2,53 А, а сумма газообраз-О
ных ионных радиусов 2,48 А1. То же имеет место для NaBr и NaJ. Так 
как радиус положительного иона меньше, а отрицательного больше, 
чем ковалентных, то разницы в известной мере могут компенсироваться. 
В NaCl эта компенсация, повидимому, почти полная. Попытки свести 
отклонения от аддитивности к изменению ионного характера связи на
талкиваются, как видим, на ббльшие трудности , чем при применении 
критерия Паулинга к энергиям связей.

1 Принимая во внимание, что газообразные ионные радиусы понижены 
по сравнению с радиусами в решетке на 11—12%.
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ТАБЛИЦА 58 
Ковалентные радиусы (А)

н
0,30—0,37

и С N О Б
1,34 0,77 0,74 0,74 0,72
Иа Б1 Р Б С1
1,54 1,17 1,10 1,04 0,99
К ве Аэ Бе Вг

1,96 1,22 1,21 1,17 1,14
Бп БЬ Те Л
1,40 1,41 1,37 1,33

ТАБЛИЦА 59
Сопоставление опытных расстояний с суммами ковалентных радиусов

в галогенидах

Р С1 Вг J

в ВХ3 Опытн. 1,30 1,74 1,87
Сумма радиусов 1,62 1,89 2,04

с СХ4 Опытн. 1,36 1,76 1,94 2,15
Сумма радиусов 1,49 1,76 1,96 2,10

N N0X1 Опытн. — 1,98 2,14 —
Сумма радиусов 1,73 1,88

О ОХ2 Опытн. 1,41 1,68 — —
Сумма радиусов 1,46 1,73

Б1 Б1Х4 Опытн. 1,54 2,00 2,14 2,43
Сумма радиусов 1,89 2,16 2,31 2,50

Р РХ3 Опытн. 1,52 2,00 2,23 2,52
Сумма радиусов 1,82 2,09 2,24 2,43

Б бх2 Опытн. 1,572 2,00 — —
Сумма радиусов 1,76 2,03

Аб АвХз Опытн. 1,72 2,16 2,36 2,58
Сумма радиусов 1,93 2,20 2,35 2,54

БЬ БЬХз Опытн. __. 2,37 2,52 2,75
Сумма радиусов 2,40 2,55 2,74

РЬ РЬХ2 Опытн. — 2,46 — —
Сумма радиусов 2,43

Сс1 Сс1Х2 Опытн. ___ 2,23 2,39 2,56
Сумма радиусов 2,44 2,59 2,78

1 Заметное увеличение расстояния ИХ в КОХ связано, повидимому, с на-
_ +

личием структур X N =  0 *
2 Определено из данных для молекулы БРб.
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Паулинг для лучшего согласия с опытом ввел некоторые условные 
усредненные ковалентные радиусы. Так, для фтора он берет 0,64, 
вместо 0,72, для водорода 0,30, вместо 0,37. В некоторых случаях 
за неимением опытных данных по газообразным молекулам Паулинг 
пользуется тетраэдрическими радиусами из кристаллических решеток, 
где, повидимому, предполагается, что связь ковалентная. Приводим 
таблицу радиусов Паулинга, исправленную Шомекером и Стивен
соном х.

В табл. 59 и 60 опытные расстояния сопоставлены с суммами ра
диусов 2,

ТАБЛИЦА 60

Сопоставление опытных расстояний с суммами ковалентных радиусов
в связях с углеродом

Связь

Опытные р а с
стояния М— С 
(из М (СН3)„)

Â

Сумма
радиусов

â

1 Связь

Опытные рас
стояния М— С 
(из М (СНз)„)

Â

Сумма
радиусов

â

В — С 1,57 1,67 Р — С 1,87 1,87

А1 —  С 2,05 2,11 Зг 1 о 1,98 1,98

Si — С 1,93 1,94 0  — С 1,42 1,51

РЬ — С 2,25 2,21 S —  с 1,82 1,81

N - C 1,47 1,51

Как видно, строгой аддитивности нет. Следует указать также, что 
такого рода сопоставления сильно подвержены действию времени. 
Новые, более точные измерения иногда меняют картину. Так произошло 
недавно со связями азота и кислорода после того, как Гигер и Шо-
мекер нашли значения расстояний N — N и О — О и  дали новые вели-

0 °чины радиусов азота (0,74 А) и кислорода (0,74 А)3.
Однако ковалентными радиусами пренебречь нельзя, несмотря на 

их теоретическую необоснованность, они все же позволяют в первом 
грубом приближении оценить неизвестные расстояния, поскольку откло-

о  о
нения обычно достигают 0,2 А и реже 0,3 — 0,4 А.

Представляет интерес выяснение вопроса об аддитивности расстоя
ний в газообразных галогенидах элементов первой группы, где связь 
в основном ионная. Это тем более любопытно, что ионные радиусы 
галогенов и щелочных металлов в твердом теле в основном найдены 
из соответствующих твердых солей типа NaCl, KCl и т. д. В табл. 61 
приведены расстояния в связях MeHal.

1 S h o m a k e r ,  S t e v e n s o n ,  J. Am. Ch. Soc. 63, 37 (1941).
2 Для радиуса атома бора принято значение 0,90 Â, свинца 1,44А, алюми

ния 1,34 Â, кадмия 1,45 Â.
3 О возможных причинах отклонений расстояний от суммы радиусов  

см. Д я т к и н а ,  ЖФХ, 20, 5 (1946),
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ТАБЛИЦА 6U
М еж атом н ы е расстоя н и я  в г а зо о б р а зн ы х  га л о г ен и д а х  щ ел очны х м еталл ов

(А)

Cs Cs— Rb Rb R b - K K K - N a Na

J 3,41 0,15 3,26 0,03 3,23 0,33 2,90
J — Br 0,27 0,20 0,29 0,26
Br 3,14 0,08 3,06 0,12 2,94 0,30 2,64
Br — Cl 0,08 0,17 0,15 0,13
Cl 3,06 0,17 2,89 0,10 2,79 0,28 2,51

В вертикальных столбцах помещены разности между радиусами ка
тионов, а в горизонтальных —  анионов. Точной аддитивности радиусово
нет, но приближенная, в пределах 0,1 А, выполняется.

1 Межатомные расстояния взяты из работы M a x w e l l ,  H e n d r i c k s ,  
M o s l e y ,  Phys. Rev. 52, 968 (1937).



Г Л А В А  X

ДИПОЛЬНЫЕ МОМЕНТЫ

41. Диэлектрическая поляризация

Изучая поведение молекулы в электрическом поле, можно найти ее 
дипольный момент и поляризуемость, являющиеся важными структур
ными характеристиками.

Под действием внешнего поля заряды в молекулах смещаются. 
Если в молекуле электрические центры тяжести разноименных зарядов 
не совпадают, то она имеет постоянный дипольный момент. В эле
ктрическом поле на нее действует пара сил; молекула ориентируется, 
т. е. поворачивается как целое своим положительным концом к отри
цательному источнику поля, а отрицательным концом к положитель
ному источнику» Электрические свойства отдельных молекул (поляри
зуемости и дипольные моменты) проявляются в макроскопической 
характеристике вещества — его диэлектрической постоянной.

Два заряда -¡-е и — е на расстоянии г притягиваются друг к другу 
по закону Кулона. Если между зарядами нет вещества (вакуум), то

е2
сила притяжения равна . Если же между зарядами находится неко

торая среда (например какая-нибудь жидкость), то сила притяжения
е\2 е2

уменьшается; она равна уже не а где в —  некоторый коэф

фициент (больше единицы), называемый диэлектрической константой. 
Связь ее с поляризуемостью выражается уравнением Клаузиуса-Моссоти Ч

£--1 М
е +  2 й 0 )

где М —  молекулярный вес, й — плотность, N — число Авогадро, 
а — поляризуемость. Величина а в уравнении (1) состоит из трех частей.

Во-первых, под действием поля смещаются электроны. Эта часть 
поляризации называется электронной. Чем жестче связаны электроны, 
тем меньше они смещаются, тем меньше индуцируемый момент

Я̂ инд. а эл. р •

И наоборот, если электронная поляризумость аэл. велика, это показы
вает, что электроны связаны рыхло. В первом приближении электронная 
поляризация не зависит от температуры. Это обусловлено тем, что 
разница между нормальным и возбужденным уровнями электронов,

1 См. гл. XVIII, 89.
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как правило, велика и поэтому вероятность возбужденного состояния 
очень мала.

Далее, под действием поля возможно смещение заряженных атомов 
и атомных групп в молекуле, например двух СО-групп в хиноне или 
нитро-групп в тринитробензоле и т. д. Вследствие этого надо разли
чать также атомную поляризуемость осат.

Наконец, молекула с уже имеющимся постоянным диполем |х под 
действием внешнего поля поворачивается, стремясь стать в положение 
с наименьшей потенциальной энергией. Это является причиной ориен
тационной поляризуемости осор. Однако установке молекул в поле 
мешает беспорядочное тепловое движение. Естественно, что ориента
ционная поляризация постоянных диполей зависит от температуры 
(в отличие от электронной и атомной). При абсолютном нуле или 
близко к нему уже незначительное поле будет способно ориентировать 
молекулы полностью. При высоких температурах полю трудно спра
виться с тепловым хаосом, и ориентация незначительна. Эффект должен
зависеть от напряжения поля, температуры и величины 
от готовности самой молекулы к ориентации.

Таким образом
а =  аЭл. осат> -{- ос0р,

момента, т. е.

(2)
с — 1 М =  j  t: N  (а эл. +  в ат, +  <*оР.) =  Р. (3)е +  2 d

Введем обозначения:
4

■ j  1гЛ/вЭл. =  R , (4)
4
-g- TcAfaaXt =  ^ат., (5)

4
— TTiVotop. =  Р ор.. (6)

Р называется полной поляризацией, R — рефракцией или электрон- 
ной поляризацией, Р ат. — атомной и Рор< —  ориентационной поляри
зацией.

Поляризуемость, обусловленная смещением электронов, может быть 
определена из коэфициента преломления вещества п по формуле 
Лорентц-Лоренца:

/г2— 1 
л2 +  2 (7)

При освещении видимым светом поле световой волны вызывает 
в молекуле только электронную поляризацию. На ориентацию и соот
ветствующую установку в поле требуется некоторое время. В статиче
ском поле рано или поздно проявятся все виды поляризации. Но если 
поле переменное (как электромагнитное поле света), то после изменения 
направления диполи должны переориентироваться. В случае большой 
частоты молекулы вообще не успевают следить за полем и ориента
ционная поляризация постоянных диполей не проявляется.

Ясную картину этого явления дал Дебай, пользуясь представлением 
о времени релаксации, которое, в свое время, ввел Максвелл в ки-
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нетическую теорию газов. В этой теории рассматривается вопрос о том, 
через сколько времени молекулы, уклонившиеся по какой-либо причине 
от нормального распределения скоростей, вернутся к нему, если будет 
устранена причина, вызвавшая отклонение. Время, через которое откло
нение падает до е~*, т. е. 0,37 от первоначального значения, называется 
временем релаксации.

Если частицы радиуса а вращаются в жидкости с вязкостью т), то 
для времени релаксации т Дебай нашел:

4тсу]я3
~ТТ~ * (8)

Для молекул воды а =  2 .10 -8 см и т =  0 ,25-10"10 сек. Соответствую
щие частоты лежат в области коротких радиоволн. Таким образом, 
получается возможность объяснить явление аномальной дисперсии и 
поглощения в этой области спектра.

При частотах видимого света, когда поле меняется 1015 раз в се
кунду, вся поляризация обусловлена только электронами, так как 
постоянные диполи не успевают повернуться за 10-15 сек. Таким образом, 
коэфициент преломления по формуле Лорентц-Лоренца позволяет опре
делить электронную поляризацию. Легко видеть, что если Яат и Р ор 
равны нулю и молекулы не полярны, то уравнения (1) и (7) дают одну 
и ту же величину. При этом выполняется соотношение Максвелла
— »i-

Показатель преломления зависит от частоты. Обычно е измеряется 
в переменном поле, частота которого мала по сравнению с частотой 
видимого света. Для сравнения полной и электронной поляризации при 
одинаковых условиях последнюю желательно экстраполировать к беско
нечно длинным волнам. Для этого существуют различные дисперсионные 
формулы.

Для большинства веществ, поглощающих в далеком ультрафиолете, 
рефракция RD для желтой линии натрия практически близка к Rqq. Для 
бензола Rd =  26,19, a Roo =  25,12. Разница составляет около 4%.

Электронная поляризуемость, т. е. смещаемость, не одинакова в раз
ных направлениях. Значение аэл, полученное из рефракции, представляет
среднюю величину, равную gl— а- , где ocv ос2 и а3 — поляризуемости
в трех взаимно перпендикулярных направлениях (анизотропия поляри
зуемости). Некоторые методы (измерения деполяризации, эффект Керра) 
позволяют расчленить а на отдельные составляющие и найти, например, 
поляризуемость вдоль валентных связей и перпендикулярно к ним. До 
сих пор из этих данных еще не получены существенные выводы, отно
сящиеся к структуре молекул.

Поляризуемость имеет размерность длины в кубе. Действительно

пг =  заряд X  Длина =  а X  напряжение =  а X  ддина2̂ ' (9)
или

а =  (длина)3, ( 10)

Поляризуемость измеряется в см3. Легко видеть, что ос имеет порядок 
куба радиуса атома, т. е. (10~3)3. Чтобы показать это наглядно, рас-
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смотрим боровский атом водорода. Электрон двигается по окружности 
вокруг ядра, находящегося в точке О (рис. 35). Под влиянием поля Т7 
плоскость орбиты несколько смещается на величину равную ОА. При 
этом поле действует на заряд е с силой ер и индуцирует момент т:

т =  е$ =  ар. ( 11)

Сила притяжения электрона к ядру 
е2равна ~р̂ > а ее составляющая по 

линии ОА равна
ё2 0 е2 s —г cos р =  -о- — . г2 г г2 г (12)

Эта сила уравновешивает влияние
поля:

и e*SeF гз > (13)
или

es =  F r 3. (14)

Из (11) и (14) находим:
а =  г3. (15)

Рис. 35. Схема поляризуемости во
ровского атома.

Смещение невелико и г8 близко к а8. Точный расчет по волновой ме-
9

ханике для атома водорода показывает, что а =  у а 8 (а — боровский ра
диус). Из поляризуемости гелия легко рассчитать, что в поле в 300 М/см 
смещение зарядов равно 2 * 10~1Q см.

Атомная поляризация Р ат вызвана колебаниями атомов и атомньцс 
групп. Соответствующие частоты лежат в инфракрасной области. Опре
деление атомной поляризации представляет большие трудности. Один 
из методов сводится к измерению показателя преломления в инфра
красной части спектра. Как правило, Рат невелико. В табл. 62 приве
дены результаты измерений Картрайта и Эррера.

ТАБЛИЦА 62
Атомная поляризация некоторых молекул (см3)

Молекула Атомная
поляризация Молекула Атомная

поляризация

В о д а ............................ 3,2 Нитробензол.............. 3,8
А цетон........................ 0,9 Толуол ........................ 0,9
Пиридин ..................... 1.5 Этиловый эфир . . . . 3,2
а-Пиколии.................... 1.7 Д и оксан ..................... 2,6
р-Пиколин..................... 1.0 Бензол ........................ 0,55
Метиловый спирт . . . 1.9 Гексан ........................ 0,26
Этиловый спирт . . . . 3,8 Сероуглерод .............. 2,3

В некоторых случаях, однако, атомная поляризация заметно больше. 
В 1 ,3 ,5-тринитробензоле она равна 12 см9, в л-бензохиноне 8 см3,
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СС1 =  СО
в хлораниле О =  С/

\
\
/

С =  0  1Ъ см* *. Куп и Сеттон полагают,
CCI =  СС1

что в этих молекулах атомная поляризация обусловлена тем, что группы 
СО и 1Ч02 совершают деформационные колебания. Молекула в поле 
как бы „машет полярными крылышками".

Однако для очень большого числа веществ
е— 1 М ^  Ф — 1 М 
е +  2 d ^  Ф + 2 d ( 16)

Эго отчетливо показывает, что поляризуемость не исчерпывается сме
щением электронов в молекуле. Разница обусловлена в основном ориен
тацией постоянных диполей. Связь между величиной момента и ориен
тационной поляризуемостью аор дается теорией Дебая, который перенес 
на электрические диполи теорию парамагнетизма Ланжевена.

Согласно Дебаю2

где Т — абсолютная температура, А — константа Больцманна (газовая 
постоянная, отнесенная к одной молекуле). Подставив это равенство 
в уравнение (3), получаем:

=  +  (18) 
Ориентационная поляризация равна:

Р°* =  Т * ^* °*  ~ Т  ( I 9)

Уравнение Клаузиуса-Моссоти-Дебая (18) очень существенно, так как 
оно позволяет определить постоянный дипольный момент молекулы +  Для 
этого есть два пути. Измеряя е при разных температурах, можно эли
минировать аЭл и оеат и вычислить Кроме того, аэл можно найти из 
рефракции. Атомная поляризация при этом оценивается приближенно 
(например, принимается равной 5°/0 от Р  ЭЛ» так как чаще всего Р ат 
невелико). Если в формулу (19) подставить численные значения, то для 
дипольного момента в дебаях (Ю  =  ДО“18 эл. ст.-ед.) при 25° получаем

=  0 , 2 2 / ^  =  0 ,2 2 /Р  — Рэл — />«. (20)

В случае больших дипольных моментов ориентационная поляризация 
велика и небольшая ошибка в Р ат или Р эл незначительно влияет на 
результат. Поэтому большие дипольные моменты могут быть измерены 
с достаточной точностью. Но если момент мал и равен, например, 
0,20 , то ориентационная поляризация составляет всего лишь 1 см9.

1 Par t s ,  Z. phys. Chem. В. 227 (1929); Coop,  Su t t on ,  J. Chem. Soc. 
(London), 1269 (1938); Ш о т т - Л ь в о в а  и Сыркин,  Acta physicochimica, 
11, 659 (1939).

2 См. гл. XVIII, 90.
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На такую величину нетрудно ошибиться из-за неточного знания атом
ной поляризации. Поэтому малые моменты недостаточно надежны.

По точному смыслу формулы (19) ее можно применять только 
к газам. При этим молекулы не взаимодействуют друг с другом и 
ориентируются во внешнем электрическом поле независимо. Но это 
сильно ограничивает возможности определения дипольных моментов. 
Дебай предложил измерять моменты в разбавленных растворах поляр
ных веществ в бездипольных растворителях (бензол, гексан, СС1Д При 
этом растворенные молекулы далеки друг от друга. В непосредствен
ной близости к ним находятся только молекулы растворителя. Если 
последний неполярен, то его влияние незначительно. В настоящее 
время для многих веществ известны дипольные моменты, измеренные 
и в газообразном состоянии и в растворах. Как правило, разницы не
велики, достигая иногда 0,2 О. Во всяком случае, возможность изме
рения дипольных моментов в растворе имеет большое значение, так 
как это позволяет для громадного количества веществ определять ди
польные моменты с точностью до 0,2 0 .

Следует указать еще на возможность прямого определения диполь
ного момента по способу молекулярного пучка. Испаряющиеся моле
кулы проходят через неоднородное электрическое поле. При наличии 
только индуцированных диполей пучок отклоняется в сторону более 
сильной части электрического поля. Если же молекулы имеют и по
стоянные дипольные моменты, то пучок испытывает также расширение. 
Точные измерения по этому методу представляют значительные экспе
риментальные трудности. Однако моменты таких молекул, как ИаС1, 
были измерены именно этим путем.

42. Рефракция

Неорганические соединения.
Данные по поляризуемости свобод
ных атомов весьма скудны. Известны 
значения а для инертных газов, не
которых элементов первой группы 
и атомарного иода. Поляризуемость 
атома водорода получена из кван
тово-механического расчета. Все эти 
данные приведены в табл. 63.

При переходе о г водорода (15) 
к гелию, электронная оболочка ко
торого заполнена (152), поляризуе
мость уменьшается. У лития благо
даря появлению третьего электрона

ТАБЛИЦА 63
Поляризуемость атомов (¿\к3 1024)

Не

Н
0,67
1л

0,20 12
Ие
0,40
Аг К
1,66 34

Л

Кг
2,54
Хе С$

4,96 4,15 42на новой орбите 25 величина а сразу 
же увеличивается в 60 раз. Точно 
так же очень велика поляризуемость 
других атомов с одним холостым 5-электроном. При переходе от Аг 
к К а увеличивается в 20 раз, а от Хе к Сэ только в 10 раз. С ро
стом общего числа электронов роль валентного электрона становится 
меньше. Поляризуемости атомов иода и ксенона близки.
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Уже давно было замечено, что поляризуемости Ые, Аг, Кг и Хе 
относятся приблизительно, как 1 :4 :6 :10 . Любопытно, что примерно 
так же относятся рефракции молекул Р2, С12, Вг2 и 32 (2,91; 11,67; 
17,43; 31,97).

Поляризуемость молекулы Н2 равна 0,81 (в единицах 10~ 24 см*> 
которыми мы и в дальнейшем будем пользоваться в тексте). Она зна
чительно меньше суммы поляризуемостей двух атомов водорода. Два 
электрона, образующие связь, т. е. движущиеся в поле двух ядер, 
связаны, повидимому, жестче. У газообразной молекулы напротив, 
а =  12,7, т. е. больше удвоенной поляризуемости атомов. Измерения 
диэлектрической константы растворов иода в бензоле 1 дают для пол
ной поляризации 41,1 см:3. Эта величина не зависит от температуры. 
Следовательно, как и надо было ожидать, не имеет дипольного 
момента. Найденная величина, повидимому, должна быть отнесена 
к электронной поляризуемости, которая, таким образом, равна 16,3 2. 
Повышенная рыхлость электронного облака в молекуле 32 связана, 
вероятно, с тем, что иод в некоторой степени обнаруживает металли
ческие свойства.

Поляризуемости ионов были оценены Фаянсом и Иоссом из рефрак
ций солей и рассчитывались теоретически Борном и Гейзенбергом, 
Паулингом и д р .3. В табл. 64 приведены поляризуемости одно- и 
двухзарядных ионов. Значения для Ы + и Вечь взяты из расчета Пау- 
линга, остальные данные — по Фаянсу. Наблюдаемые закономерности 
весьма элементарны. Поляризуемость растет с увеличением размеров 
иона. Она гораздо больше у анионов, чем у катионов. У катионов соб
ственные избыточные положительные заряды противодействуют смеще
нию электронов во внешнем поле. Чем больше анион содержит лишних 
электронов, тем рыхлее облако и больше его деформируемость. Особенно 
большую величину имеет поляризуемость Н~, где на один положитель
ный заряд приходится два отрицательных. Поляризуемости инертных 
газов (табл. 63) лежат между соответствующими изоэлекгронными анио
ном и катионом, например: Н“ (10,18); Не (0,20) Ы+ (0,03).

В ряде случаев разложение рефракции молекулы на рефракции 
ионов лишено физического содержания. Необоснованно рассматривать, 
например, рефракцию ЭпС14 как сумму рефракций ионов 8п+ + + + и 
четырех С1~. Существование таких ионов в молекуле неправдоподобно. 
Если допустить наличие четырехзарядного положительного иона олова, 
то поле его настолько велико, что нельзя говорить о сохранившем 
свою индивидуальность ионе хлора. Деформация электронного облака 
этого „иона“ в поле + + + такова, что представление о ионе теряет 
смысл. В действительности молекула БпС!* должна трактоваться как

1 Kaf t anow,  Wass i J j ew,  Syr  kin,  Acta physicochimica, 7, 75 (1937).
2 Для перехода от значения поляризации или рефракции к поляризуемости 

надо величину поляризации или рефракции разделить на

j * N =  2,52-10«
3 F а ] a n s, J о о s, Z. Phys. 23, 20 (1934). F a j a n з, Z. phys. Chem. B. 24, 

118 (1934); Born,  H e i s e n b e r g ,  Z. phys. 23, 388 (1934); Pa u l i ng ,  Proc. 
Roy. Soc. 114, 191 (1927); Mayer ,  G ô e p p e rt-Ma y e r, Phys. Rev. 43,605 
(1933).
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суперпозиция гомеополярного состояния и ионных с небольшими заря
дами у олова:

Cl Cl
\

Sn+

С1 С1
\ /

Бп
/ \

С1 С1 С1 С1
4 структуры

Состояние с чегырехзарядным оловом 
крайне ничтожно. В соединениях 
смысл имеет понятие о 
рефракции связи С

Сравним рефракции 
нескольких рядов изо-

Cl Cl

Sn -i-

такого

Cl Cl
5 стр ÿ к тур

если и представлено, то 
рода больший физический

ТАБЛИЦА 64

Поляризуемость ионов (см' 1024)
электронных атомов и мо
лекул (табл. 65). Н“ L1 + Ве + +

Как видно из приве 10,18 0,03 0,008
денных данных, рефрак о — F“ Na + Mg + +
ции минимальны, когда 2,74 0,96 0,19 0,10
все электроны находятся S“ С Р К+ Са + +
в поле одного ядра (инерт 8,94 3,60 0,89 0,55
ные газы). При увеличении Se В Р Rb + Sr+ +
числа атомов электронное 11,4 5,0 1,50 1,02
облако делается все более Те“ - JT Cs+ Bai +
рассредоточенным и по
ляризуемость растет.

16,1 7,60 2,60 1,86

ТАБЛИЦА 65
Рефракция изоэлектронных атомов и молекул (см3)

Ne HF н 2о NHS CH4
1,0 (1.9) 3,75 5,67 6,58
Аг HCl H2S PH3 SiH4
4,2 6,7 9,57 11,7 11,34
Кг НВг H,Se

6,37 9,16 12,02
X HJ

10,4 13,7

Та же закономерность наблюдается у изоэлектронных ионов с одним 
отрицательным зарядом, например F“  (2,42) и ОН”  (5,10) или С Р  
(9,0) и SH“  (13,2).

Любопытно отметить, что рефракции молекул HHal составляют 
примерно 3/4 от рефракций соответствующих ионов Н аР. У F~, С Р , 
В Р  и J "  есть восемь внешних электронов; в изоэлектронных им мо
лекулах HF, НС1, НВг и HJ два электрона образуют связь и у атомов 
остается по шесть электронов.

1 Тем более лишено физического смысла предположение, что рефракция 
нитрат-иона равна сумме рефракций М + + + ++ и 3 0 — .
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Рассмотрим теперь те случаи, когда число электронов одинаково, 
а число положительных зарядов различно.

Как видно из табл. 66, рефракция падает с уменьшением числа 
избыточных электронов (О , ОН""). Меньше она у нейтральных мо

лекул и еще меньше при недостатке электро
нов; но при переходе в табл. 66 сверху вниз 
электроны распределяются между ббльшим 
числом ядер. Поэтому уменьшение рефракции 
не столь резко, как в табл. 64. Любопытно, 
что отношение рефракций О , ОН~ и Н20  
близко к отношению чисел внешних электронов 
кислорода, не участвующих в связях (8 : 6 : 4).

Рефракции связей с водородом приведены 
в табл. 67.

ТАБЛИЦА 67
Р еф р а к ц и я  св я зе й  с вод ородом  (см3)

Связь Рефракция Связь Рефракция

С — Н (СН4) 1,69 Б1— Н (ЗШ4) 3,0
N - 1 1  (ИНз) 1,83 Р - Н  (РН3) 3,9
О - Н  (Н20) 1,88 Б — Н (НзБ) 4,65
Р — Н (НР) (1,9) С1 — Н (НС1) 6,7

Рефракции связей элементов второго периода близки друг к другу.
+

В третьем периоде рефракция заметно растет. Рефракция связи О — Н
+ .

в Н30.+ равна 1,01 см3, а N —  Н в N142" 1,02 см3, т. е. значительно 
меньше, чем ОН и N14. Рефракции связей в анионах, естественно, выше, 
чем в соответствующих нейтральных молекулах. Так, в (СК)2 на связь 
С — N приходится ~  5,3 см3, а в СИ““ 8,3 см3. Последняя величина 
больше, чем рефракция изоэлектронных с CN“" нейтральных молекул 
СО и И2 (Я =  4,4).

Сравним связи углерода, кремния и серы с кислородом в разных 
соединениях (табл. 68).

ТАБЛИЦА 68
Р еф р а к ц и я  св я зе й  с к и сл ородом  (см3)

Молекула
Рефракция 

на одну 
связь СО

Молекула
Рефракция 

на одну 
связь БЮ

Молекула
Рефракция 

на одну 
связь БО

Простые
эфиры 1,51
С 02 3,3 БЮг 3,61 БЭз 3,7
С 03 4Д а о Г 4,46 б о 2 4,9
СО 4,4

ТАБЛИЦА 66
Р е ф р а к ц и я  и зо э л е к 

тр о н н ы х  и о н о в  и м оле
к у л  (см3)

О - -  6,9
О Н - 5,1
Н20  3,75 ЫН3 5,67

►■и СС о со о КН+ 4,1
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Две причины могут вызвать рост рефракции. Во-первых, увеличе
ние кратности связи и, во-вторых, появление отрицательных зарядов. 
Первый фактор проявляется в ряду: С—О—С, С 02 и СО. Каждая связь
в С 03 только н а—двойная, но благодаря двум отрицательным за
рядам рефракция связи больше, чем в С 02. Аналогичная картина на
блюдается в БЮ2 и БЮ3 . В Б03 каждая связь двойная на одну

, + + / б \  / Д0 _  С /  I „ ГЛ С П  „ ППППЛП,„„, I ЛО\треть ( О =  Э _у , а в Б0 2 наполовину '

Органические соединения. Для большого числа органических сое
динений удовлетворительно выполняется условие аддитивности ре
фракций связей. В качестве примера можно указать на постоянство 
разностей рефракций соседних членов гомологического ряда (табл. 69).

ТАБЛИЦА 69
Аддитивность рефракций в гомологическом ряду (см3)

Молекула
Рефрак

ция

Разность 
по срав

нению с 
предыду
щим чле

ном

Молекула
Рефрак

ция

Разность 
по срав
нению с 
предыду
щим чле

ном

н-пентан . . . . 25,23 н-нонан . . . . 43,78 4,65
н-гексан ................ 29,86 4,58 н-декан . . . . 48,41 4,63
н-гептан ................ 34,51 4,65 н-ундекан . . . 53,06 4,65
н-октан ................ 39,13 4,62 н-додекан . . . 57,67 4,61

Рефракции изомеров практически одинаковы. Так, для о-кси- 
лола У? равно 35,75, для м-ксилола —  35,90 и для я-ксилола— 
35,69. Из молекулярных рефракций можно найти рефракции отдель
ных связей. Соответствующие значения приведены в табл. 70.

ТАБЛИЦА 70 
Рефракция связей (см3)

Связь Рефракция Связь Рефракция Связь Рефракция

С — Н 1,69 С — Вг 9,37 С =  С 6.4
С — N 1,54 С — Л 14,55 С — О 1,51
С — Б 1,72 с — с 1,25 С =  0 3,38
С — С1 6,53 с  =  с 4,16

Рефракции кратных связей больше, чем ординарных. Относя рефракцию 
к ординарной связи С — С, мы учитываем поляризуемость двух элек
тронов, образующих одну а-связь. В случае двойной связи С =  С речь

16 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 241



в основном идет о смещении четырех электронов, образующих одну
о- и одну тг-связь. Рефракции связей СС соответственно равны:

С — С 1,25; С =  С 4,16; С =  С 6,4.

Переход от ординарной к этиленовой связи заметно повышает 
рефракцию (на 2,91 см3). Третья связь привносит несколько меньше 
(2,24 см3)у но все же значительно больше, чем ординарная. Таким 
образом, в связях углерода наименьшей поляризуемостью обладают
о-электроны и значительно большей тг-электроны. Иначе обстоит дело 
в связях О — О и N —  N. Рефракция ординарной связи О — О может 
быть найдена как из перекиси водорода, так и из органических пере
кисей и перкислот. Соответствующие данные приведены в табл. 71.

ТАБЛИЦА 71
Рефракция перекисных соединений (см3)

Молекула
Рефрак
ция мо
лекулы

Рефрак
ция 

связи 
0  — 0

Молекула
Рефрак
ция мо
лекулы

Рефрак
ция 

связи 
0  — 0

Н — 0 — 0 — н 5,81 2,21 СН3ООСН3 15,40 2,15
СНдООН 10,74 2,31 СН3ООС,Н5 20,09 2,22
С2Н5ООН 15,18 2,17 С5НБООС,Н5 24,72 2,23

(СН3)2СНООН 20,01 2,33

Для рефракции ординарной связи О — О получается в среднем значение 
2,25 см3. Рефракция газообразного молекулярного кислорода равна 
4,09 см3. Таким образом, вторая пара электронов привносит 1,84 см3у 
т. е. меньше первой.

Такая же закономерность наблюдается для соединений азота. Ре
фракция ординарной связи N —  N может быть получена из рефракции 
молекулы гидразина за вычетом четырех связей N — Н. Этим путем 
находим 1,72 см3. В молекуле азота, где связь тройная, рефракция равна 
4,4 см3. В этом случае на долю рефракции четырех тг-электронов при
ходится 2,68, т. е. на каждую пару меньше, чем на a-связь. К этому 
отличию азота и кислорода от углерода мы вернемся ниже, при рас
смотрении энергий связи.

Можно также представить молекулярную рефракцию как сумму 
атомных рефракций с учетом дополнительных значений (инкрементов) 
для кратных связей.

Для очень многих молекул рефракции, вычисленные из рефракций 
связей, хорошо совпадают с опытными значениями. Однако в некоторых 
других случаях наблюдаются отклонения от аддитивности, хотя и не
большие, но превышающие возможные ошибки опыта. Разность 
Ron — ^ ? а Д д  получила название экзальтации рефракции. Уже давно 
были замечены отклонения от аддитивности у соединений с сопряжен
ными связями. Это иллюстрируется данными табл. 72.

У бутадиена и его гомологов есть небольшая экзальтация. То же 
наблюдается и при сопряжении двойных связей с фенильными кольцами
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ТАБЛИЦА 72
Экзальтации рефракций для молекул с сопряженными двойными

связями (см3)

Молекулы Экзальтация

С Н 2 =  С Н  —  С Н  =  С Н 2 1,42

с н ,  =  с — с н  =  с н 2 0,88

СНз

С Н 3С Н  =  С Н  —  С Н  =  С Н С Н з 1,76

/С Н з
С Н 2 =  С Н  —  С Н  =  с (

х с н 3
1,73

с н 2 =  с —  с  =  с н 2 0,75
1 1 

СНз СНз

С Н 3СН =  С Н  —  СН =  С Н С Н 2С Н 3 1,96

/ С Н 3
С Н 2 =  С С Н  =  С<

1 Х С Н 3 
СНз

0,86

С Н 3СН =  С —  СН =з С Н С Н з 1,00
1

СНз

С6Н 5 - С Н  =  С Н 2 1,16

С6Н 5 — С Н  =  С Н С Н з 1,31

с 6н 5 — с  =  с н 2 0,77
1

СНз

С6н5 — С =  СНСНз 0 ,82

С Н з

/ С Н 3
С6Н 5 - С  =  С (

1 Х С Н 3 
СНз

0,57

С 6Н 3 — СН =  С Н  —  С Н  =  с н 2 4 ,74

С6Н 5 —  С Н  =  С Н  —  С Н  =  С Н С Н з 4,71

С6Н Б —  С Н  =  С Н  —  СН =  С Н С Н 2С Н 3 5 ,4 0

/ С Н з
С 6Н 5 — С Н  =  С Н - С Н  =  С Н С Н <

Х СНз
4,68
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Продолжение табл. 72

Молекулы Экзальтация

/С Н 3
С0Н5— с н  =  с н  — с н  =  СНСН2СН<

\ с н 3
4,14

СвНБ- С Н  =  С Н - С 0Н5 6,20

с 6н 5 - с н  =  с - с 6н 3 3,98

СНз

С6н 5 — с н  =  с н  — С6Н4 — СНз 6,35

с н 2 -= с н с  =  с с н  =  с н 2 2,07

С аН5 — СН =  СН — СН =  СН — С6Н5 (цис-транс) 3,5

С6Нб — СН =  СН — СН =  СН — С6Н5 (цис-цис) 7,89

СН2 =  СНСНО 0,62

СН3СН =  СНСНО 1,36

СН2 =  CHCN 0,31

с н 3с н  =  с н с ы 0,82

(стирол, стильбен, фенилбутадиены), а также когда связь С =  С сопряжена 
с карбонильной или нитрильной связью. Во всех таких соединениях 
благодаря резонансным структурам типа СН2 —  СН2 =  СН — СН2 атомы

1,4 имеют частично характер свободных радикалов. Возможно, что 
это и является причиной экзальтации.

Интересно, что экзальтации понижены у метильных производных, 
когда СН3-группы находятся „внутри4* сопряженных связей (изопрен, 
2,3-диметилбутадиен, а-метилстирол, а-метилстильбен).

Если двойные связи разделены, как в диаллиле 
СН2 =  СНСН2СН2СН == СН2 или в С6Н5СН2СН =  СНСН2СН2СН3, 

или кумулированы (аллен), то экзальтации нет.
Непонятно выполнение аддитивности, когда двойные связи сопряжены 

в кольце (бензол, дигидробензол, гидринден, тетралин, циклопентадиен, 
циклогептадиен, октантрен). В циклических системах с большим числом 
сопряженных двойных связей появляется экзальтация (табл. 73), расту
щая с увеличением числа колец (нафталин, фенантрен, пирен). Значение 
для антрацена, возможно, завышено.

Для ос-метилпроизводных нафталина и антрацена экзальтация несколько 
меньше, чем для [3-производных. Сравним два дигидронафталина: 1,2 и
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Т А Б Л И Ц А  7 3

Экзальтации рефракций для циклических соединений (см3)

Молекула Экзальтация
рефракции Молекула Экзальтация

рефракции

СО 2,55 СоО 3,11
СИ

с х г 2,45

j
СНз

СН з

пО 2,80

5,53

> £- 
) оо> 3,76

Си 2,44

сЯ о 2,04

Н2 Н2

V/ 2,97 с с о 8,17

н ,  с'-------'о н 2 с н ,

н 2

СО"- 1,30 c c ó 3,95

н 2

со 0,27
ССО"" 4,73

Н2

С и Э 2,56 о >
8,03

с н 2 СМ3 1,80
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1,4. В первом соединении есть небольшая экзальтация благодаря структуре,

Н2

а во втором, где двойная связь изолирована, — экзальтации нет.
Следует отметить, что в ряде случаев опытные данные по рефрак

циям недостаточно точны и результаты разных авторов заметно отли
чаются друг от друга. Надежных данных, как это видно, например, из 
справочника Эглоффа1, немного. Кроме того, для точного суждения 
надо знать рефракцию, экстраполированную к бесконечно длинным 
волнам. В большинстве случаев такая экстраполяция невозможна из-за 
отсутствия данных для разных длин волн. Однако, если вещество погло
щает в далеком ультрафиолете, то разница между 7?  ̂ и 7?^, как было 
указано выше, мала и сопоставления допустимы.

Для молекул, поглощающих в области более длинных волн, экзаль
тация может существенно зависеть от длины волны, для которой 
измеряется показатель преломления. В качестве примера приведем данные 
для паранитроанилина по измерениям Васильева 2.

ТАБЛИЦА 74

Э к зал ьтац и я  р еф р а к ц и и  я -н и тр оан и л и н а

Длина волны ( А ) ................ 4358 5460 5790 6707
Экзальтация (см3) . . . . 14,85 7,01 6,40 5,23

оо
(экстрапол.)

2,7

ТАБЛИЦА 75
Э к зал ьтац и я  р еф р а к ц и й  пол я р н ы х в ещ еств  (см3)

Молекула Экзаль
тация Молекула Экзаль

тация

2,3-динитроанилин................... 0,9 о-нитрофенол........................... 2,86
2,4-динитроанилин.................... 2,1 ¿¿-нитрофенол....................... —1,06
2,6-динитроанилин.................... -0 ,9 л-нитрофенол ....................... —4,90
3,5-динитроанилин.................... 0,2 2,4-динитрофенол.................... 2,1
Пикрамид ................................... 1,7 2,3-динитрофенол.................... 1,9
Нитрофенилендиамин . . . . 4,0 2,6-динитрофенол................... 2,4
3-нитронафтиламин 1 . . . . —0,9 3,4-динитрофенол................... 1,7
4-нитронафтиламин 1 . . . . —1,64 3,6-динитрофенол................... 2,0
Диметилпирон ....................... 1,09 Кетон Михлера....................... 9,1

1 E g l o f f ,  Physical constants of hydrocarbons, N. Y. 4, 1940.
2 В а с и л ь е в ,  Диссертация, Физико-Химический Институт им. Карпова,
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Как видно, для разных длин волн получаются очень сильно отли
чающиеся значения. Экзальтации рефракций для ряда сильно полярных 
веществ приведены в табл. 75 х. Представляло бы интерес выяснить 
вопрос о влиянии резонанса с ионными структурами на экзальтацию. 
Существующие данные не дают, однако, оснований для определенных 
выводов. Можно лишь заметить, чго очень часто отклонения от адди
тивности все же невелики. Это может быть связано с небольшими 
весами ионных состояний. Кроме того, наличие внутриионизованной 
структуры, например в диметилпироне, может вызвать увеличение поляри-

зуемости карбонильного кислорода и уменьшение поляризуемости эфирного 
кислорода. Оба эффекта в известной мере могут друг друга компенсировать.

43, Дипольные моменты и ионный характер связей
Рассмотрение опытных данных по дипольным моментам естественно 

начать с двухатомных молекул. В этом случае дипольный момент явля
ется однозначным критерием резонанса гомеополярного и ионного состо
яний в связи. Молекулы с чисто гомеополярной связью не имеют ди
польного момента. Это очевидно в случае молекул, состоящих из оди
наковых атомов.

В III гл. было указано, что можно улучшить расчет связи в Н2, 
если наряду с гомеополярным рассматривать также и „ионные“ состо
яния Н "Н + и Н+Н~. Так как электроны не локализованы, то при опи
сании надо учесть не исключенные, но мало вероятные события, когда 
оба электрона находятся либо у одного, либо у другого атома. Физи
ческий смысл введения этих квази-ионных состояний заключается в том, 
что благодаря новым структурам появляется дополнительный обменный 
эффект. Это дает некоторый, хотя и незначительный, добавочный 
выигрыш энергии. Однако никакой полярности отдельным атомам во
дорода приписать нельзя и никаких ионов в молекуле Н2 нет. Оба та
ких состояния равно вероятны и электронное облако связи остается 
совершенно симметричным. Отсутствие дипольного момента подтверж
дено экспериментально для всех двухатомных молекул, состоящих из 
одинаковых атомов (Н2, N2, 0 2, С12, Вг2, J2).

Можно показать, что и в случае гомеополярных связей между раз
ными атомами дипольный момент не превышает 0,Ш . При чисто ион
ной связи дипольный момент должен быть равен

1 Все данные взяты из рефракций, экстраполированных к Хл . Аддитивные 
значения вычислены из рефракций бензола и полярных групп в бензольном 
кольце (нитробензол, анилин).

О

С
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(где е —  заряд, г — расстояние между центрами ионов) или близок 
к этой величине.

Промежуточные значения моментов указывают, что связь не является 
ни чисто ковалентной, ни чисто ионной, а представляет собой 
суперпозицию гомео- и гетерополярного состояний. Наблюдаемый мо
мент складывается в этом случае из момента ионной структуры, соот
ветствующей пребыванию обоих электронов у одного из атомов, и 
момента переходной структуры с соответствующими весами.

Уже качественное сопоставление дипольных моментов позволяет су
дить о роли гомеополярных и ионных структур в связях. Но следует 
указать, что одних только величин дипольных моментов может быть 
недостаточно. Дипольный момент является произведением заряда на 
расстояние. Поэтому даже при сравнительно небольших „эффективных" 
зарядах момент может быть значителен из-за большого расстояния. 
Более подходящей характеристикой полярности является отношение 
наблюдаемого дипольного момента к межъядерному расстоянию.

Из опытных значений дипольных моментов можно в ряде случаев 
сделать полуколичественную оценку весов структур в связях1. Не 
следует упускать из виду, что эти расчеты имеют весьма приближенный 
характер. Прежде всего в качестве приближения в расчет входит опи
сание связей с помощью атомных функций (метод Гейтлера-Лондона). 
Подобным же приближением является трактовка связи как суперпозиции 
ионного и гомеополярного состояний. Поэтому точность полученных 
данных не больше, чем в расчете Гейтлера-Лондона. Речь идет лишь 
о полуколичественных оценках, которые все же, несомненно, полезны, 
так как дают представление о превалирующих структурах и тем самым 
позволяют химику судить о характере связи, что существенно для 
вопросов реакционноспособности.

Паулинг учитывает в каждой связи только две структуры — ионную 
и гомеополярную, оставляя без внимания переходную. Фактически он 
произвольно относит последнюю частью к ионной, частью к гомеопо- 
лярной структуре. Результатом этого является переоценка весов ионных 
структур, значения которых сам Паулинг, например для Н20 , считает 
мало правдоподобными2. Учет и выделение переходной структуры 
имеет принципиальное значение, так как связь не составлена механи
чески из гомео- и гетерополярного состояния (что отвечает докван- 
товой трактовке Фаянса и др.). Именно в переходной структуре заклю
чен новый квантово-механический эффект обмена, дающий выигрыш 
энергии и стабилизацию молекулы.

В дальнейшем мы используем по возможности значения дипольных 
моментов, полученные из измерений в газах. Эти данные в точном 
смысле дают величины моментов отдельных изолированных молекул. 
В тех случаях, когда моменты в газах неизвестны, приводятся резуль
таты измерений в разбавленных растворах в бездипольных раствори
телях. Такие значения отмечены индексом /?.

В табл. 76 приведены дипольные моменты и вычисленные веса 
структур в молекулах галогеноводородов. Эти данные указывают,

1 См. гл. XVIII, 91.
2 Подробно этот вопрос рассмотрен в работе Д я т к и н о й ,  ЖФХ 15,597 (1941),
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в согласии с известными фактами, на возрастающую гомеополярность 
связи ННа1 в ряду Р,С1,Вг, Л. Большую роль играют переходные 
структуры.

Большие моменты галогенидов щелочных металлов указывают, как 
мы видели выше, на преобладающий ионный характер этих связей.

ТАБЛИЦА 76
Дипольный момент и веса структур в связях

Дипольный Расстояние Веса структур в связях, %
Связь момент в связи

Б 0
А

гомеополяр-
ной ионной переходной

Н — Б (2,00)1 0,92 32 33 35
Н — С1 1,03 1,27 71 6 23
Н — Вг 0,79 1,41 79 3 18
Н — Л

1
0,38

1
1,61 91

1
1

1
8

Дипольные моменты многоатомных молекул обусловлены наличием 
олярных групп и связей. Можно принять, что каждая из них имеет 
вой определенный момент. Результирующий момент молекулы полу

чается путем векторного сложения моментов всех связей. Это было под
тверждено Эйкеном и Мейером на довольно большом опытном материале.

В молекуле воды атомы расположены в вершинах треугольника. 
Угол Н — О — Н равен—Л 05°. Поэтому момент молекулы можно пред
ставить как векторную сумму моментов двух связей О — Н. Из опыт
ного значения [а =  1?84Э  по  элементарной формуле

Я^онсоэ 52°== 1,84
находим

[Аон =  1,51 В.
Точно так же из момента молекулы эфира, например СН3ОСН3 

(1,29 Э), можно определить момент связи О — СН3. Он равен 1,12 0. 
В метиловом спирте есть связи ОН и О —  СН3:

/ ° \нас /  х н
Оказывается, что векторная сумма моментов связей ОН и ОСН3 (1,71 О) 
близка к наблюдаемому моменту молекулы СН3ОН (1,69 0).

Такая аддитивность дипольных моментов выполняется, если вес 
ионных состояний в связях не меняется от соединения к соединению 
(или меняется незначительно) и нет внешнего резонанса. В этих случаях 
можно говорить об определенных весах структур в связях. Результаты 
расчетов для связей ОН, ОР, 1ЧН, N1?, БН даны в табл. 77.

Можно также вычислить веса структур в многоатомных молекулах 
(табл. 78—85).

1 Экстраполированное значение.
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ТАБЛИЦА 77 
Веса структур в связях

Молекула

Диполь
ный мо
мент мо
лекулы

ц

Ва
лент
ный
угол

Связь

Диполь
ный мо

мент 
связи 

О

Рас
стояния 
в свя
зях А

Веса структур, %

гомео-
поляр-

ной
ион
ной

пере
ход
ной

н 2о 1,84 105° О — Н 1,51 0,95
1

53
1

18 29
(СНз),0 1,29 110° О —  с н 3 1,12 1,42 75 7 18

г ш 3 1,46 109° м  — н 1,42 1,01 55 15 30
ЖСН3)з 0,65 110° г<— с н 3 0,61 1,47 85 5 10

н ,в 0,93 92^ Б — Н 0,67 1,35 | 82 3 15

ТАБЛИЦА 78
Веса структур в молекуле Н20

Структуры Веса структур, %

Гомеополярная Н - - о - - н I 27
+ —

Однократноионная Н 0 - - н II 2 X  9,5 =  19
+ +

Двухкратноионная н О н III 4
Переходная I -  II 31
Переходная 1 - Ш 8
Переходная II—III 11

ТАБЛИЦА 79
Веса структур в молекуле СН3ОСН3

Структуры Веса структур, °/0

Гомеополярная СН3 — 
1 *

О — СН3 I 57

Однократноионная СН3
+

О — СН3 И
=  +

2 X 5  =  10

Двухкратноионная СН3 О СН3 III 1
Переходная I— II 27
Переходная 1 - Ш 3
Переходная и-ш

ТАБЛИЦА 80

2

Веса структур в молекуле СН3ОН

Структуры Веса структур, %

Г омеополярная СН3 — О — Н I 36
— +

Однократноионная СН3 — О Н II 16
4* —

Однократноионная СН3 О — н III 3
тт +  = +
Двухкратноионная СН3 О н IV 2
Переходная I— II 23
Переходная 1 - Ш 13
Остальные переходные 7
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ТАБЛИЦА 81
Веса структур в молекуле 1^Н3

Структуры Веса структур, %

Гомеополярная
/ н

Н — I
\ н

16

Однократноионная
+  - / Н  
Н N< II 

Х Н
3X 4,5  =  13,5

— н +
Двухкратноионная н  — N н +  111 3 X 1 , 3 =  3,9

Трехкратноионная
. | — и  -1-
Н N н +  1У 0,3

Переходная I -  II 27,3
Переходная I—III 15
Переходная I—IV 3
Переходная п - ш 15
Переходная И—IV 4
Переходная III—IV 2

ТАБЛИЦА 82
Веса структур в молекуле СН3МН2

Структуры Веса структур, %

/ НГомеополярная СН3 — \ н I 24

Однократноионная (две) СН3 —

+
Н

-1МЧ II
\ н

2 X  6,8 =  13,6

+  - / нОднократноионная СН3 К '
ч н

III 1

=  н
Двухкратноионная СН^— N +

Н
IV

л.
2

4-
Двухкратноионная (две) СН3

1
-  н  
N. V

\Н

(МIIXсм

+
+  =  н

Трехкратноионная СН3 N +
Н

VI 0,1

Переходная I—II 42

Остальные переходные IV—VI 15
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ТАБЛИЦА 83
Веса структур в молекуле (СН3)2МН

Структуры Веса структур, °/0

СН3.
Гомеополярная — Н

с н а /
I 38

СН3 +  
Однократноионная Н 

С Н о/
II 11

+
с н 3 _

Однократиоионная (две) /Ы
с н /

— Н III 2 X 2 = 4

с н 3 =  +
Двухкратноионная +  NN Н

с н 3
IV 2 X 0 , 7 =  1,4

с н 3 =
Двухкратноионная +  N — Н 

СН3
V ОД

СН3 -  +  
Трехкратноионная +  N 1 1  

СН3
V 0

Переходная 1—И 21

Переходная II—III 10

Остальные переходные 14,5

Из табл. 78—85 можно сделать несколько общих выводов. Прежде 
всего легко заметить, что веса чисто ионных структур косселевского 
типа с имитацией оболочки инертных газов ничтожны. В воде струк

тура Н О Н  составляет 4% , а в диметиловом эфире всего 1%. Это, 
повидимому, связано с тем, что кислород обладает заметным сродством 
только к первому электрону. Сродство же ко второму электрону отри
цательное.

В большей степени представлены структуры, в которых кислород 
несет один отрицательный заряд и сохраняет одну гомеополярную связь.

+  —  —

В воде структуры Н О — Н и Н  — О Н  составляют около 20%.
В аммиаке чисто ионная структура с трехзарядным отрицательным 

ионом азота фактически отсутствует. Это можно объяснить тем, что переход

N 3 0  =  N

чрезвычайно эндотермичен. Из возможных ионных структур в аммиаке 

заметную роль играют структуры МН2 Н ( — 14%). Молекула аммиака

252



ТАБЛИЦА 84

В еса  стр ук тур  в м о л ек у л е  М(СН3)3

Структуры Веса структур, %

СН3ч
Г омеополярная — СН*

с н 3/
СН*

I 61

Однократноионная (три) N СН3 П 3X3,3 =  9,9
СН*

СН3 -
Двухкратноионная (три) + N ■ 

СН*
-С Н 3 III 3 X 0,16 =  0,5

СН* =  +
Трехкратноионная + N СН3 

СН*
IV 0

Переходная I — II 23

Остальные переходные 5,6

ТАБЛИЦА 85
В еса  ст р у к ту р  в м о л ек у л е  Н2Б

Структуры Веса структур, %

Гомеополярная Н —Б - Н I 61

Однократноиониая (две) Н Б —Н II 2 X 2,5 =  5
+ — +

Двухкратноионная Н Б Н III 0,1
Переходная I —II 24

Остальные переходные 9,9

построена в виде трехгранной пирамиды, в вершине которой располо
жен атом азота, а в плоскости ооснования в углах—три атома водорода. 
Расстояние N —  Н равно 1,01 А. Верхняя граница длины диполя равна 
0,3 • 10~8 см (расстояние от вершины пирамиды до середины основа
ния). Если в вершине (у азота) поместить один отрицательный заряд, 
а в середине основания один положительный, то момент окажется рав
ным 4,8 • 10' 10 • 0,3 • 10“8 =  1,6 • 10“18 эл.-ст. ед. Эта величина близка 
к опытной (1,46 • 10~18). Таким образом, нижняя граница величины 
эффективного заряда близка к заряду электрона. В грубом приближении 
можно сказать, что в среднем атом азота имеет примерно один отри
цательный заряд, а каждый атом водорода — одну треть положительного
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заряда. Из этого следует, что двухвалентный отрицательный азот 
играет существенную роль.

Чисто гомеополярные структуры заметно представлены во всех 
рассмотренных молекулах. Их вес повышается при переходе от воды 
к спирту и эфиру (27%, 36%, 57%). В он гораздо больше, чем 
в воде (67% и 27%). Переход от аммиака к первичным, вторичным и 
третичным аминам также сопровождается ростом веса гомеополярной 
структуры (16%, 24%, 38%, 61%). В метиламине каждая структура

— +
с положительным атомом водорода (СН31ЧН Н) представлена примерно 
на 7% , между тем как структура с положительным атомом углерода 
-ь —

(СН3 ИН2) практически не играет роли. Ординарная связь С — N гомео- 
полярнее связи N — Н.

Таблицы показывают, что переходными структурами отнюдь нельзя 
пренебречь. Наши данные отличаются от данных Паулинга, который 
не учитывает отдельно переходных структур.

Сравнение дипольных моментов ИН8, РН3 (0,55 В) и АзН3 (0,16 О) 
указывает, что связь Р — Н менее ионная, чем ГШ, а связь Аб —  Н 
практически полностью гомеополярная.

По дипольным моментам галогенидов фосфора, мышьяка и сурьмы 
можно судить о роли ионных состояний в этих молекулах. Наиболее 
полярны, конечно, связи с фтором, затем идут хлор, бром и, наконец, 
иод (А$Р3 |Хр =  2,65В; АзС13 |хр «= 2,15 И; А$Вг3 [Ар =  1,6 В; АэЛ3 |хр =  
=  1,0 0 ). Моменты соединений фосфора меньше, чем соответствующих 
галогенидов мышьяка. Максимальные значения имеют моменты галоге
нидов сурьмы. Так, например, моменты бромидов равны:РВг3[хр =  0,6О; 
А$Вг3{хр =  1 ,6В; БЬВгз [ар =  2,5 0 . Этот ход указывает на рост ионного 
характера связей в согласии с обычными представлениями об электро- 
положительности этих элементов.

Момент № 3 близок к нулю. Это показывает, что связь N — Р го
меополярная несмотря на значительную электроотрицательность фтора. 
Это объясняется тем, что состояние положительного двухвалентного 
азота (в отличие от отрицательного) мало вероятно.

У кислорода вес состояния с трехвалентным положительным ионом
4-

— 0 <  невелик. У серы он уже больше и еще больше у селена. Мо
мент 82С12 равен [хр =  1,6 О, а 8е2С12 |ар =  2,6 0 , так как структуры

+ +
.8е =  8е__ и _ 8е =  8еч представлены, вероятно, в большей 

СК С1 С1 \С 1

степени, чем соответствующие структуры в 82С12. Молекула ТеС14 
имеет большой момент 2,54 О. Это объясняется несимметричной кон
фигурацией г.

Если бы в озоне 0 3 были представлены только ионные структуры
+ -Ь

/О ч _  _ /О ч
0 ^  о /

1 См. Д я т к и н а ,  Acta physicochimica URSS, 20, 407 (1945) и цитируемую 
там литературу.
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го момент его был бы равен примерно 1,6 Э. Опытное значение 
=  0,49 D указывает на значительный вес гомеоиолярной структуры

Аналогичные ионные структуры в Б02 усилены

о /  \ о  и о / ^ о
и опытный момент составляет 1,60 0 . В Б03 момент равен нулю в со
гласии с плоской структурой.

Заметная полярность ]М20 5(^Р== 1,39 0) связана, вероятно, с наличием 
четырехвалетного положительного азота и отрицательных атомов кисло
рода: _ _

°ч ,0 Ч ^  /О
N N/

О О
Отталкивание двух положительных атомов азота увеличивает угол 
N—О—N и уменьшает результирующий момент.

Структура перекиси водорода твердо не установлена. Но дипольные 
данные едва ли можно согласовать с предлагаемой иногда следующей 
конфигурацией атомов

Н
О О 

Н
При этом возможны только ионные структуры

+
Нч , Н

> 0  — 0  / 0  — 0
н /  W

так что дипольный момент должен быть очень велик (около 5 О), тогда 
как опытная величина составляет [хр =  2,13 0 . Структура, предло
женная Пенни, с двумя связями О—Н во взаимно перпендикулярных 
плоскостях кажется с этой точки зрения более приемлемой 1:

Н

Отсутствие дипольных моментов у молекул Н^На18 и ВеНа12 подтвер
ждает линейную структуру. Два равных момента связей МеНа1, напра
вленные по одной линии в разные стороны, дают результирующий мо
мент [х =  0 . Такая же компенсация моментов имеет место в плоских 
молекулах ВНа13, где три связи ВНа1 расположены симметрично под 
углами в 120°.

1 См. также L u, H u g h e s ,  G i g u è r e ,  J. Аш. Ch. Soc. 63, 1507 (1941); 
S i m o n ,  Z. Elektrochem. 49, 413, 431 (1943).
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44. Полярность углеводородов

В тетраэдрических молекулах СН4 СС14, SiH4, SiCl4 и т. п. 
момент равен нулю. Рассмотрим, например, метан. Пусть момент каж
дой связи СН равен |хсн. Найдем результирующий момент группы СН3. 
Эта группа представляет собой вырезанную из тетраэдра правильную 
трехгранную пирамиду с атомом углерода в вершине (т. е. в центре 
тетраэдра) и тремя атомами водорода в углах основания. Равнодей
ствующая моментов трех связей С—Н направлена по линии, соединяю
щей вершину с серединой основания. Эта линия лежит на продолжении 
четвертой связи С—Н в СН4. Результирующий момент СН3 равен 
сумме трех проекций моментов связей СН на эту ось:

{¿сн3 =  cos (180° — 109°28') =  цен

Таким образом, в правильном тетраэдре момент группы СН3 всегда 
точно равен моменту связи СН и направлен в обратную сторону. 
Суммарный момент тетраэдрических молекул равен нулю. Так как 
jaCh3 =  jxCH, то при замене атома Н на группу СН3 момент не меняется. 
Поэтому моменты всех насыщенных углеводородов также равны нулю.

Найти момент связи С — Н из опытных данных нельзя. Некоторые 
авторы приписывают связи СН момент— 0,4D. Есть и другие оценки. 
Мы полагаем, что момент С—Н очень мал и связь в основном гомео- 
полярная. Это согласуется и с энергетическими оценками.

Благодаря симметричному расположению моменты связей СН в эти
лене и бензоле также компенсируются. Казалось бы, что и их гомо
логи, например пропилен, метилацетилен, толуол, не должны иметь 
дипольных моментов. Из опыта известно, однако, что многие ненасы
щенные углеводороды с кратными связями или фенильными кольцами 
имеют небольшие моменты (табл. 86).

Мы уже видели, что атом углерода может быть как трехвалентно 
положительным, так и трехвалентно отрицательным. В насыщенных угле
водородах это может проявляться только во внутреннем резонансе с 

— 4-
ионным состоянием С Н в связи СН. В ненасыщенных углеводородах 
благодаря наличию тг-связей создаются благоприятные условия для но
вых структур. Углерод при двойной связи может стать отрицательным 
за счет несоседних атомов водорода. При этом происходит перемеще
ние двойной связи (внешний резонанс). Так, в пропилене наряду с обыч
ной неполярной структурой

СН3 — СН =  СН2
возможны три внутриионизированные структуры (за счет трех атомов 
водорода СН3-группы) с другой локализацией тг-связей

Н СН2 =  СН — СН2.

Благодаря этому молекула имеет постоянный дипольный момент. Край
ний атом при этиленовой связи частично отрицателен. Это согласуется 
с правилом Марковникова. При присоединении HHal водород идет к 
наиболее гидрогенизированному, т. е. отрицательному атому углерода, 
с образованием СН3СННа1СН3.
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ТАБЛИ ЦА 8Ь

Дипольные моменты у г л е в о д о р о д о в  (О)

Молекула
Диполь
ный м о

мент
М олекула

Диполь
ный мо

мент

СН3СН =  с н 2 0,35 СН3С=е СН 0,77 р

СН3СН2СН =  с н 2 0,30 С2Н5С=е СН 0,80

(СН3)2С =  с н 2 0,49 С3Н7С =  СН 0,85

СН8С Н =  СН — с н  =  с н 2 0,68 С4Н9С =  СН 0,87

с н 2 =  С —  с н  == с н 2 0,38 СГ)НИС е е  СН 0,86

СН3
с н *  =  С(СН3) -  С(СН8) =  с н 2 0,52

С6Н5СНВ 0,4 С6Н5С е е  СН 0,80 р

с вн ,с * н 5 0,6 СН3С6Н4С =  СН 1,01 р

С6Н6С(СН3)3 0,70

С6Н5СН =  с н 2 0,37 р С2Н5С6Н4 с  =  сн 1,05 р

сн8с6н4сн =  с н 2 0,6 р (СН3)2СНСсН4С =  СН

г  N — {  Л
1,12 р

СсО
С1Ц

ГГ— г,о
ОН,

0,65 р

С2Н6С6Н4СН =  с н 2 0,6 р
0,45 р

со 0,69 р

(СеН6)2С =  СН2 0,5 р
н 2

(Сен 5)3с н
0,21 р

Следует заметить, что для такого хода реакции достаточно неболь
шой примеси ионной структуры, так как речь идет о кинетическом 
эффекте, Если при наличии двух конкурирующих процессов энергия 
активации одного из них понижается благодаря наличию указанной ионной 
структуры хотя бы на несколько калорий, то скорость этой реакции 
увеличивается в десятки раз *.

Из дипольного момента можно оценить веса структур в пропилене. 
Приближенный расчет2 показывает, что вес гомеополярной структуры

1 Надо отметить, ч ю  правило М арковникова иногда не выполняется. Так, 
есть указания, что 4,4-диметилпентен-1 (СН3)3ССН2 СИ =  СН2 с НВг дает  
(С Н 3)а ССН2СН2СН2Вг. Каталитические примеси и растворитель могут оказы
вать влияние на течение этой реакции.

2 Д яткина, ЖФХ 15, 597(1941).
17 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 257



составляет 94%, ионных — 3% и переходных —  3%. Как видно, ионная 
и переходная структуры представлены незначительно. Молекула в основ
ном гомеополярна. У изобутилена (СН3)2С =  СН2 =  0,49 В, повиди-

Н СНа,
мому, в связи с тем, что число структур типа — СН2 равно

с и /
шести. У бутилена СН2 =  СНСН2СН3 число ионных структур типа 
СН2 —  СН =  СН— СН3 меньше и момент его равен 0,3 В.

Н
У ацетиленовой связи сродство к электрону больше. Это проявляется 

в ее „кислотном характере“ (образование солеобразных соединений). 
Ацетиленовые производные, как видно из табл. 86, имеют моменты 
примерно на 0,4 В больше* чем соответствующие этиленовые.

Вес ионных структур

Н СН2 =  С =  СН

в метилацетилене можно оценить в 7 % ,  вес переходных — 6%  и гомео- 
полярной —  87%.

Если молекула содержит одну двойную и одну тройную связь, как 
в винилацетилене СН2 =  СН —  С==СН, то благодаря значительному 
сродству тройной связи к электрону вес структуры

сн2—нс = с = сн
больше, чем структуры с обратным расположением зарядов. В связи с 
этим интересно отметить, что реакция с НС1 приводит к соединению:

СН2С1 — СН =  С =  СН2.

То же имеет место в дивинилацетилене СН2 =  СН —  С =2 С —  СН =  СН2, 
в котором частично представлены структуры:

СН2 — СН = С = С — СН = сн2, 
сн2 = СН — С = С = СН — сн2.

При присоединении НС1 получается
СН2С1 — СН =  С =  СНСН =  СН2. 1

Полярность 2-метилбутадиена обусловлена структурами такого же типа, 
как в пропилене:

СН2 — С — СН =  СН2и +сна н
В 1-метилбутадиене наряду со структурами 

СН3 — СН =  СН — СН =  СН2 и Н СН2 =  СН —  СН —  СН =  СН2

1 Cof f ma i ^ ,  С а г о ( Ь е г з ,  ^  Аш. СЬ. Бос. 55, 2040, 2048 (1933).
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есть еще дополнительные структуры типа

н сн2 =  сн —сн =  сн—сн2)
вызывающие увеличение момента1.

Полярность гомологов бензола обусловлена резонансом с кольцом. 
Так, в толуоле представлены внутриионизованные структуры

и момент равен 0,4 О.
В флуорене возможны четыре гомеополярные структуры и, кроме 

того, 36 внутриионизованных. Это обусловливает полярность молекулы.

Известно, что водород СН2-группы в флуорене способен замещаться 
на атом щелочного металла. Инден имеет заметный момент в силу тех 
же причин, как и флуорен. Даже циклопентадиен полярен благодаря 
наличию структур

В симметричных углеводородах, например СНаСН =  СНСНа, тоже 
нужно учитывать состояния

но моменты их взаимно компенсируются.

45. Дипольные моменты соединений алифатического ряда
Моменты производных насыщенных углеводородов лежат обычно 

в небольшом интервале несмотря на разную длину и разветвленность 
углеводородной цепи. Такая картина наблюдается, например, у спиртов, 
нитро- и хлорпроизводных (табл. 87). В спиртах величина дипольного 
момента определяется в основном группой С —  О — Н, в нитросоедине
ниях— группой €N02 , в хлорпроизводных — группой С — С1.

+
н

+

1 Н а п  п а  у, 5 т  у 1 Ь, 3. А т . СЬ. Бос. 65, 1931 (1943). 
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ТАБЛИЦА 87

Дипольные моменты производных алифатических углеводородов (D)

М олекула
Диполь-, 
ный м о

мент
М олекула ]

Диполь
ный мо

мент
М олекула

Диполь
ный м о

мент

СН3С1 1,92 СН3ОН 1,69 c h sn o 2 3,54

с » н 5С1 2,05 С2Н6ОН 1,70 c 2h 3n o 2 3,58

н.-С3Н7С1 2,10 н.-С3Н7ОН 1,61 h.-C 3H7N 0 2 3,57; 3,67

Н.-С4Н9С1 2,12 н.-С4Н9ОН 1,66 Н.-С41 fgXO.) 3,55

(СН8)2СНС1 2,15 н.-СйНи ОН 1,65 (CH3)2CHNO s 3,67

(СН8)2СНСМ2С1 2,04 н.-С6Н13ОН 1,64 (CH3'3C N 0 2 3,66
с н 3с н 2ч

)СНС1
с н 3/

2,12
(СН3)2СНОН

(С Н 3)3СОН

1,58

1,65

(СН3)3СС1 2,13 (С Н 8)2СНСН2ОН 1,63

C H j= C H C H 2a 1,95 СН2 =  СНС и 2ОН 1,63

CH^CHj

с н 2/  \ c h c i  

с н 7 с н .

2,07

Галогенозамещенные. Если принять, чго момент группы СН3 (или СН) 
равен нулю, то можно отнести весь момент молекул Aik Hal к связи 
С —  Hal. Полярность этой связи обусловлена наложением состояний 
\  \  + —
~ С  — Hal и -~С Hal. Оценка весов структур приведена в табл. 88.

ТАБЛИ ЦА 8 8

Веса структур в связях С— Hal

Связь
Дипольный 

момент D
Ра сстоянне

Ä

Веса структур в связях, °/0

гомео-
полярной ионной переходной

С — F 1,83 1,41 58 25 17
С — Cl 2,05 1,76 61 20 19
С — Br 2,04 1,91 71 13 16
С — J 1,80 2,10 77 9 14

Для суждения об ионном характере связи недостаточно знать величину 
момента. Так, моменты С — Р и С — Л очень близки друг к другу, но 
вес ионной структуры в СР гораздо больше, так как межатомное рас
стояние в этой связи значительно меньше.
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Если у одного углерода есть несколько заместителей, то моменты 
молекул отличаются от векторных сумм по связям. Это имеет место, 
например, в полигалогешметанах (табл. 89).

ТАБЛИЦА 89
Дипольные моменты галогенметанов ф )

X
М о л е к у л а ^ \

Р С1 Рг 3

СН3Х 1,83 1,92 1,80 1,63
СН2Х2 — 1,55 1,43 1,08
СНХ3 1,59 1,02 0,99 0,80

При векторной аддитивности момент группы СХ3 должен быть равен 
моменту связи СХ. В действительности, однако, моменты всех молекул 
СНХ3 значительно меньше, чем СН3Х. Моменты СН2Х2 также меньше 
соответствующих векторных сумм. То же имеет место у хлорпроизвод- 
ных силана (5Ш3С1 1,28; 5гН2С12 1,17; 51НС13 0,850). Валентные углы 
во всех этих молекулах не отличаются от нормального. Дополнитель
ных внутриионизованных структур, которые могли бы вызвать отклоне
ния, здесь нет. Все это показывает, что в данном случае веса ионных 
состояний в отдельных связях С —  X ке независимы. Все связи С — На1 
заметно полярны. Центральный атом углерода частично положителен 
уже за счет одного атома хлора, это мешает ему стать положительным 
за счет другого. Структура

Н С1

С
С1 С1

мало вероятна, так что резонанс в отдельных связях взаимно подавляется.
Момент СН3СНС12 равен 2,07 Э, СН3СС12СН3 2,25 Э, СН8СС13 1,78 Г) 

и СН3СЕ3 2,27 О. Эти значения как будто не согласуются с предста
влением о взаимном подавлении ионных структур. Однако, возможно, 
что в этих случаях галоген становится отрицательным за счет водорода 
метильной группы: + _

Н С1 
СН2 =  СС12

Таких структур в данном случае 9 (т. е. значительно больше, чем в 
СН3СН2С1), Каждая из них имеет очень большой момент и резонанс 
моя ет компенсировать эффект, наблюдаемый в табл. 89. С этой точки 
зрения показательно, что момент СН3СС12СН3 больше, чем СН3СНС12. 
В полигалогенметанях подобные структуры возможны только с двух- 

Н-* —
валентным углеродом (Н СС12С1), что менее вероятно.

Если галоген находится при кратной связи, момент понижен (табл. 90). 
Это указывает на то, что в галогенвинилах наряду со структурами (I) и (П)

сн2 =  С
н

На1 СН2
+ /= с

н
На!

I II
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ТАБЛИЦА 90
Дипольные моменты ненасыщенных галогенопроизводных (D)

М олеку^ " ^
Cl Br J

CH2 =  CHX 1,44 1,41 1,26
CH2 =  CXCH =  CH2 1,42 — —

CH =  e x 0,44 0 —
C4H9C =  e x 1,23 P 1,06 p 0,75 p
c8huc =  ex 1,27 P 1,05 p 0,80 p

C6H5CH =  CHX 1,40 p 1,51 p —
C6H5C =  CX u o p 0,85 p 0,55 p

благодаря двойной связи появляется еще дополнительная структура 
с двухвалентным положительным галогеном1:

— 4-
СНо — СН =  На1. 

ш
В галогенацетиленах структура типа (III) играет еще большую роль и 
момент еще меньше, чем в галогенвинилах:

НС =  CHal НС =  С Hal Н — C =  C==Hal
I п ш

Согласно Броквею и Купу 2 моменты хлор- и бромацетилена очень 
резко понижены. По данным Пелаума и Венцке3 в случае бутил- и 
амилгалогенацетиленов наблюдается понижение, правда не столь резкое. 
Во всяком случае и те и другие данные приводят к одному и тому же 
качественному выводу. Даже если использовать данные Броквея и Купа, 
оказывается, что веса структур с положительным галогеном очень малы 
(табл. 91).

ТАБЛИЦА 91
Веса структур в галогенацетиленах

Молекула
Диполь Веса структур, °/0

ный
I II III I—II I—III II—IIIмоментD

Н — C =  C — Cl 0,44 49 16 1 20 11 3
Н — C = C  — Br 0 57 7 0,5 19,5 13 3

1 Г у р д и с  и 
изокротилхлорида

С м а й с  [J. Am. Ch. Soc. 65, 89 (1913)] нашпи, что момент
(СН3)2С =  СНС1 равен 1,99 D 

ждение структур типа:

Н СН2. Н
^ С  — О/

сн,

Они видят в этом подтвер-

С1
Надо отметить, что в этом случае возможны полярные структуры, характер
ные как для изобутилена, так и для винилхлорида.

2 В го с k way,  Co o p ,  Trans. Far. Soc. 34, 1429 (1939).
3 P e l a u m ,  W e n z k e ,  J. Am. Ch. Soc. 56, 1106 (1934).
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Так как сами по себе структуры типа (III) сильно полярны (рас-
-- "Ь о

стояние между плюсом и минусом в Н —  С =  С =  С1 равно 2,89 А> а в 
~  4* о

Н —  С =  С =  Вг 3,01А), то уже незначительная примесь их, порядка 
долей процента, вызываетзаметное понижение суммарного момента. В фе- 
нилгалогенвинилах и в фенилгалоген ацетиленах возможны структуры с 
отрицательно заряженным атомом как при кратной связи, так и 
в кольце.

^__ /ь с н - с н = х с н — с н = х

Рассмотрим случаи, когда заместители находятся при разных атомах. 
Цис- и транс-изомеры сильно отличаются по дипольным моментам. 
У трансдихлорэтилена благодаря взаимной компенсации двух моментов 
С — С1, направленных в противоположные стороны, {х =  0, цис-соеди- 
нения, напротив, имеют большие моменты (цис-СНС1 =  СНС1 1,89 Э, 
цис-СНВг =  СНВг 1,35 О, цис-СШ =  СШ 0,75 V). Это различие 
может служить для идентификации и анализа смесей цис- и транс-форм. 

Альдегиды. В табл. 92 приведены моменты альдегидов.
ТАБЛИЦА 92

Дипольные моменты альдегидов (D)

Молекула Дипольный
момент Молекула Дипольный

момент

НСНО 2,27 СН3СН2СНгСНО 2,72
СН3СНО 2,72 СН3СН =  с н с н о 3,67

с н 3с н 2с н о 2,73

В формальдегиде имеется внутренний резонанс в карбонильной свя
зи (I, II)

Нч  Нч +  _
>С =  0  >С — о

н /  н /
I II

Кислород может стать отрицательным за счет водорода только в мало 
вероятной структуре с двухвалентным углеродом (III)

+н
,с—о

IV
III

Если заменить водород группой СН3 то структуры типа (I) и (II) 
остаются, а вместо (III) появляются более вероятные структуры с нор
мальной валентностью:

н сн2 =  с
IV

н
о
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В соответствии с этим момент ацетальдегида повышен до 2,72 О. Это 
значение сохраняется и у последующих членов ряда. На наличие струк
туры (IV) указывает также и то, что расстояние С — С в ацетальдегиде 
равно 1,50 А, т. е. несколько понижено.

Переход от ацетальдегида к ацетону сопровождается ростом момента 
до 2,95 Э благодаря увеличению числа структур типа (IV).

Если связь С =  О сопряжена с двойной связью С =  С, то момент 
повышается. Момент акролеина СН2 =  СНСНО был измерен только в 
растворе (ир =  2,88 0). Он повышен по сравнению с моментом ацеталь
дегида в растворе ({хр =  2,49 Б) на 0,39 Э, так как двойная связь бла
гоприятствует появлению дополнительной внутриионизованной структуры;

4- М
сн2 —сн =  с

о
В соответствии с этим присоединение НВг к акролеину приводит к 
СН2ВгСН2СНО. Отрицательный галоген стремится присоединиться к наи
более положительному месту в молекуле, а положительный водород — 
к наиболее отрицательному. По существу это та же закономерность, 
которая проявляется в правиле Марковникова, хотя водород идет не к 
наиболее гидрогенизированному атому V Еще больший рост момента на
блюдается у кротонового альдегида, вероятно, из-за структур:

+ Н
сн3-  сн -  сн =  с

N 5

+
Н /С Н  — сн =  с<

/У  \ (
с н

Нитрилы. В нитрилах ответственной за момент является в основном 
связь СИ, в которой в заметной степени представлена структура

СН3 — с =  N

ТАБЛИЦА 93
Дипольные моменты нитрилов (D)

Молекула Дипольны
момент Молекула Дипольный

момент

HCN 2,93 C4H9CN 4,09
CH3CN 3,94 СН2 =  CHCN 3,88

c 2h 5c n 4,02 CH3CH=CHCN 4,50
CSH,CN 4,05 1

1 То же наблюдается и у акриле вой кислоты:
СН2 =  СНСООН +  НВг-»СН2ВгСН2СООН

[ B o o r m a n ,  L i n d s t e a d, R y d о n, J. Chem. Soc. (London), 569 (1933)], 
В акриловой кислоте представлена наряду с другими структура

сн2 — сн =  с (
'О — н
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Если сравнить дипольные моменты синильной кислоты и метилцианида 
(табл. 93), то наблюдается такая же закономерность, как и у альдеги-
дов. Соответствующие структуры таковы:

+ 4*
Н — С з= N Н — С =  N Н C =  N,

+ +
СН8 -  C s N СН3 — С =  N Н СН2 =  С =  N.

_ л и
Отметим, что расстояние С — С в метилцианиде укорочено до 1,49 А.

Низкое значение момента нитрила акриловой кислоты непонятно. 
У нитрила кротоновой кислоты момент заметно повышен, как и следо
вало ожидать, исходя из структур;

СН3 — СН — СН =  С =  N и Н СН2 =  СН -  СН =  С =  N.

46, Дипольные моменты соединений ароматического ряда

Отличие замещенных бензола от соответствующих алифатических 
производных хорошо известно химикам. Это находит отражение также 
и в дипольных моментах (табл. 94),

ТАБЛИЦА 94
Сопоставление дипольных моментов алифатиче

ского и ароматического рядов (О)

Молекула Дипольный
момент Молекула Дипольный

момент

с н 3с н 3 0 с 6н 6с н 0,4
СН3С1 1,92 с вн6С1 1,70
c h 3n o 2 3,54 Q H jN O , 4,22
CH3CN 3,94 c6h 5c n 4,39
СН3СНО 2,72 CeH5C H O 3,16
c h 3nh2 1,32 c6h 5n h 3 1,48
СН3ОН 1,69 CeH 5O H 1,40
C 2H 5SH 1,56 c eA 5SH 1,33
СН3ОСН3 1,29 С6Н5ОСН3 1,35

C3H5O C eH s 1,35
C H 3S C H 3 1,40 р C 3H 5SC6H 5 1,50 р

В хлорбензоле наряду со структурами (I) и (II) имеются еще три 
структуры (III— V) и момент понижен по сравнению с галогеналкилами.
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Полярность нитрометана обусловлена тем, что в нитрогруппе азот 
положителен, а каждый атом кислорода как бы несет половину отри
цательного заряда:

сн3- V 0 СН3 — N5 /
\

О

о

Кроме того, небольшой момент имеет связь С —  N. В нитробензоле 
появляются еще дополнительные структуры, в которых

О 0 0 0 0 О

\ д /  \ /  N 5 /

оба атома кислорода отрицательны (один за счет азота и другой за 
счет кольца). Это увеличивает момент молекулы.

В С6Н5СЫ момент также заметно больше, чем в СН3С1\Т, так как 
азот может быть отрицательным не только за счет соседнего с ним 
углерода, но и за счет кольца

N
II
С

N
II
С

N
IIС

Аналогично в бензальдегиде помимо внутреннего резонанса в связи 
+ —

С 0 (> С  =  0; > С  — О) представлены структуры, вызывающие увели
чение момента.

Н О

Ч(У

Н О
ч /

4
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В анилине есть дополнительные структуры с четырехвалентным поло
жительным азотом

н  Р Н  Н  Н  Н

Основные свойства ароматических аминов ослаблены по сравнению с али
фатическими, так как азот здесь частично четырехвалентен, т. е. в не
которой мере уже нейтрализован за счет кольца.

В фенолах имеются структуры (I—III), невозможные в алифати
ческих спиртах, а также структуры (IV—VI). Все они уменьшают 
момент по сравнению со спиртами. Этими дополнительными структурами 
с оксониевым кислородом и положительным водородом обусловлены 
кислые свойства фенолов:

I II III IV V VI

Известно, что иодбензол легко присоединяет С12 с образованием 
фенилиодидхлорида С6НбЮ 2, тогда как алифатические иодидхлориды 
гораздо менее устойчивы. В фенилиодидхлориде возможны следующие 
структуры:

Устойчивость связана, вероятно, с дополнительным внешним резонан
сом. Дипольный момент этой молекулы в растворе равен 2,61 И *, 
т. е. на 1,3 В превосходит момент С6Ь у  в растворе. Такое увеличение 
едва ли возможно при чисто поляризационной связи С6Н ^  с С12. Оно 
лучше согласуется с наличием внутриионизованных структур.

i G u r j a n o w a ,  Syr k i n ,  Acta Physicochimica URSS 11, 657 (1939).
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Еще больше возможности резонанса в производных дифенила, 
у п-аминодифенила

У - /  )

|хр = 1 ,7 6  Э, т. е. на 0,23 О больше, чем у анилина. Здесь аминогруппа 
может резонировать с обоими кольцами (I, Ш, а в аминоазобензоле 
({хр == 2,71 О) отрицательным может быть также внутренний азот (Ш) К

щ
Момент я-нитродифенила(1) в растворе =  4,17 О, а мета-изомера (II) ра
вен 3,40 0. В последнем случае второе кольцо исключено из резо
нанса с нитрогруппой:

i II
Вся совокупность опытных данных по дипольным моментам алифа

тических и ароматических соединений является веским доказательством 
наличия соответствующих резонансных структур. Резонанс с кольцом 
обусловливает специфику ароматических замещенных.

Заместители в кольце можно разделить на два класса. К одному 
относятся те группы, наличие которых вызывает появление резонансных 
структур с отрицательными атомами углерода в орто- и пара-положениях 
(СН3, На1, ОН, 1МН2, ОСН3, М(СН3)2 и др.). Ко второму классу отно
сятся группы, обусловливающие появление положительных зарядов 
в орто- и пара-положениях (N02, СНО, 8 0 3Н, СООН и др.).

Как правило, заместители первого класса ориентируют предпочти
тельно в орто- и пара-положения, а второго — в мета-положение. Воз
можно, что это связано с уменьшением энергии активации (и, следо-

1 Ганч в свое время нашел, что такие вещества дают два вида солей* 
желтые и фиолетовые. Он приписал им формулы:

т. е. в аминоазобензоле водород может присоединиться либо к азоту аминогруппы, 
либо к частично отрицательному месту азогруппы, давая два разных вещества.
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ва:ельно, с увеличением скорости реакции) у углерода с повышенной 
электронной плотностью 1. Существенно отметить, что эффект ориентации 
является весьма тонким и количественное его объяснение представляет 
большие трудности. Пусть, например, реакция замещения в орто-поло
жении протекает быстрее, чем в мета-положении, в 10 раз. Так как

скорость реакции пропорциональна е , где А — энергия активации, 
то эго означает, что энергия активации орто-замещения всего лишь 
на 1,4 ккал меньше, чем мета-замещения. Когда химик констатирует, 
что реакция идет в орто-, а не в мета-положении, то это вовсе не зна
чит, что м;жду двумя ориентациями лежит пропасть. Различие связано 
с тем, что при орто-замещении требуется энергия активации н а ~ 2  ккал 
меньше, так что детали структуры могут вызвать весь наблюдаемый 
эффект. Не следует забывать, что веса внутриионизованных структур 
очень невелики. В нитробензоле, анилине и др. представлены, главным 
образом, гомеополярные структуры. Атомы кольца очень мало поляр- 
ны и разница в полярностях незначительна. Но малые причины могут 
иметь большие кинетические последствия.

Знак и направление момента. При распределении положительных 
и отрицательных зарядов в отдельных структурах мы руководствовались 
данными о валентных состояниях атомов. Вопрос о направлении резуль
тирующего момента не всегда ясен. Желательно, например, опытное 
подтверждение того, что в толуоле метильная группа несет положительный 
заряд, а кольцо — отрицательный, т. е. что в данном случае момент 
направлен ог СН8 к кольцу (от плюса к минусу). Для этого надо в ка
честве индикатора иметь такую замещающую группу, направление момента 
которой не вызывает сомнения.

В галогенбензолах галоген, очевидно, является отрицательным концом 

диполя. Роль резонансных структур типа ^  ^  — С1 сводится лишь

к уменьшению момента, конечно, без изменения направления.
Рассмотрим теперь п-хлортолуол. Его момент ^  — 1,90 О, т. е. 

больше, чем момент хлорбензола ([). =  1,55 В). Это возможно лишь 
в том случае, если моменты направлены в одну сторону (I). Следова
тельно, группа СН.3 в толуоле является положительным концом диполя 
в соответствии с приведенными выше резонансными структурами. Момент 
/7-С1С0Н4ЫО2 (ар =  2,78 В) меньше, чем момент С6НбКОа (рр =  
=  4,01 В). Это показывает, что моменты обеих групп направлены 
в разные стороны (II):

Следовательно, в нитробензоле момент направлен от кольца (-J-) к агомам 
кислорода (—). Пониженное значение момента /z-C1C6H4CN (jxp =  2,08 В)

1 W h el a n d, J. Am. Ch. See. 64, 900 (1942). _

A
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показывает, что в бензонитриле момент направлен от кольца к азоту 
в соответствии с резонансными структурами.

4- —
Моменты изонитрилов £N0 связаны с наличием структуры К — N ==0 

(наряду с К —  N =  0). Сравнение моментов С6НБЖ ; (¡хр =  3,49 О) и 
я-С1С6Н4МС ({хр =  2,07 О) подтверждает такое распределение зарядов:

01—< > -N = 0

Момент я-хлорфенилацетилена С1С6Н4С =  СН меньше, чем хлор
бензола. Очевидно, момент С6Н5Сг=СН направлен от кольца к группе 
С е з СН:

С1-Ч ь с = с н

Отсюда следует, что тенденция к присоединению электрона у тройной 
связи больше, чем у фенильного кольца

Ч )=С=СИ

Легко видеть, что в С6Н5СН3, С6Н5На1, С6Н5Ш 2, С6НбСЫ, С6НбЫС, 
С6Н5С=СН  ось момента совпадает с линией, проходящей через атом 
углерода кольца и связанный с ним атом замещающей группы. Такие 
группы называются регулярными. Но, например, в феноле момент не 
направлен, как легко понять, по линии связи СО. Действительно, 
в феноле, как и в спирте, есть две полярные связи СО и ОН. Они рас
положены под углом и, следовательно, результирующий момент обра
зует некоторый угол с осью связи СО. Дополнительные структуры 
с оксониевым кислородом (I—III) уменьшают момент связи СО, а струк
туры с положительным водородом (IV—VI) влияют на направление 
результирующего момента молекулы. Такие группы, моменты которых 
образуют угол с осью связи С — X, называются нерегулярными (ОН, 
Ш 2, N0, ОСН3, К(СН3)2, БН, БСНд, СООИ, СНО). Фукс и Вольф1 
оценили значения соответствующих углов (табл. 95).

Дизамещенные бензола. Интересно сопоставить опытные моменты 
дизамещенных бензола с векторными суммами моментов отдельных 
полярных групп. Если в кольце имеются две регулярные группы, то 
моменты ^ и ^  в орто-положении образуют угол в 60°, в мета-положе- 
нии 120° и в пара-положении 180°.

1 F u c h s ,  Wol f ,  Dielektrische Polarisation, Hand- und Jahrbuch der cherni' 
sehen Physik, 365, Leipzig 1937.
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ТАБЛИЦА 95
Углы в ек то р о в  м ом ен то в  н ер егу л я р н ы х  групп

Г руппа Угол Группа | Угол

N 0 20° ОСН3 75°
Ш 2 40° СНО 37°

Г*(СН3)2 34° СОСН3 50°
ОН 38°

Векторная сумма моментов равна:
ДЛЯ орто [X =  У {Х22 +  р22 ±1 (0.^ 2, (21)
для мета ц =  У и 2 +  ^  + № 2, (22)
для пара (х =  ¡х1 цг [х2. (23)

Верхние знаки в формулах (21—23) соответствуют случаю, когда знаки 
замещающих групп по отношению к кольцу одинаковые, а нижние,— 
когда они разные. Для двух одинаковых заместителей имеем соответ
ственно:

для орто [1 =  у з ^ , (24)
для мета р. = (25)
для пара |х =  0. (26)

Зная угол момента, можно рассчитывать векторные суммы и для нере
гулярных групп

Большая часть данных по дизамещенным бензола получена из изме
рений в растворах. Поэтому для вычисления векторных сумм взяты 
моменты С6НбХ также из данных по растворам. Они несколько отли
чаются от моментов, приведенных в табл. 94. Так, для С6НбС1 исполь
зовано значение 1 ,550;С 6НбВг— 1,52О; СбНбМ02 — 3,960; С6НбСК“  
3,92 В; С6НбМН2—1,53 В; С6НбОН—1,56 Э. Во всех производных 
толуола векторные суммы практически совпадают с опытными значениями 
(табл. 96). Это показывает, что два заместителя мало влияют друг на 
друга, возможно, благодаря тому, что метильная группа мало полярна.

Если имеются две сильно полярные группы, как, например, в гало- 
геннитробензолах или нитроанилинах (табл. 97), то моменты соотве* 
ствующих мета-производных близки к векторным суммам.

В пара-замещенных часто наблюдается резкое отклонение от аддитив
ности. Это объясняется тем, что, например, в я-нитроанилине азот ами
ногруппы может быть заряжен положительно не только за счет атомов 
углерода кольца, но и за счет кислорода нитрогруппы (I):

I

1 г  а Ь п» РЬуэ. г . 33, 400 (1932).

271



ТАБЛИЦА 96
Д и п о л ь н ы е м ом енты  с о е д и н е н и й  СН3С6Н4Х

X
орто | мета пара

^опыт. | ^ВЫЧ. I ^опыт. | Н-выч. ^ОПЫТ. I ^выч.

С1 1,35 1,39 1,78 1,79 1,90 1,95
Вг 1,44 1,37 1,75 1,76 1,94 1,92
J 1,21 1,15 1,57 1,54 1,71 1,70

n o 2 3,66 3,76 4,17 4,16 4,44 4,35
CN 3,77 3,74 4,18 4,15 4,37 4,30
n h 2 1,58 1,74 1,43 1,46 1,27 1,25
о н 1,41 1,61 1,54 1,60 1,57 1,60

Т А Б Л И Ц А  97
Д и п о л ь н ы е м ом енты  ди за м ещ ен н ы х  б е н з о л а  C6H4XY (D)

X Y
орто мета пара

^опыт. | Н'выч. ^опыт. ^выч. ^ОПЫТ. 1 ^выч.

n h 2 N O , 4 ,26 3,64 4 ,85 4,74 6,17 5,21

Cl n o 2 4,591 5 ,26 3,691 3,68 2,781 2,52

Br n o 2 4,20 4,88 3,41 3,45 2,60 2,43

J n o 2 3,92 4,72 3,43 3,48 3,04 2,65

Cl CN 4,75 4,88 3,38 3,40 2,53 2,35

Cl JC i2 2,95 3,6 2,11 2,27 1,30 1,06

Cl C s C H 1,69 2,13 1,38 1,36 0,96 0,68

То же имеет место в и-нитродиметиланилине (¡ip =  6 ,l6  D). Аналогично 
структуры (II) В л-хлорнитробензоле и (III) в С1С6Н4С =  СН уменьшают 
момент связи С — С1, так что результирующий момент молекулы 
повышен.

4-
С1

п пг
Отклонения от векторных сумм в орто-производных также связаны 

частично с дополнительными структурами типа (IV—-V ):

\ лN  Н

Х Н

IV V _____________  ^

1 Эти моменты измерены в газах. В этом случае векторные суммы 
вычислены из моментов монозамещенных в газах.
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Кроме того, когда две полярные группы находятся близко друг от 
друга, возможны стерические влияния (расталкивание) и взаимная индук
ция. Все эти факторы трудно отделить, и наблюдаемые аномалии назы
вают часто орто-эффектом. В мета-производных резонанса структур 
такого типа нет. Рассмотрим еще нитробензонитрилы. Для обеих поляр
ных групп характерно, что в дополнительных внутриионизованных струк
турах они наводят в кольце положительный заряд, а сами получают 
отрицательный:

О О ис

+ +

Такие группы „одинакового знака“, естественно, не могут заряжаться 
одна за счет другой. Здесь нет таких резких отклонений от аддитив
ности, которые имеют место, когда группы имеют „разные знаки“. У 
/2-нитробензонитрила |ар =  ~ 0 ;  у о-нитробензонитрила |хр =  6,19 В, а 
у л/-нитробензонитрила рьр =  3,78 В. Есть лишь небольшие взаимные 
помехи, так как каждая группа частично подавляет резонанс другой 
группы с кольцом. То же имеет место, например, в дигалогенбензолах 
С6Н4На12, фенилендиаминах СаНдМН2)2 и т. п.

В полизамещенных возможности резонанса еще больше. В пикрамиде

0 9Ы
ЫН

моменты пара-нитрогруппы в положениях 2, 4 и 6 компенсируются так, 
что момент молекулы, казалось бы, должен равняться моменту анилина 
(^р =  1,53 В). Но здесь все нитро-группы расположены в орто- и пара
положениях к >1Н2 и резонируют с последней. Момент равен 3,25 Э 
(в диоксане).

13 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 273



Резонанс типа я-нитроанилина осуществляется также, если резони
рующие группы разделены несколькими сопряженными кольцами и крат
ными связями, как, например в 4-нитро-4'-аминодифениле:

+  /• кт' н
КГ:

Ч Н

Наряду с этими структурами нитро- и амино-группы могут резонировать 
с обоими кольцами. Все это заметно повышает дипольные моменты 
(табл. 98).

ТАБЛИЦА 98

У величение д и п о л ь н ы х  м о м ен то в  при вв ед ен и и  д о п о л н и тел ьн ы х  
со п р я ж ен н ы х  св язей  1

Молекула Дипольный мсмент ф )

Ы02 — С6Н4— С6Н4 —МН2 6,46

N02 — С6Н4 — СН =  СН — С6Н4 — К(СН3)2 8 ,3

N02 — СеН4 — N =  N — С6Н4 — К(СН3)2 8,1

(СН3̂  — с 6н4— с н о 4,29
(СН3̂ — СвН4 — СН =  с н с н о 5 ,4

(СН8) ^  — С6Н4 — СН =  с н с о с н 3 5,3

(СН3̂  — С6Н4 — СН =  с н с н  =  с н с о с н 3 6,7
(СН3)2И — С6н4 — С — С6Н4 — И(СН3)2II

5,18
II

0
N02— С6Н4 — ОСН3 4 ,7 4

N02 — С6Н4 — СН =  СН — С6Н4 — ОСН3 7,8

N02 — С6Н4 — N =  N — С6Н4 — ОСН3 6,5

Производные дурола и мезитилена. Мы уже указывали в гл. IX 
на то, что стерические затруднения, создаваемые метильными группами 
в производных дурола и мезитилена, могут препятствовать резонансу 
заместителей с кольцом. В табл. 99 сопоставлены данные по диполь
ным моментам таких соединений с соответствующими ароматическими 
и алифатическими производными 2. В случае бромпроизводных момент 
не зависит от наличия симметрично расположенных метильных групп. 
В ацегилпроизводных дурола и мезитилена момент примерно такой же,

1 Все измерения сделаны в растворах.
2 Моменты производных дурола и мезитилена измерены только в раство

рах. Чтобы сделать сравнение возможным, остальные данные также взяты из 
измерений в растворах.
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как в ацетоне, и меньше, чем в ацетофеноне, где имеется резонанс 
с кольцом.

ТАБЛИЦА 99
Дипольные моменты производных дурола и мезитилена (Б)

X СН3Х С6н6х

Н Л \ / 'И .

С г
н 3 о ' чс н ,

сн,

чс н э

Вг 1,45 1,52 1,55 1,52
СОСН3 2,72 2,88 2,68 2,71

СНО 2,49 2,95 2,96 —

СОС1 2,40 3,32 — 2,95
КОо 3,17 3,96 3,39 3,65
ш 2 1,32 (газ) 1,53 1,39 1,40

X У ХС6Н4У

Н 3С с н 5 

Н 3 С ' хс н 3

N02 и н 2 6,17 4,98
N02 0С2н5 4,74 3,69
N02 Н(СН3)2 6,16 5,11

Вг NN2 2,99 2,75
Вг N02 2,60 2,36
ОН N02 5,01 4,08

Понижение момента, повидимому, связано со стерическими препят
ствиями. В альдегидах, где стерических затруднений нет, момент не ме
няется. Стерические препятствия резонансу подтверждаются,таким образом, 
как раман-спектроскопическими, так и дипольными данными. Понижен
ные значения дипольных моментов нитродурола, нитромезитилена и др. 
(по сравнению с С6НбЖ)2) также рассматриваются обычно как следствие 
стерических затруднений. Предполагается, что метильные группы в орто
положениях заставляют нитрогруппу выйти из плоскости бензольного 
кольца и повернуться на некоторый угол. Это затрудняет резонанс 
с кольцом или с другими группами в пара-положении. Применительно 
к нитропроизводным такое предположение нуждается в эксперименталь
ном подтверждении рентгенографическим методом, так как невозмож
ность разместить нитрогруппу в плоскости не так очевидна, как в слу
чае ацетильной группы.

Производные нафталина. Дипольные моменты монозамещенных 
нафталина и тетралина приведены в табл. 100. Здесь мы сталкиваемся 
с интересным фактом отличия а- и {3-производных.
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ТАБЛИЦА 100
Дипольные моменты а- и (3-монозамещенных нафталина и тетралина (Э )1

Молекула а р Молекула а р

Нитронафталин . . . . 3,98 4,36 Иоднафталин............... 1.43 1,56
Нафтиламин................... 1,49 1,77 Нафтол........................... 1,43 1,53
Фторнафталин............... 1,42 1,52 Нафталинсульфамид . 5,14 5,36
Хлорнафталин ................ 1,51 1,65 Нитротетралин . . . . 3,98 4,81
Бромнафталин ............... 1,62 1,70

Моменты «-производных близки к моментам соответствующих моно- 
замещенных бензола. Моменты (3-производных всегда больше.

Точно так же момент хинолина (I) (в растворе) равен 2,19 О, т. е. 
близок к моменту пиридина =  2,25 Э, а момент изохинолина (II) 
равен [хр == 2,55 D :

N
i N п

Отметим еще 2, что момент 1-нитронафтиламина-2 
[хр =  4,47 Э, а 2-нитронафтиламина-1 IV [лр= 4 ,8 9  О.

III равен

N 0 ,
IV

Момент 1-нитронафтиламина-З V 
фтиламина-1 VI jxp= s5 ,l4D .

равен ixp =  4,62 D, а 3-нитрона'

Казалось бы, чго моменты 4-нитронафтиламина-1 VII и 5-нитронафтил- 
амина-1 VIII

1 Все измерения в растворах.
2 В а с и л ь е в ,  С ы р к и н ,  ЖФХ 15, 254 (1941).
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должны быть равны. Однако для первого [хр =  6,67 О, а для второго 
р,р =  5,22 И (близко к векторной сумме для я-нитроанилина). Очевидно, 
условия резонанса в одном или разных кольцах неодинаковы. При нали
чии заместителей в нафталине возможно для ос-производных 7, а для 
¡3-производных 6 внутриионизованных структур с зарядами в кольце:

+
X

+
X 5С

В бензоле центр тяжести всех зарядов кольца лежит на продолжении 
линии связи С —  X:

X

+

В нафталине это не так и поэтому нельзя ручаться за регулярность 
даже таких групп, как Hal, N 02 и т. д. 1.

1 Вопрос об ориентации в нафталиновом кольце рассмотрен в работе 
С ы р к и н а  и Д я т к и н о й ,  ЖОХ 11, 626 (1941).
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В молекуле фенантренхинона 1

в резонанс включены все кольца. Есть много структур типа

б

и |хр =  5,бО. Момент каждой группы СО можно оценить в 3,23 О. Еще 
больше полярность группы С =  0  в бензантроне1. Благодаря большому 
количеству связанных колец здесь возможны 42 структуры типа

О

и [Хр =  3,49 D.

Гетероциклические соединения. Полярность гетероциклов связана 
с наличием внутриионизованных структур. Так, в фуране (I), как уже 
указано, есть структуры того же типа, как в эфирах (II), и, кроме того, 
структуры с трехвалентным положительным кислородом (III):

Н С — ОН
// \\ 

Н СЧ  ^ с н
о

Н С — С И  
// \\+

н с \ _  с н
о

н с= сн  
/ \ н с ^ с н

2 структуры 
II

4 структуры 
III

Момент фурана в растворе равен 0,71 D, кумарона

Г Т \  °>79D
^  О

1 Ш о т т - Л ь в о в а ,  С ы р к и н ,  ЖФХ 12, 479 (1938).
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и дифениленоксида

0,88 0

0
т. е. заметно меньше моментов простых эфиров.

Если кислород может стать положительным не только за счет угле
рода, но и за счет других более электроотрицательных атомов, то возни
кают дополнительные структуры. В первом столбце табл. 101 приведены 
значения |Ар ряда таких молекул. У ^-диметилпирона1 момент равен 
4,62 О, тогда как разность моментов карбонильной связи и кислорода 
в кольце типа фуранового составляет 2,18 0 . Здесь заметно предста
влены структуры

Аналогичное явление наблюдается у гетероциклов, содержащих серу 
и азот (см. второй столбец табл. 101). Роль структур с трехвалентной 
положительной серой еще больше, чем в случае кислорода. В Ы-метил- 
.кетопиперидине и М-метилакридоне момент отличается от векторной 
суммы благодаря наложению состояний

д
Г

о

У ксантона и кумарина имеются соответственно структуры:

о

с

с н 3 СНз

1 \ Уа8в1П) еш' ,  Э у г к 1 п, Ас1а рИуБкосЫгшса 6, 639 (1937).
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ТАБЛИЦА 101

Дипольные моменты некоторых гетероциклических 
соединений (Э)
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В ос-оксипиридине азот может стать двухвалентным отрицательным, ак 
кислород — трехвалентным положительным

о
В ос-аминопиридине есть структура

N 2

Дипольный момент свободного радикала. Мы уже указывали, 
что в стабилизации свободных радикалов с азотом, кислородом и др. 
известную роль играет наложение ионных состояний. Это подтвер
ждается опытными данными по моментам ос, ос'-дифенил-р-пикрилгидра- 
зина (I):

и радикала ос, ос'-дифенил-З-пикридгидразила (II)1:

ктгч

II
1 Т и г к е у ^ И ,  О е э р е г ,  Б т у ^ ,  Л А т. СЬ, Бос. 64, 1179 (1912).
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Большой момент молекулы (I) обусловлен резонансом со структурами 
типа (III)

Q8
o2n

0 2ы

III

.Момент свободного радикала (II) значительно повышен, повидимому, 
за счет дополнительных внутриионизованных структур (IV—V):

Возможно, что в свободном радикале благодаря ионным структурам 
увеличивается число атомов углерода — носителей холостого электрона. 
В этом случае свободный радикал стабилизуется и образование его 
облегчается. Так, можно отметить, что гекса-пара-нитрофенилэтан 
(]М02 С6Н4)3С —  С (С6Н4М02)3 полностью диссоциирует на радикалы 
(Н02С6Н4)3 С в тех условиях, когда гексафенилэтан диссоциирует лишь 
частично. В первом случае носителями холостого электрона могут быть 
не только орто- и пара-атомы углерода колец (по отношению- 
к центральному атому О , но и все остальные, как, например, в струк
туре:

Таким образом, в соединениях такого типа холостой электрон делока
лизован в большей мере, чем в трифенилметиле.

В ряде случаев дипольные моменты характеризуют геометрическую 
конфигурацию атомов в молекуле. Так, первым указанием на треугольную 
структуру воды был дипольный момент, который отвергал линейное 
расположение атомов. Делались даже попытки вычисления валентных 
углов из дипольных данных. Сейчас от этого отказались, так как мо
менты связей a priori не известны. Качественные выводы из дипольных

IV v

§ 47. Дипольные моменты и конфигурация

2*2



моментов заменены прямым определением конфигураций атомов в моле
кулах при помощи спектральных, рентгено- и электронографических 
методов.

Однако для сложных молекул, когда применение указанных мето
дов наталкивается на большие трудности, анализ дипольных момен
тов может дать ценные сведения.

Так, момент тиантрена (в растворе)

равен 1,57 D, а селенантрена

1,41 Э. Если бы эти молекулы были плоскими, то моменты их были бы 
равны нулю, как это имеет место для оксантрена

Наличие дипольных моментов показывает, что связи серы и селена 
не лежат в одной плоскости и молекулы имеют изогнутую структуру.

Диполярная структура аминокислот. Диэлектрические данные под
тверждают диполярную (цвиттерионную) структуру аминокислот

r n h 3c h 2c o o .
Если у группы NH3 есть положительный заряд, а у СОО отрица

тельный, то молекула должна обладать очень большим дипольным мо
ментом. Заряды ов ос-аминокислоте удалены друг от друга приблизи
тельно на 2,9 А. Если весь момент обусловлен только указанной 
структурой, то он должен быть равен 13,9 D. К сожалению, такие 
соединения растворяются только в полярных растворителях и поэтому 
измерить их дипольные моменты не удается. Такое отношение к раство
рителю само по себе является указанием на большую полярность. 
Виман, Девото и др. нашли, что диэлектрические константы водных 
растворов аминокислот заметно больше, чем воды, и растут прямо
пропорционально концентрации. Величина т. е. изменение диэлек
трической константы, при росте концентрации на 1 моль [л имеет при
мерно постоянное значение для каждого типа аминокислот (а, ¡3, 7 . . . )*
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С увеличением числа атомов углерода между полярными группами 
^  растет приблизительно линейно. Найденное значение и другие
наблюдаемые закономерности являются косвенным подтверждением 
большого дипольного момента аминокислот (табл. 102).

ТАБЛИЦА 102

Диэлектрические свойства аминокислот

Аминокислота Де 
“  Тс

а-Аминокислоты
1*СН(Ш2)ССЮН

22-26

р-Амннокислоты
НСН(Ш 2)СН2СООН

32-36

у-Аминокислоты
КСН(КН2)СН2СН2СООН

51-55

о-Аминокислоты
К С Н ^Н 2)СН2СН2СН2СООН

63

е-Аминокислоты
ДСН(КН2) СН2СН2СН2СН2СООН

73—77

С-Амииокислоты
НСН(МН2)СН2СН2СН2СН2СН2СООН

87

Моменты эфиров аминокислот, измеренные в неполярных раствори
телях, лежат около 2,1 Э. Повидимому, аминокислоты в нецвиттерионной 
форме 1?1Ш2СН2СООН также должны были бы иметь небольшие мо
менты.



Г Л А В А  XI

ЭНЕРГИИ СВЯЗЕЙ

48. Аддитивность энергий связей в органических соединениях

Термохимию можно рассматривать как один из методов исследо
вания строения молекул, так как из опытных теплот образования можно 
сделать ряд выводов относительно энергии связей. В настоящее время 
в экспериментальной термохимии достигнуты большие успехи. В рабо
тах школ Россини и Кистяковского ошибка в определении тепловых 
эффектов составляет только 1 кал на 5000 кал. Это позволяет обна
ружить ряд тонких эффектов, например разницы в теплотах образова
ния изомеров. Повышение точности опыта существенно для химической 
термодинамики, так как ошибка на 2,7 ккал в тепловом эффекте озна
чает при 25° С ошибку в сто раз в константе равновесия.

Как известно, теплота образования органических веществ равна 
сумме теплот образования продуктов сгорания (Qc0а, < З н 2о )  минус теплота 
сгорания данного вещества. Нас интересуют теплоты образования моле
кул в газообразном состоянии. Если опыт дает теплоту сгорания жид
кости или твердого тела, то необходимо знать еще теплоту испарения 
или сублимации данного вещества *. Таким образом находят теплоты 
образования газообразной молекулы из исходных веществ в стандарт
ных состояниях, т. е. из алмаза, Но , Оо , NQ , S и т. д.г а з  г а з  г а з  р о м б .

Для вычисления теплоты образования из газообразных атомов Е надо 
к теплоте образования из стандартных состояний прибавить теплоту 
сублимации соответствующего количества грамм-атомов С и теплоты 
образования Н2, 0 2, N2, Sp0M6- и т. д. из атомов.

В старых работах для теплоты сублимации алмаза приводилось зна
чение 170 ккал. Затем эта величина снизилась до 150 ккал. Сейчас 
можно сказать, что и это значение, повидимому, преувеличено. Теплоту 
сублимации углерода можно определить либо по изменению упругости 
пара с температурой, либо спектроскопически по энергии диссоциации 
СО на газообразные атомы. Герцберг на основании критического рас
смотрения имеющихся данных для теплоты сублимации алмаза приводит 
значение 124,1±0,5 ккал 2.

1 Для ряда жидкостей теплота испарения хорошо известна. В крайнем 
случае ее можно найти по правилу Трутона. Совершаемая при этом ошибка 
невелика. Теплоты сублимации известны лишь для ограниченного количества 
органических веществ. Там, где нет опытных данных, приходится ограничиваться 
приблизительной оценкой, сравнивая с известной теплотой сублимации сходных 
веществ. В этом случае возможна ошибка ± 5  ккал.

2 Н е т zbe r g ,  Chem. Rev. 20, 145 (1937); J. Chem. Phys. 10, 306 (1942). Гей-  
д о н  и П е н н и  [Proc. Roy. Soc. A 183,374(1945)] приводят другое значение.
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Для углеводорода СлН2л_|_2 энергия образования из газообразных 
атомов равна:

Е =  п<Эсо2 +  (л +  1 )<гн,0 —  пЗ +  (п +  1)г, (1)
где 5 — теплота сублимации алмаза, £ — энергия диссоциации Н2, 
№— теплота сгорания газообразного вещества.

В органической химии имеется громадное количество соединений 
с повторяющимися связями (С — Н, С — С, С =  С, С — N и т. д.). Уже 
давно была высказана мысль, что каждая связь входит в молекулу со 
своей постоянной энергией и, следовательно, теплота образования газо
образной молекулы равна сумме энергий всех входящих в молекулу 
связей. Так, энергия образования метана равна четырем энергиям связи 
С — Н; этана —  одной энергии связи С — С и  шести энергиям связи 
С —  Н и т. д. Для молекулы СлН2и+2

Е =  (п — 1) л; +  (2п +  2) у, (2)

где х  — энергия связи С —  С, у  — энергия связи С — Н.
Понятие энергии отдельной связи в многоатомной молекуле до неко

торой степени условно. Средняя энергия связи С —  Н в метане равна
348,6 0-7 1 Г ЛЯ— -—  =  87,15 ш а л . Между тем, отрыв первого водорода от метана

СН4 —у СН3 -(- Н требует затраты 102 ±  1 ш ал , а от этана СаН6->С2Нб-]- 
+  Н 9 8 ± 2  ш ал . Точно так же энергия разрыва С2Н6 на два СН3 
(82,6 ш ал) или С4Н10 на два СаН5 (77,6 ш ал) не равна так называемой 
средней энергии связи С — С. Однако в ряде случаев, когда аддитивность 
подтверждается опытом, можно говорить об энергиях отдельных связей.

Если аддитивность имеет место, то разность энергий двух соседних 
членов гомологического ряда должна быть постоянной. Из уравнений 
(1) и (2) при выполнении аддитивности следует:

( „  _  1)  *  +  (2 я  +  2 )у  =  л З С0з +  («  +  ! )  С Й2о —  И Ч -  «Я  +  (я  +  1)  * .  ( 3 )

В грамм-атоме алмаза имеется 2Ы связей С — С 1, так что теплота 
сублимации его в рамках аддитивной схемы равна 2х. Подставив вме
сто 5 ее значение 2л:, получаем

Рсоа
п + 1 Q coi +  $0,0 +  *  +  * —  2У =* сог^, (4)

т. е. для любого парафинового углеводорода величина ^ + < ?со 5п  ̂ должна
иметь постоянное значение. Данные, приведенные в табл. 103, показы
вают, что в гомологическом ряду насыщенных нормальных углеводоро
дов аддитивность не выполняется в пределах ошибок опыта для первых

1 Каждый атсм углерода образует связи с четырьмя соседними атомами, 
расположенными в углах тетраэдра. Отсюда для N атомов получается 4ДО свя
зей. Но при таком методе подсчета каждая связь учитывается дважды, 
поскольку мы считаем связь первого атома со вторым и отдельно связь вто-

4 м
рого с первым. Следовательно, полное число связей равно =  2ЛГ. Укажем,
что в алмазе расстояние между атомами углерода точно такое же, как и в насы- 
щеных углеводородах, т. е. равно 1,54 А, и что природа связи, очевидно, та же.
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ТАБЛИЦА 103
А дд и ти в н о ст ь  эн ер г и й  о б р а зо в а н и я  н асы щ ен н ы х н ор м ал ьн ы х  

у г л е в о д о р о д о в

Углеводороды №
ш ал

<?
ккал

Е
ккал

Аддитивная 
теплота об
разования 

ккал

1Г+ Осе, 
п +  1

СН4 212,8 18,4 348,6 342,3 153,6
с 2н 6 372,8 21,2 579 576,1 155,8
с 3 н 8 530,6 26,2 811,6 810,0 156,3
С4Н10 687,9 31,8 1044,8 1043,2 156,5
С5Н12 845,3 37,2 1277,8 1277,8 156,6
с 6 н 14 1001,6 43,7 1511,9 1511,7 156,6
С7Н^6 1158,2 50,0 1745,8 1745,6 156,6

1314,6 56,4 1979,5 1979,5 156,6
С9Н20 1471,3 62,5 2213,5 2213,4 156,6
СюН22 1628,2 68,5 2447,1 2447,2 156,6
СцН24 1784,4 75,1 2681,3 2681,1 156,6
С12Н26 1941,9 80,4 2914,2 2915,0 156,6

четырех членов ряда и очень хорошо выполняется для всех последующих. .
Поскольку, начиная с пентана, аддитивность выполняется, можно 

использовать данные от СбН12 до С12Н26 для вычисления энергий 
С — С и С —  Н. По способу наименьших квадратов получается:

Ес_ с =  62,77 ажал,
£ с _ н =  85,56 ш ал.

Эти значения для энергий связей С — С и  С — Н приняты в табл. 
103 для вычисления аддитивных теплот образования.

Более низкое значение для энергии связи С — С, полученное нами 
(62,77 вместо встречающейся в литературе величины 72 —  73 шал), 
вызвано тем, что для теплоты сублимации углерода принято 125 ш ал  
вместо 150 ш ал  в более старых работах. По этой же причине для связи 
С — Н мы получаем 85,56 ш ал  вместо 92 — 93 ш ал  в прежних работах.

Для этиленовых углеводородов имеются точные данные Россини 
и сотрудников (теплоты сгорания) и Кистяковского и сотрудников 
(теплоты гидрогенизации). Опыт показывает, что в гомологическом 
ряду этиленовых углеводородов (без разветвления цепи и с двойной 
с р я з ь ю  у первого атома) аддитивность энергий связей не выполняется 
у первых трех членов ряда и хорошо выполняется начиная от 1-пен- 
тена. Для энергии этиленовой связи С =  С находим

£с==с =  101,16 ш ал.

Для нормальных спиртов тоже имеются точные данные школы; 
Россини, причем повторяется та же закономерность (табл. 104).
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ТАБЛИЦА 104
Аддитивность энергии образования нормальных спиртов

Спирты
W

ккал
I

Q
ккал

\

Е
ккал

Разность  
двух п осл е

дую щ их  
членов ряда

СН8ОН 182,58 48,60 437,50
с 2н ьо н 336,78 57,23 673,75 236,25
С3Н7ОН 493,2 63,64 910,74 236,99
С4Н9ОН 649,9 69,77 1141,47 230,73
СвНцОН 806,75 75,75 1374,95 233,48
с 6н 13о н 963,6 81,73 1608,63 233,68
С7Н13ОН 1120,6 87,56 1842,05 233,42
С8Н17ОН 1277,6 93,39 2075,49 233,44
С9Н19ОН 1434,6 99,22 2308,92 233,43
СюН21ОН 1591,6 105,05 2542,35 233,43

ТАБЛИЦА 105 
Энергии связей (ккал)

Связь Энергия \ Связь Энергия

С — Н 85,56 С —  Б —  104

С — С 62,77 С —  С1 70

С =  С 101,16 С — Вг 57

С —  С (ацетилен) 128,15 С-— 4 43

О — Н 110 К — Н (14 Н8) 83

С —  О (спирты) 75 N  —  С 53,5

С —  О (эфиры) 75 С =  И (НСИ) 146

С =  О (кетоны) 155— 157 С =  Н (нитрилы) 149

С =  О (С Н 20 ) 144 N £Е С (изонитрилы) 139

С =  О (другие альде — 15а С =  И — 84
гиды) И =  И —  80

/О
С" (Н СО О Н )

х о н
348 N —  N 27 ± 3

N  —  О — 61

С \ (другие КИ
МОН

слоты)

N  =  0 — 108
—  360 О

 
ю 169 < £ < 1 8 6

С?  (формиаты) 313 С =  s  (CS2) 107,5
х ОС С — S 54

//О
С<^ (другие слож

S —  н 82
327

ные эфиры)

288



Для энергии связи С—О—Н получаем 185 ккал. Теплота образо
вания Н20  равна 220 ккал. Если принять отсюда для среднего значения 
энергии О—Н ПО ккал, то для ординарной связи С—О получается 
75 ккал.

Приведенные примеры показывают, что в ряде случаев аддитивность 
энергий связей хорошо выполняется. К сожалению, точные данные 
последнего времени имеются только для гомологических рядов угле
водородов и спиртов. Во всех остальных случаях приходится пользо
ваться более старыми результатами, менее точными. Цифры, возможно, 
будут претерпевать изменения по мере уточнения эксперимента, но уже 
имеющиеся результаты в большинстве случаев правильно передают 
качественные закономерности в энергиях связей и в частности аддитив
ности энергий образования.

В табл. 105 приведены энергии связей в органических молекулах, 
вычисленные из имеющегося опытного материала. Для тройной связи 
С =  С взято значение из теплоты образования ацетилена, при £сн рав
ном 85,56 ккал. У гомологов ацетилена энергия С == С повышена по 
причинам, на которых мы остановимся ниже.

В случае кумулированных двойных связей (в аллене) энергия 
двойной связи С = С  понижена.

Для теплот сгорания альдегидов имеются устаревшие данные. Из 
современных точных данных по гидрированию ацетальдегида находим 
^снсно =  554,4 ккал и> отсюда, £ с=0 =  149,5 ккал .

В карбоксильной группе благодаря резонансу уже нельзя выделить 
связи С — О, С — О и ОН. Мы приводим поэтому энергию группы

О

^ 0 —Н
у альдегидов кислот и эфиров первые члены ряда дают заметно 
пониженные значения энергий образования. Повидимому, это связано 
с тем, что в первом члене ряда затруднен резонанс с положительным 
водородом.

Имеются точные данные по теплотам галогенирования этиленовых 
углеводородов. Теплота хлорирования этилена равна 43,65 ккал. Это 
дает для ¿ СС1 69 ккал. Теплоты бромирования этиленовых углеводородов 
известны для значительного количества веществ. Это дает возможность 
определить энергию связи С — Вг более точно, чем для С —  С1. По этим 
данным энергия связи С— Вг равна 57 ккал. Если обратиться к дан
ным по теплотам сгорания бромозамещенных этана и метана, то для 
связи С — Вг получается пониженное значение (53 ккал). Для опреде
ления энергии связи С —  Л имеются теплоты сгорания иодзлкилов. Полу
ченное значение, возможно, несколько занижено.

Для связи между азотом и кислородом данных мало и они, вероятно, 
недостаточно точны. Из теплот образования нитратов можно найти 
энергию группы С — О — N02 (>— 312 ккал),. из этилнитрита — группы 
С —  О —  N==*0 (~ 2 4 4  ккал), из нитросоединений— группы С — И 02

240 ккал), а из других соединений N —  И02 ( ~  231 ккал), С — N =  О 
(~ 1 6 2  ккал), N —  N = * 0  (~ 1 4 8  ккал), С =  Ы —  ОН ( ~  255 ккал). 
Сопоставляя эти значения, а также имеющиеся данные по гидразину,

<( в сложных эфирах. Укажем, что 
\ п г

о /

О
в кислотах и С

19 Зав. 1505. Сыркин в Дяткина. 289



фенилгидразину и др., можно оценить энергии связей N =  N, N—О, N =  О 
и группы N02.

Если обратиться к энергии отдельных связей, то можно заметить 
следующую закономерность: энергия связи больше, если в ней
представлено ионное состояние. Обычно неионные двойные связи имеют 
энергию ~  100 шаЛ (С =  С 101,16; N==N 80; C =  N 84). Энергия 
образования сильно полярной карбонильной группы резко повышена 
(150 шал). Эта величина приближается уже к энергии тройной связи 
(N =  N 170 ш ал, С =  С 128 шал). Расстояние двойной связи С =  С
равно 1,34 А, а С =  0  1,20 А.

Связь С—Э также прочнее связи С—С. Энергия ординарной связи 
С — С равна 62,8 шал, а С — О 75 ш ал . Расстояния соответственно

о о

равны 1,54 Ай 1,47 А. Связь С — С гомеополярная, а в С — О благодаря 
сродству кислорода к электрону заметно представлена ионная структура. 
Разница энергий двойной и ординарной связи СС составляет 38,4 ш а л, 
а для СО 1Ъ ш ал. Вторая связь в С =  Отак же прочна, как и первая*

В гл. IV мы познакомились с аддитивной схемой квантовой химии. 
Согласно квантово-химической теории энергия молекулы состоит из 
обменной энергии А и кулоновской С. Последняя представляет энер
гию взаимодействия всех зарядов, составляющих систему. Обменная 
энергия при локализованных связях включает обменное взаимодействие 
электронов, образующих связи (притяжение), и несвтзанных (отталки
вание). Кроме того, следует учесть энергию возбуждения валентности V,

В метане есть восемь валентных электронов: четыре (1, 2, 3, 4) у угле
рода и по одному у каждого атома водорода (5, 6, 7, 8) (рис. 36). 
Обмен электронов 1 —5, 2—6, 3—7, 4—8 дает четыре связи С—Н с обмен
ной энергией 4Лсн. Кроме того, каждый электрон атома С обменивается 
с электронами „чужих" атомов Н. Таких взаимодействуй двенадцать:

Н
5

которую нужно затратить, чтобы нормальный атом 
углерода (имеющий два холостых электрона) перевести 
в валентное состояние (с четырьмя гибридными холо
стыми электронами).

Полная энергия образования равна:
7

Н е  — — v-\-  2  2  ^ (5)

Рис. 35.
по связям по всем парам

несвязанных
электронов

1— 6, 1—7, 1—8,
2—  5, 2—7, 2- 8,
3— 5, 3—6, 3—8,
4— 5, 4 - 6 ,  4 - 7

12
С суммарной обменной энергией— Кроме того, имеет место еще
шесть взаимодействий электронов атомов Н:

5— 6, 5—7, 5—8,
6— 7, 6—8, 7—8.
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Обозначим энергию каждого из них через /?. 
Для энергии образования метана имеем:

£ сн4 =  -  ^ +  2  С +  4А сн -  6 А с н  -  6*. (6)

Аналогично:

£ с ан„ —  —  2  ^  +  2 ^  +  6 ^ с н  +  Асс —  9/1сн  —  7 ‘/ 2^  сс  —  67?> ( 7 )

£ с,н. =  -  3 V +  %С +  8Асн +  2Асс - 12А ' н - 1 5 . 4 'с -  7/?, (8)

где Лсс — обменная энергия электронов, образующих связь С—С, 
а Л 'с — обменная энергия несвязанных электронов разных атомов 
углерода. В общем случае для молекулы СЛН2я+2

£ = _ л К +  2 с + ( 2 « +  2)Лсн+  г .
+  ( й - 1 ) Л сс- ( З п  +  3 )А 'н —  7>/2(я - 1 ) А ' с- ( й +  4)/?.  ̂ >

Как видно, в этой теории появляется ряд дополнительных членов и 
энергия выражается сложнее, чем в элементарной аддитивной схеме. 
То, что там фигурирует в качестве „энергии связи“, в действитель
ности является сложной величиной, в которую кроме непосредствен
ной энергии данной связи входит частью энергия валентного состоя
ния и отталкивание несвязанных электронов.

Но и в рамках этой более сложной теории разность энергии двух 
соседних углеводородов нормального строения (начиная с этана) равна 
постоянной величине.

Действительно:

=  -  У +  2лсн +  Асс-  3А'сн -  71/2А'сс - 1? +  д 2 ( 1 0 )

Аддитивности в энергиях образования следует ожидать, начиная с этана. 
Опыт, однако, дает аддитивность, начиная с пентана. Поэтому аддитив
ная схема квантовой химии во всяком случае отстает от современной 
опытной точности измерения.

Изомерный Эффект. Аддитивность имеет место, как правило, лишь 
Для сходных веществ. Детали строения, иногда очень тонкие, вызы
вают отклонения в теплотах образования. В первую очередь мы оста
новимся на разнице в теплотах образования предельных углеводородов 
с нормальной и разветвленной цепью. Относящиеся сюда данные при
ведены в табл. 106.

Опытные данные показывают, что энергия образования разветвлен
ного углеводорода всегда больше, чем соответствующего нормального.

Изомерный эффект, т. е. рост энергии с разветвлением, наблюдается 
не только у углеводородов, но и в друтих классах соединений (спирты, 
эфиры, кетоны и др*).

Поскольку разница лежит в пределах нескольких килокалорий, 
возникает вопрос, не вызвана ли она какими-либо побочными причи-

Е

49. Отклонения от аддитивности
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Т А Б Л И Ц А  106

Т еплоты  о б р а зо в а н и я  и зом ерн ы х у гл ев о д о р о д о в  (ккал)

Углеводород с разветвлен
ной цепью

Теплота
образования
изомерного
углеводо

рода

Соответ
ствующий
нормальный

углеводород

Теплота
образования
нормального
углеводо

рода

| Разность

Изобутан ....................... ... 1046,4 Бутан 1044,8 1,6
Изопентан ...........................
Тетраметилметан ...............

1279,74
1282,7 | Пентан 1277,8 | 1,94

4,9
Метилгексан (2 или 3) . . 1747,4 1,6
3-этилпентан ................... 1746,3 0,5
2,2-диметилпентан . . . . 1747,6 Гептан 1715,8 1,8
2,3-димегилпентан . . . . 1747,4 1,6
3,3-диметилпентан . . . . 1748,2 2,4
2,4-диметилпентан . . . . 1747,6 1,8
2,2,4-триметилпентан . . . 1982,6 |  Октан 1979,5 { 3,1
Гексаметилэтан . . . . . 1984,6 5,1
2-метилнонан ................... 2448,65 | Декан 2247,2 { 1,45
5-метилнонан ................... 2448,25 1,05

нами. Но, как показал Питцер, и при абсолютном нуле переход от 
нормального углеводорода к разветвленному сопровождается выделе
нием энергии (табл. 107).

ТАБЛИЦА 107
И зм ен ен и е те п л о со д ер ж а н и я  при  изом ерн ом  п рев р ащ ен и и

Переход д н
при 0°К

ДН
при 298°К

н-бутан
н-пенган
н-пентан

— изобутан 
— >■ изопентан 
— * тетраметилметан

— 1,27 ±0,21
— 1,42 ± 0 ,27
— 4,02 ± 0 ,32

— 1,6 ±0 ,20  
— 1,9 ± 0 ,27  
- 4 , 9  ± 0 ,3

У двух изомеров, например, бутана и изобутана, число связей одно 
и то же. Поэтому, с точки зрения примитивной аддитивной схемы, 
энергии их должны быть одинаковы. В квантово-химической теории 
учитывается отталкивание атомов водорода, находящихся при одном 
атоме углерода. В каждой СН3-группе таких отталкиваний три (1—2,
1— 3, 2—3), а в СН2-группе только одно. Так, например, в бутане 
8 отталкиваний, а в изобутане — 9. Вообще число отталкиваний растет 
с разветвлением, поскольку при э*гом увеличивается количество СН3-групп 
в молекуле.

Таким образом, с точки зрения квантово-химической теории следует 
ожидать, что энергия образования разветвленных углеводородов должна 
быть меньше, чем нормальных. Межа у тем опыт находится в явном 
противоречии с этим. Более того, энергия образования молекулы тем
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больше, чем больше взаимодействий Н Н. Так, в пентане их 9, в 
изопентане 10, а в С(СН8)4 12. Энергия изопентана больше, чем пен
тана на 1,9 ккал, а тетраметилметана — на 4,9 ккал. Точно так же 
в Н'Октане 12 взаимодействий Н... Н, а в гексаметилэтане— 18 и энер
гия повышена на 5,1 ккал.

Возможно, что в соединениях четырехвалентного углерода надо 
учитывать резонанс с двухвалентным состоянием $2р2, которое не тре
бует энергии возбуждения, поскольку в атоме углерода уже есть два 
готовых холостых электрона. Если это так, то в молекуле СН4 надо 
учитывать суперпозицию следующих структур:

н \ с / н И
н \

> с
W

н

н /  \ н й
1 структура в структур

Резонанс должен дать выигрыш энергии. Таких структур тем больше, 
чем больше разветвление.

У гомологов этилена энергия зависит от положения двойной связи 
и степени разветвления. Сравним бутен-1 и изобутилен: у последнего 
энергия больше на 3,5 ккал (табл. 108). Это, возможно, связано с изо
мерным эффектом и, кроме того, известную роль могут играть ионные 
структуры, наличие которых подтверждается данными по дипольным 
моментам.

ТАБЛИЦА 108
Э н ерги и  о б р а зо в а н и я  эти л ен о в ы х  у гл евод ородов

Молекулы
Энергия

образования
ккал

Число взаимо
действий Н....Н

Число ионных 
структур

с н 2 =  СНСН2СН3
/С Н 3

СН2 С (
с н 3

911,9 5 2

915,4 7 6

СН3СН =  СНСН3 1а 0 \ транс
913.6
914.6 1 6 6

СН2 =  СНСН2СН2СН3 1145,1 6 2
/С Н 3

с н 2 =  с н с н <
х с н 3

1147,0 7 1

СН3СН =  СНСН2СН3 1147,2 7 5
Х Н 3

СН3СН =  с <
х с н 3

1150,4 9 9

В СН2 =  СНСН2СН3 имеются 2 структуры типа:

СН2 —  СН =  СНСН3 ({i =  0,35 D). 
Н+



В изобутилене таких структур шесть:

н  С Г Ч С
с н /

—сн2 (¡X =  0,490)

Данные для других углеводородов приведены в табл. 108, где ука
зано также число взаимодействий Н...Н и ионных структур.

Энергия связи С =  С в СН =  СН равна 128,6 ккал, в СН3С===СН
132,2 ккал и в СН3С =  ССН3 135,5 ккал. Возможно, что здесь сказы
вается тот же эффект, который имеет место и в других гомологических 
рядах, где аддитивность начинает выполняться с четвертого или пятого 
члена. Укажем еще, что в метилацетилене есть три структуры

Н СН2 =  С =  СН ([I =  0,720). В диметилацетилене таких структур шесть. 
Кроме того, вероятно, играет роль взаимодействие атомов водорода в 
группах СН3,

Надо помнить, что вычисление Ес = с имеет лишь приближенный 
характер, так как возможно, что энергия связи С —  Н различна у пара
финов, олефинов и ацетиленов.

Энергия резонанса. В большинстве случаев отклонения от аддитив
ности наблюдаются при наличии резонанса с дополнительными структу
рами. Выигрыш по сравнению с вычисленной аддитивной энергией по 
связям Паулинг называет энергией резонанса. В дальнейшем мы будем 
обозначать ее через е.

Теплота образования бутадиена £=* 782,5 ккал. Сумма энергий по 
связям дает 778,4 ккал. Разница е =  4,1 ккал, это энергия резонанса 
сопряженных связей. Для СН2 =  СНСН =  СНСН3 в =  6,16 ккал. 
В СН2 =  С — С =  СН2 е =  4 ккал, в изопрене е =  8,3 ккал.

сн3 ¿н3
Если двойные связи разделены, как в СН2 =  СНСНаСН =  СН2 или 

в СН, =  СНСН2СН2СН =  СН2, то аддитивность энергий выполняется 
хорошо.

Энергия образования диметил ацетилена СН3С =  С — С =  ССН3 боль
ше, чем дипропаргила СН == ССН2СН2С == СН, на 5,7 ккал. Это связано, 
повидимому, с резонансом сопряженных связей и частично с увеличе
нием числа взаимодействий Н...Н.

Сопоставим диацетилен, винилацетилен и бутадиен. Их резонансные 
структуры таковы:

НС =  С — С =  СН НС =  С =  С =  СН

НС =  С — СН =  СН2 НС =  С =  СН — СН2

Н2С = СН — СН = СН2 Н2С — СН = сн — сн2
I......................... ..... 1

I II

Легче всего полимеризуется диацетилен, затем винилацетилен и, на
конец, бутадиен. Способность к полимеризации связана с весом струк-
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тур с ненасыщенными атомами углерода, причем вес их тем 
больше, чем меньше разница энергий структур I и II. В табл. 10Э 
даны энергии всех связей СС в этих структурах.

ТАБЛИЦА 109
Э нерги и  р а зн ы х  стр ук тур  в м о л ек у л а х  с со п р я ж ен н ы м и  св я зя м и  {ккал)

Молекула

Располо
жение свя- 
зей в пер
вой струк

туре

Энергия 
а  язей 
СС в 

первой 
структуре

Располо
жение 

связей во 
второй 

структуре

Энергия 
связен 
СС во 
второй 

структуре

Раз-
нссть

Диацетилен — — 319,7 =  =  = 303,5 16,2
Винилацетилен =~ — = 292 =  — 265 27
Бутадиен . . . =  — = 265 — =5 -- 226 39

Перейдем к энергиям резонанса ароматических углеводородов. Зна
чения, полученные из теплот образования, приведены в табл. 110.

ТАБЛИЦА 110
Э н ер ги и  р е з о н а н с а  ар о м а ти ч еск и х  у г л е в о д о р о д о в  (ккал)

Молекула
Энергия
резонанса

Молекула
Энергия резонанса 
сверх бензольных 

колец

Бензол . ................ 34,4 Дифенил ............... 6,8
Нафталин ............... 63,4 Трифенилметан . . 9,8
Антрацен................... £6,22 Дифенилметан . . . 3,9
Фенантрен ................ 193,02 Толуол ................... 3,7
Хризен ................... 27 +  7 о-Ксилол . . . . . 3,6

Стильбен ............... 10,2
Этилбензол ............... 4,1
Стирол ................... 3,8
Толан ....................... 5,7

Перилен ...................

0 - 0

143 ^  7

Хорошо известны теплоты всех стадий гидрирования бензола: 
С6Н6 +  Н2 =  С6Н8 — 5,57 ккал 
С6Н8 +  Н2 =  С6Н10 -{- 26,78 ккал 

С6Н10 Н3 =  С6Н12 28,59 ккал
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Первая стадия эндотермична из-за необходимости преодоления 
энергии резонанса. Во второй стадии выделяется несколько меньшее 
количество энергии, чем в третьей, так как в дигидробензоле есть еще 
две сопряженные связи и возможна структура

Разница между третьей и второй стадиями гидрирования может рас
сматриваться, как энергия резонанса сопряженных связей в дигидробен
золе. Она, следовательно, равна 28,59 —  26,78 =  1,81 т а л .

Энергию первой стадии гидрирования бензола можно представить 
в виде:

28,59 — е +  1,81 =  — 5,57 т а л ,
так как „нормальное“ гидрирование дало бы выигрыш энергии 
в 28,59 ккал\ на преодоление резонанса требуется затратить е т ал  и, 
наконец, при первом гидрировании выигрывается энергия резонанса 
сопряженных связей, равная 1,81 т а л . Отсюда е =  36 т ал. Из теплот 
образования получается 34 т ал, т. е. весьма близкая величина.

Интересно отметить, что циклогексен на некоторых катализаторах 
легко переходит в циклогексан и бензол1:

ЗСбН10 =  С6Н6 +  2С6Н1а +  35,97 т ал.
ТАБЛИЦА 111

Энергии резонанса пириди
на и его гомологов (ккал)

Это термодинамически выгодно, так как 
при реакции выигрывается энергия резо
нанса бензола.

Тейлор обратил внимание на то, что 
дегидрогенизация циклопентана и цикло
гептана при 300° К термодинамически не
выгодна, тогда как дегидрогенизации 
циклогексана в бензол благоприятствует 
выигрыш энергии резонанса2.

В углеводородах с конденсированными 
кольцами значительные энергии резонанса 
связаны с большим числом структур. 

Аналогичный резонанс имеется в пиридине и его гомологах (табл. 111). 
В пиридине, в отличие от бензола, играют роль также и ионные

Молекула Энергия
резонанса

Пиридин 42,2
Хинолин 67,9
а-пиколин 49 ,5
р-ПИКОЛИН 48,2

структуры

+

Особый интерес представляют замещенные бензола. В этом случае 
имеется дополнительный резонанс, кроме резонанса в кольце.

1 Z e l i n s k y ,  P a w l o w ,  Вег. 57, 1066 (1924).
2 Т а у 1 о г, J. Am. Ch, Soc. 60, 627 (1938).

296



Приведем энергии разных групп, когда они присоединены к бен
зольному кольцу (табл. 112).

ТАБЛИЦА 112
Э н ер ги и  р е зо н а н с а  зам ещ ен н ы х б е н зо л а  (ккал)

Молекула

Энергия 
резонанса 

сверх бен
зольного 
кольца

Молекула

Энергия 
резонанса 

сверх бен
зольного 
кольца

С6Н5С1 2,6 С„Н5НН2 6,3

/О Н С6Н5ОН 4,2
о-С6н /

х с о о н
6,9 СвНБОС2НБ 5,2

/СО СвН5Ш 2 (2,9)

с 6н 4<  ->0 19,5 ± 5 СвН5СОСН3 ( - 3 )
х с о С6НБСНО 1,9

Ш 2С6Н4С6Н4МН2 12,3
с 6н 5с н 3,9

(С6н 5)3н 5,4

Наличие двух замещающих групп может в некоторых случаях создать 
дополнительные условия для резонанса. Если, например, амино- и нитро
группы находятся в орто- или пара-положениях, то появляется структура

Наличие ее, как известно, подтверждается дипольным моментом. Соот
ветственно можно ожидать отклонения в энергиях связи. К сожалению, 
опытные данные, относящиеся к таким соединениям, весьма скудны и 
недостаточно точны. Однако мы располагаем другим косвенным мето
дом для оценки энергии резонанса таких веществ. Речь идет об опре
делении теплоты нейтрализации аминов. Известно, что при нейтрализа
ции метиламина выделяется 13 ккал^ этиламина 13,2 т а л , ИН3 
12,3 ккал. При Этом идет реакция:

1?Ш2 щ  +  Н3б  aq =  1?ЙНз щ .
Если благодаря существующей резонансной структуре азот в мо

лекуле уже частично четырехвалентен и положителен, как в анилине

Н  Н
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то аминогруппа уже, так сказать, частично нейтрализована. При ней
трализации выделяется соответственно меньше тепла. Можно сказать, 
что при этом часть энергии тратится на преодоление резонансной 
структуры. Результирующая теплота нейтрализации равна — (13—  г). 
Усложняющим обстоятельством является теплота гидратации. Теплоты 
нейтрализации приведены в табл. 113.

ТАБЛИЦА ИЗ
Т еп л оты  н ей т р а л и за ц и и  ар о м а т и ч еск и х  ам и н ов  (ккал)

Молекула
Теплота

нейтрализа
ции

Молекула
Теплота

нейтрализа
ции

Анилин ................... 7,40 я-нитранилин . . . . 1,81
а-нафтиламин................ 6,44 о-нитранилин . . . . 1,81
р-нафтиламин................ 5,30 о-аминофенол . . . . 8,48
я-аминоазобензол . . . 1,77

Разница 13 — 7,4 =  5,6 ш ал  для анилина близка к энергии резонанса, 
вычисленной из теплот сгорания. Особенно резко снижена энергия ней
трализации у я-аминоазобензола и я- и о-нитранилина благодаря повы
шенной энергии резонанса этих соединений. В я-аминофеноле наблю
дается обратный эффект — теплота нейтрализации повышена по сравне
нию с анилином. Это вызвано, вероятно, частичным подавлением резо
нансной структуры анилина оксигруппой, кислород которой тоже имеет 
тенденцию к переходу в положительное трехвалентное состояние:

Н - б = / ~  Л = Й Н 3

Таким образом, оксигруппа отчасти мешает аминогруппе, вследствие
+

чего вес состояния =  МН2 понижается.
Следует указать, что теплота нейтрализации я-толуидина СН3СбН4Ш 6 

по величине очень близка к анилину. Она равна 7,6 ш ал. Повидимому, 
группа СН3, значительно менее полярная, чем ЫН2, мало на нее влияет.

Теплота образования С 02 равна 336,9 ш а л , а энергия двух связей 
С =  О равна ~  310 ш ал. Таким образом, е =  —27 ш ал  благодаря 

— +
наличию структур О —  С =  0 . Аналогично для СООН е =  ~ 2 0  ш ал, 
а для СООС в =  — 22 ш ал . Еще более заметно отклонение от адди
тивности в ангидриде уксусной кислоты

СН, — С<С 
\ >

сн3- с ^ о
где благодаря наличию двух С =  О-групп г составляет~28 ккал. В 

I?— Оч
карбонатах )С  =  О е 27 ккал.

Я —  о /

2 °8



При резонансе чисто гомеополярных структур е, как правило, меньше. 
Даже в бензоле, где условия для резонанса оптимальны, так как 
энергии двух структур Кекуле равны, резонансная энергия в расчете 
на одну связь составляет лишь ~  б т ал. Интересный случай предста
влен в фуране (I). Здесь имеется резонанс с ионными состояниями (И) и, 
кроме того, резонанс сопряженных связей (III):

н с—сн
н с^  J'ch 

0

н с= он  
/  \нс; си

О

н с= сн
/  \

Н С - - - С Н
п

I II ш
Из теплоты образования находим е =  14,4 т ал . Значительная 

часть этой энергии обусловлена резонансом с ионными состояниями, 
поскольку для сопряженных связей энергия резонанса вообще неве
лика. Это подтверждается еще следующим образом. Энергия гидри
рования циклопентадиена равна 50,56 т а л , а фурана 36,63 т ал. Раз
ница в 13,93 т ал  представляет, в основном, энергию резонанса с ион
ными состояниями в фуране. Эго еще ярче выражено в пирроле, где 
е == 25 т а л .

В диацетиле обе С =  О-группы расположены по соседству и ме
шают друг другу. Резонанс с ионным состоянием в каждой связи пода-

4* 4-
вляется, так как структура СН3 — С — С — СН3 энергетически невы-

I I
О-  0 ~

годна. Опыт дает для £с= о  147,30 ккалу т. е. меньше, чему обычных 
кетонов.

Значительный внутренний резонанс с ионным состоянием имеется 
в связях С — Hal. Это подтверждается дипольными моментами. Сравним 
опытные энергии связей с вычисленными по критерию Паулинга. Для 
С — F энергия ковалентной связи была бы равна 63 ккал\ опыт дает 
104 ккал, для С —  С1 соответственно имеем 60 т ал  и 70 т а л , для 
С — Вг 54 т ал  и Ы т ал. Для С — J опытная энергия меньше вычис
ленной, возможно, из-за неточности опыта, так как приходится пользо
ваться теплотами образования. Возможно, что когда при одном атоме 
углерода находится несколько атомов хлора, то вес ионного состояния 
уменьшается из-за взаимного подавления внутреннего резонанса. В связи 
с этим желательны более точные данные для энергии полигалогенопро- 
изводных.

О
повышена по срав- 

С1
нению с С =  О и С — С1 на 6 — 9 т ал  благодаря наложению 
структур

/ О
СН3 — C<f + и особенно СН3 — С __

'Ч Л  С1

В хлористом ацетиле энергия группы — С- г /\
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Аналогично наблюдаются отклонения от аддитивности при резонансе 
карбонильной группы с двойной связью С =  С или с другими группами, 
например, аминогруппой. Так, теплота образования СН3СН2С=ССООС2Нб 
на 3 ш ал  больше, чем СН3С =  ССН2СООС2Нб, вероятно, за счет 
резонанса сопряженных связей С ^ С  и С =  0 . В эфире (3-винил-

уО
акриловой кислоты СН2 =  СН — СН =  СНС/  

Ч 0 С9НЙ
энергия резонанса

трех сопряженных связей равна 7,7 ш а л .
В табл. 114 приведены значения е для ряда соединений, содержа

щих группу С(ЖН2. Здесь возможен резонанс со структурой

2

Сравним энергию кратных связей СИ в НСЫ, нитрилах и изони
трилах (табл. 105). В нитрильной группе наряду с гомеополярной

4- —
структурой — С еееИ представлена заметно и ионная — С =  И. Эга 
структура обусловливает большую полярность нитрилов. Из теплоты 
образования молекулы С2Ы2 для энергии связи С =  N получается 
142 ккал. Здесь ионные структуры подавляют друг друга, так как

— + —
состояние N =  С =  С =  N энергетически невыгодно. Это, возможно, 
вызывает понижение энергии связи. С другой стороны, в HCN меньше 
резонансных структур, чем, например, в СН3СЫ. Если бы в изонитрилах 
ИЫС-связь между атомами азота и углерода была двойной гомео
полярной, то можно было бы ожидать резкого понижения по срав
нению с энергией нитрильной связи. Но в изонитрилах наряду 
с чисто гомеополярной, несомненно, представлена внутриионизованная 

+ _
структура И — N =  0  с тройной связью. Эго должно повысить энергию 
по сравнению с ее значением для чисто двойной связи. Действительно, 
Ец = с  =  139,5 ш ал. Это большая величина, значительно превосхо
дящая энергию двойной, чисто гомеополярной связи. Она больше 
энергии ацетиленовой связи и не намного ниже энергии связи С =  N.

Энергия резонанса тиомочевины равна 8,9 ± 5  ш ал. Она меньше, 
чем в мочевине. Повидимому, кислород охотнее участвует в стру
ктуре (I), чем сера в (II),

+

1
Ш 2

+

В метилтиоизоцианате СН3ЫС5 энергия резонанса (15,3 ш ал), повиди
мому, обусловлена следующими структурами:

СН3 — N =  С — Б, СН3 — N — С =  5-
300



ТАБЛИЦА 114
Э н ер ги и  р е зо н а н с а  н ек о т о р ы х  а зо т с о д е р ж а щ и х  со ед и н ен и й  (ккал)̂

Молекула Энергия
резонанса Молекула Энергия

резонанса

ИСОЫН2 11,4 Ы Н -1 с о
1

с о
I

с о 30,2
СО(ЫН2)2 23

г!н—
1

с о
(аплоксан)

СвНГ)СОЫН2 17,3
ЫН — СО

>СН — ЫН
с о  — ш с о 70,5

(С2Н6СО)2МН 21,7 1
ЫН,

(а̂ лантоин)
СН3СОч

ЫН — с о>N1-1
С2Н5ССК

33,8

-ЫН
1 1 

СН С —

(СсН5СО)2ЫН 24,5 1! | > с н 91,6
N -----С - -ы

(С6Н5СО)3Ы 48,2
(гипоксантнн)

Г Ш -С О  1 1

с 6н 4/ СО\ ы н
х С О /

19,8
1 1 

с о  с -

1 1

-ЫН
^>со 83,9

ЫН — С - -ЫН
СсН5ЫНСОН 12,5 (мочевая кислота)

с 6н 5м н с о с 2н б 19,2 ЫН — СО 
1 1

32,8
НЫ= С  С —ЫН

(С6Н5МН)2СО 1 1 ) с н 110,9

С6Н5СОМНС6Нб 23,2 ЫН — С — ы
(гуанин)

В метилтиоцианате СН38СЫ возможна лишь структура с положительным 
атомом серы и отрицательным атомом азота:

СН3 — £ =  С =  Ы,

но исключена структура с положительным атомом азота. В связи 
с этим можно ожидать уменьшения энергии резонанса по сравнению 
с СН3ЫСЭ.

1 Возможная ошибка с о с т а в л я е т 5 ккал, так как теплоты сублимации 
оценены приближенно.
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В циклических углеводородах энергии 
образования пэнижены из-за искажения 
валентных углов (табл. 115).

Напряжение быстро падает при перехо
де от циклобутана (угол С —  С — С 90°) 
к циклопентану (угол 108°, уже близкий 
к тетраэдрическому). Циклогексан и ци
клогептан могут быть построены без иска
жения валентных углов. В связи с этим 
желательны более точные термохимические 
данные.

Аналогичное отклонение наблюдается 
и у окисей этилена, пропилена и бути
лена, где энергии группы С — О — С 
равны 126, 131 и 130 ккал вместо 
150 ккал в простых эфирах.

Кетоэнольная таутомерия. С точки 
зрения энергий связей к вопросу о ке- 

тоэнольном равновесии можно подойти следующим образом. Сопо
ставим, например, ацетон Н3С — С — СН3 с соответствующим емуи

о
энолом СН2 =  С — СНа. В ацетоне имеются связи С — С — Н с общей

I II
ОН о

энергией 303,4 ккал\ в эноле связи О — Н имеют общую энергию
Iс=с

286,2 ккал. Таким образом, кето*форма на 17,2 ккал энергетически 
выгоднее энольной. Этим объясняется, почему в ацетоне термоди
намическое равновесие практически полностью смещено в сторону 
кетона.

Значительный процент энольной формы в равновесной смеси по
является в том случае, если в эноле имеются дополнительные факторы, 
дающие выигрыш энергии. Так, например, фенол является энолом. 
Кето-форма

ТАБЛИЦА 115

П он и ж ен и е эн ер г и и  о б р а з о 
вания при д еф о р м а ц и и  ва

л ен тн ы х  у гл о в  (ккал)

Молекула
Понижение 
энергии на 
одну связь 

С — С

Циклопропан . . 12
Циклобутан . . . 9
Циклопентан . . 2,9
Циклогексан . • 1,8
Циклогептан . . 1
Цис-декалин . . . 0,9
Транс-декалин . . 0,4

■>$
О

в этом случае значительно менее выгодна энергетически, так как пре
вращение энола в кето-форму, хотя и связано с выигрышем ~ 1 7 ,2  ккал 
из-за перераспределения связей, но сопровождается потерей значи
тельной части энергии резонанса бензольного кольца. В конечном 
итоге такой переход весьма эндотермичен и в данном случае в равно
весной смеси кето-молекул крайне мало.
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Иначе обстоит дело в ацетилацегоне

сн,. /СН,
2Ч

/СН„

о  о

В энольной форме этого соединения возможен прежде всего резонанс 
следующих двух структур (I и II):

Н3Сч СН' /СН, Н3с ч
V

'СН
ч

/СН„

О — Н - - 0  О....н — о
I II

когда атом водорода, находящийся между двумя атомами кислорода, 
связан то с одним, то с другим кислородом (с разной локализацией 
двойных связей наподобие двух структур Кекуле в бензоле). В этих 
структурах есть еще водородные связи (гл. XII, 55) между атомом 
водорода и несвязанным с ним химически атомом кислорода (обозна
ченные пунктиром). Далее, в энольной молекуле возможны ионные 
состояния:

н*с \ с /
сн \ £ / СН*

1 + 1
0“ н 0 “

III

Н»С\ С/
1

сн
\ с / с н *

1,
1
0“ н -- 0 +

V

НзС \ + / с н  \ с / СНз

I 4 I 
О Н О "

IV

н»с\ с/ сн\ с/ сн»
I I

о + — н о -
VI

Выигрыш энергии резонанса всех этих структур, повидимому, компен
сирует затрату энергии на перераспределение связей при переходе от 
кетона к энолу и энольные молекулы могут уже конкурировать с кетон- 
ными. Действительно, в парах имеется равновесная смесь из 92%  
энола и 8%  кетона. Аналогичные соображения могут быть применены 
еще к ряду случаев как кетоэнольного, так и других равновесий 
(амины—имины, альдимины—виниламины, гидразоны—азосоединения).

50* Э н е р г и и  с в я з е й  в н е о р г а н и ч е с к и х  с о е д и н е н и я х

В органической химии мы имеем большое многообразие молекул 
при сравнительно небольшом числе разных связей. Можно установить 
постоянство энергии какой-либо связи, например С — О, потому что 
имеются данные по теплотам образования многих десятков различ
ных простых эфиров.

Совсем иное положение в неорганической химии: различных атомов 
и связей очень много, а экспериментальный материал значительно беднее.

Начнем с ординарных связей между одинаковыми атомами. Элементы
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первой и седьмой групп были рассмотрены выше. Для некоторых дру
гих случаев энергии ординарных связей можно найти из таких молекул, 
как Р4, A s4, S8 и т . д . Газообразные молекулы Р4 и As4 имеют форму 
тетраэдра. Четыре атома расположены в вершинах. Каждый атом фос
фора или мышьяка образует три ординарные связи за счет своих трех 
холостых электронов. Общее число связей Р —  Р или As — As равно 
шести (соответственно числу ребер тетраэдра). Энергию одной связи 
можно принять равной одной шестой части от теплоты образования 
молекулы из газообразных атомов.

Теплоту реакции 2Р2 =  Р4 можно оценить по измерениям упругости 
пара приблизительно в 30 ккал. Используя спектроскопическое значе
ние энергии диссоциации Р2 на атомы (116 ккал)у находим Е?л =  262 ккал. 
Отсюда для энергии ординарной связи Р — Р получаем 44 ккал. Ана
логично Еаза =  203 ккал и ¿ as- as =  34 ккал. Кроме Sa и Se2, устой
чивых только при высоких температурах, сера и селен встречаются 
в виде газообразных молекул S8, S6, Se8 и Se6. Эти молекулы имеют 
циклическую структуру. Каждый атом образует две ординарные связи. 
В S8 и Se8 имеется по восемь связей, а в S6 и Se6 по шесть. Энергии 
вычислены из данных по реакциям 3S8 ->»4S6, S6-*3S 2, S2-*2S. Для 
связи S — S получается 52,5 ккал из S8 и 51 ккал из S6, для Se — Se 
соответственно 42 ккал и 40 ккал.

Эти значения несколько отличаются от имеющихся в литературе, 
так как мы использовали более новые спектроскопические энергии дис
социации Р2, A s2, S2 и Se2. Возможная ошибка кроется в недостаточ
ной точности оценок тепловых эффектов образования двухатомных мо
лекул из полимерных (Р4, S8 и т. д.). Это относится и к другим свя
зям этих элементов.

Энергию ординарной связи S — S можно найти и другим путем. 
Если в H2S2 два атома серы образуют ординарную связь (Н — S —  S — Н), 
то, вычитая из £ H¡is2 два Я8н> получаем £ s -s -  Энергию связи S — H 
принимают равной половине теплоты образования сероводорода, т. е. 
81 ккал. При этом для энергии связи S — S получается 43 ккалу т. е. 
несколько меньше, чем из S8 и S6. Связи SH в H2S и H2S2, возможно, 
неодинаковы из-за разных весов ионных состояний.

Полученные данные можно исполь
зовать для сравнения энергий орди
нарных и кратных связей (табл. 116). 
Как видно, энергии связей Р — Р и 
As — As несколько больше трети 
энергии тройной связи. Энергии 
S — S и Se —  Se больше половины 
энергии S2 и Se2. Такая же карти
на наблюдалась у углерода (С— С 
62 ккал, С =  С 101 ккалу С==*С 
128 ккал). Это делает понятным су
ществование таких молекул, как, 

Р4, A s 4 и т . д . Переход от кратных связей к ординарным дает выигрыш 
энергии. Полимерные молекулы разлагаются лишь при довольно высоких 
температурах. Известно также, что сера образует цепочечные соединения 
с ординарными связями S —  S (полисульфиды).

ТАБЛИЦА 116
Энергия ординарных и кратных 

связей (ккал)

Атом Связь в
молекуле Х2

Ординарная 
связь 
X —X

Р 116 44
As 91 34
S 83 52
Se 62 41
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Из всех.этих данных иногда делается вывод, что вюрая пара але
йронов привносит в молекулу меньше энергии, чем первая. Однако 
*ют вывод не распространяется на связи в Иа и 0 2.

Теплота образования НаО равна — 220 к к а л ,  что дает в среднем 
ни одну связь О —  Н — 110 к к а л . Молекула Н2Оа имеет, вероятно, 
структуру Н — О — О —  Н с двумя связями О —  Н и  одной ординарной 
связью О —  О. Если считать, что энергия О —  Н равна ее среднему 
аначению из Н20 , то для связи О —  О получается 34,5 к к а л . С дру- 
юй стороны, в настоящее время мы располагаем следующими данными 
но теплотам отдельных реакций:

НаО =  ОН Н — 119,5 к к а л ,
ОН =  О +  Н — 99,5 к к а л .

Отсюда находим для энергии разрыва молекулы Н2Оа на два гидроксила 

Н2Оа =  20Н — 55 к к а л .

'•Энергия связи О — С1 в С120  равна 49 к к а л . Отсюда по критерию 
Паулинга энергия связи О — О должна быть равна или меньше 41 к к а л . 
Разнобой данных показывает условность понятия энергии связи, осо
бенно применительно к неорганическим молекулам. Так, для связи 
О — О можно дать лишь приблизительную оценку 45 ± 1 0  к к а л , во 
цепком случае она меньше половины энергии связи 0 2.

Если бы все три связи в озоне были равноценны, то энергия каж-
142дой связи равнялась бы -д -  =  47 к к а л . Однако известно, что одно

из межатомных расстояний в молекуле озона больше двух других; 
кроме того, в озоне существенную роль играют ионные состояния.

В литературе есть указания, что молекула 0 ^  образуется из двух 
молекул Оа практически без теплового эффекта. Паулинг отвергает из 
энергетических соображений квадратную структуру:

О — О

0  — 0

Энергия этой молекулы (~ 2 3 5  к к а л ) вряд ли может быть обеспечена 
четырьмя ординарными связями, но при данной конфигурации атомов 
возможны еще восемь ионных структур типа:

0  =  0
I _
0  — 0

Но всяком случае эта молекула очень неустойчива, так как образова
ние одной* молекулы из двух без заметного теплового эффекта термо
динамически невыгодно, потому что энтропия 0 4 меньше суммы энтро
пий 20а.

Энергию ординарной связи N —  N можно найти из молекулы гидра
нта NHa— NHa, если вычесть энергию четырех связей NH. Последняя

‘20 Зав. 1565. Оыркнн в Дяткива.
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р а в н а я  83 ккал (вычислено из теплоты образования аммиака). Для 
энергии ординарной связи N — N получается 22 ± 2  ккал, т. е. очень 
малая величина, в особенности если учесть, что энергия N2 равна 
170 ккал. Это исключительный случай, когда энергия ординарной связи 
гораздо меньше одной трети от тройной.

Есть еще ряд фактов, подтверждающих, что энергия ординарной 
связи N — N невелика. Прежде всего отметим, что в то время как 
фосфор и мышьяк дают весьма устойчивые молекулы Р4 и As4, построен
ные из ординарных связей, молекула N4 не обнаружена. Очевидно, 
в этом случае переход тг-связей в a-связи энергетически невыгоден.

Далее следует указать, что молекула N0 отнюдь не склонна к диме
ризации в N20 2. Теплота образования N0 равна 122 ккал. Если при
нять, что энергия связи N =  О равна, как в органических молекулах, 
108 ккал, то следует, что трехэлектронная связь в молекуле N0 дает 
14 ккал. В димере 0  =  N — N =  0  есть две связи N =  О и одна орди
нарная связь N — N. При реакции 2N 0-> N 20 2 теряется энергия двух 
трехэлектронных связей и выигрывается энергия N —  N. Теплота этой 
реакции близка к нулю. Это указывает, что энергия связи N —  N дей
ствительно невелика.

Энергии связей азота с другими атомами также сравнительно малы 
(E nci из NC13 38 ккал, E cn, несмотря на заметную роль ионного состоя
ния, равно 53 ккал). Все это косвенным образом указывает на малую 
величину энергии N — N. Любопытно отметить, что когда последую
щие связи привносят в кратную большую энергию, чем первая, то они 
сильнее сближают ядра и отношение расстояний кратной и ординарной 
связей наименьшее (табл. 117).

Аномалия ординарных связей О — О и N — N проявляется, как мы 
видели выше, и в рефракциях. У азота и кислорода поляризуемость, 
приходящаяся на долю второй связи, меньше, чем на долю первой, 
а у углерода —  наоборот.

Теплоты образования кислородных соединений азота приведены 
в табл. 118.

ТАБЛИЦА 117 ТАБЛИЦА 118
О тн ош ен и е р асстоя н и й  в ор ди н ар - Э н ер ги и  о б р а зо в а н и я  к и сл о р о д 

ной  и кратны х св я зя х  ны х со ед и н ен и й  а зо т а  (ккал)

Связь Jj i
r 0 Jin

Связь ^тр
Горд

Моле
кула

Энергия
образо
вания

Моле
кула

Энергия
образо
вания

0 0 0,82 NN 0,73 NoO 208 n2o5 462
СС 0,86 CN 0,78 N0 122 NO;, 248?
SS 0,90 СО 0,79 no2 194 n2o2 247?
SeSe 0,93 СС 0,78 No03 325 HNOs 344

рр 0,85 N20 4 401

Энергию не представляется возможным разбить по связям ввиду
наличия нескольких внутриионизованных структур.
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В NÓ2 Паулинг предполагает резонднс следующих валентных схем:

Щ  и
х  О

(символ . . .  означает трехэлектронную связь).
Если принять энергию связи N — О равной 61 ккал, N =  0  108 ккал 

и трехэлектронной связи 14 ккал, то для теплоты образования полу
чается 183 ккал, тогда как опыт дает 194 ккал. Избыток в 11 ккал 
вызван, возможно, резонансом.

Структуру молекулы N20 4 нельзя считать установленной. Есть 
рентгенографические указания на следующую модель:

О О
N N

О О

При такой конфигурации атомов связи, казалось бы, могут быть рас
пределены следующим образом:

0 \  т / О

> - <о о
и N —

О

О
I II

Первая структура, как указывает Паулинг, неудовлетворительна, по
скольку в ней рядом находятся два положительных заряда. Эту точку 
зрения можно подкрепить энергетическими аргументами. Энергия двух 
нитрогрупп составляет 338—372 ккал. Таким образом, энергия связи
■г 4*
N — N не меньше 29 ккал. Но такую примерно энергию имеет орди
нарная связь N — N между незаряженными атомами. В данном же слу
чае имеется значительное электростатическое отталкивание, которое 
должно сильно снизить энергию. Точно так же мало вероятна струк
тура с пятивалентными атомами азота. Энергия возбуждения двух 
атомов азота (2$22р8 -> 2^2/;33^) настолько велика, что едва ли моле
кула могла бы иметь энергию в 401 ккал.

Более удовлетворительной кажется структура:

О =  N — О —
О

О
Энергия ее по приближенному подсчету близка к опытной. Желательно 
более обстоятельное рентгено- и электронографическое исследование 
этой молекулы.

Молекула НМО,) является сочетанием нитро- и гидроксильной группы:
Н

О — N+ / /
О

'О
Теплота образования показывает, что на долю группы СШОа приходится 
234 ккал.
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Для И20 б нужно обсудить следующие формулы:

-  'Я

N 3
р  и ° ч

и ?
'О  ^ 0

о

N

х * / 4

'  \ 0

Первая из них подтверждается как дипольными, так и энергетическими 
данными. Энергия структуры (1) должна быть примерно вдвое больше

+ у/ >
энергии группы О —  _  , т. е. ~ 4 7 4  ш ал. Опытная энергия близка

\ о
к этой величине. И в этом случае структура с двумя пятивалентными 
азотами очень сомнительна из-за большой энергии возбуждения. Такое 
же возражение встречает и структура N2=2 N =  О в И20 .

Предполагается, что в первой стадии распада 1̂ 20 5 образуется 
молекула К 03. Возможно, что эта молекула является свободным ради
калом с шестью структурами следующего типа:

N= 0
\ о .

Для энергии диссоциации БО Герцберг1 считает наиболее вероят
ной величину 92 ш ал. Из теплоты образования Б02 находим среднее 
значение энергии связи Б О 122 ш ал\ из Б 03 109 ш ал. В молекуле

Б02 каждая связь наполовину двойная (0  =  5 —  О), а в 5 0 3 на одну

треть Электростатическое взаимодействие больше

в Б0 3, но одновременно больше и энергия возбуждения.
Если в молекуле Б2С12 для энергии Б —  Б принять 52 ш ал, то на 

долю каждой связи Б — С1 приходится по 61 ш ал. Такое отнесение, 
однако, весьма приближенно из-за наличия резонансных структур:

С1 — Б — Б — С1 С1 Б =  Б — С1 С1 —  Б : Б С1.

Теплота образования Б0С12 равна 214 ккал, Б02С12 316 ш ал, 
Б2ОбС12 615 ш ал. В этих молекулах возможны разнообразные ионные 
структуры, поэтому разложение энергии по связям вряд ли целесо
образно.

Энергии связей МН и МНа1 могут быть получены делением теплот 
образования молекул МНЛ и МНа^ на число связей. Они приведены 
в табл. 119.

1  Н е г г  Ь е г д, 1. с.
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ТАБЛИЦА 119 
Энергии связей (ккал)

Связь Энергия Связь Энергия Связь Энергия

SiH 75 ВВг 77 PCI 75
NH 83 Al Cl 91 PBr 61
PH 75 SiF 143 PJ 44
AsH 56 SiCl 85 AsCl 69
ОН ПО SiBr 69 AsBr 53
SH 81 SiJ 51 AsJ 34
SeH 65 GeCl 104 SbCl 73
ТеН 51 SnCl 77 OF 59
BeCl 107 PbF 105 OCl 49
BeJ 68 TiCl 96 SiC 58
BF 155 NF 69 Si— 0 89
BC1 96 1 NCI 38 Si =  0 161

Энергия 51 — 0  принята равной теплоте образования кристаллит 
ческой 5Ю2, деленной на число связей в кристалле (четыре), а =  О 
половине теплоты образования газообразной молекулы 5Ю2.

При сравнении заметно примерно линейное уменьшение энергий 
связей с водородом при движении сверху вниз в данной вертикальной 
¡группе периодической системы. Это связано, вероятно, с отталкиванием 
«остовов и уменьшением роли ионного состояния. Связи элементов 
шестой группы с водородом прочнее, чем в пятой группе, повидимому,

-  +
потому, что ионные структуры X Н представлены с большим весом 
у аналогов кислорода, чем у азота.

В связях MHal нет плавного хода. При переходе к нижележащим 
элементам одновременно растут и отталкивание остовов и резонанс 
с ионным состоянием М+На1-, Эти два фактора, повидимому, конку
рируют.

Приведенные энергии связей в многоатомных молекулах в боль
шинстве случаев не совпадают с энергиями диссоциация соответствую
щих субгалогенидов Me — Hal. К сожалению, относящийся сюда опыт* 
ный материал неполон и неточен. Едва ли можно на основании этих 
данных сделать далеко идущие выводы. Укажем, однако, что в ряде 
случаев наблюдаемые факты согласуются с представлениями теории 
о возбуждении валентности. Так, например, для ртути и бериллия 
энергия образования молекул MeHal меньше теплового эффекта второй 
стадии реакции MeHal -j- Hal MeHala:

Be —|— Cl —> BeCl -j- 99 ккал BeCl -f- Cl -
Hg —|— Cl —у HgCl —|— 27 ккал HgCl -j— Cl -
Hg -J- Br -> HgBr -)- 25 ккал HgBr -f- Br -
Hg +  J -► HgJ -f~ 11 ккал HgJ -f- J -
Ca -f- F -> CaF -J- 29 ккал CaF -j- F -

BeCl2 +  
HgCla +  
HgBr2 +  
HgJ2 +

■ CaF2 -j-'-

116 ккал 
52 ккал 
45 ккал 
35 ккал 

^285 ккал
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Холостых электронов у этих атомов нет. Для образования связей нужно 
возбудить валентность, т. е. развести два 5-электрона и перевести 
один из них на р-орбиту. Без этого не может возникнуть даже первая 
связь. Энергия возбуждения тратится за счет образующихся химических 
связей. Поэтому энергия реакции -|- С1 -> Н£С1 означает не энергию 
связи — С1, а величину, уменьшенную на энергию возбуждения. 
Когда электроны уже не спарены, при образовании второй связи выде
ляется вся энергия связи. Эта стадия более экзотермична, чем первая.

У бора и алюминия, напротив, энергия первой стадии больше сред
ней энергии в молекулах ВНа13 и А1На13. Так, энергии диссоциации 
равны: А1С1 НО ккалу ВВг Ю1 ккал, ВС1 117 ккал, а средние энергии 
соответствующих связей равны 91 ккал, 77 ккал и 96 ккал. Первая 
связь образуется за счет имеющегося в атоме готового холостого 
электрона, а для следующих нужно затратить энергию на возбуждение 
валентности.

Аналогично, в РС13 энергия каждой связи Р — С1 равна 75 ккал. 
При реакции РС13 — 2С1 -> РС15 выделяется ТЪккал, т. е. на каждую 
новую связь Р — С1 приходится всего лишь 39 ккал. Это объясняется 
тем, что в РС13 использованы уже все три холостых электрона фос
фора. Образование лишних связей требует дополнительной затраты 
энергии на возбуждение нового валентного состояния.



Г Л А В А  XII

МЕЖМОЛЕКУЛЯРНОЕ ВЗАИМОДЕЙСТВИЕ

51. Ван-дер-ваальсовы силы

Хорошо известно, что между молекулами существуют силы взаимо
действия. Реальные газы не подчиняются уравнению pV  =  nRTy кото
рое справедливо для идеальных газов. Это вызвано тем, что молекулы 
притягиваются и отталкиваются, причем на больших расстояниях пре
валирует притяжение, на малых — отталкивание.

В жидкостях силы сцепления играют еще большую роль. Об энергии 
межмолекулярного взаимодействия жидкости можно судить по теплоте 
испарения. Если испарение происходит при постоянном давлении, то 
получается работа р (Vn&Р — Ужидк). Вычтя эту величину из теплоты 
испарения А, мы можем оценить энергию, которая тратится на преодо
ление сил сцепления. Сравнение желательно провести при одной при
веденной температуре, например при температуре кипения, которая 
для подавляющего большинства вешеств равна примерно 0,64 от кри
тической. Работу р (Упар— КЖИдк) можно при этом с достаточной 
точностью заменить выражением ЦТ.

ТАБЛИЦА 120

Теплоты испарения

Вещество Темп, 
кип. СК

X — RT
ккал Вещество Темп, 

кип. °К
X — RT

ккал

Гелий ................... 4,2 0,013 А м м и а к ................... 239,6 4,98
Водород ............... 20,4 0,21 j Пропионовая кислота 327,4 6,26
А з о т ................... 77 1,21 j Этиловый СЩфТ . . 351,4 8,74
Кислород . . . . 90,1 1,46 ! Вода ........................... 373,1 8,90
Криптон ............... 119,9 1,92 Анилин ................... 457 9,59
Ксенон ............... 165,1 2,69

Как видно из табл. 120, энергия межмолекулярного взаимодействия 
меняется в большом диапазоне от десятка малых до десятка больших 
калорий. Она значительно меньше энергии типичных химических связей.

Некоторые твердые тела состоят из отдельных молекул. В этом 
случае теплота сублимации может дать представление о межмолекуляр- 
цом взаимодействии.
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Многие вещества в растворах, а многие и в парах ассоциированы. 
Известно также большое количество молекулярных соединений, обра
зованных насыщенными молекулами.

Возникает вопрос о природе ван-дер-ваальсовых сил, вызывающих стя
гивание молекул и аггрегацию вещества. В настоящее время совершенно 
ясно, что это силы электрического происхождения, обусловленные тем, что 
молекулы построены из ядер и электронов. Частично для дипольных 
молекул они находят себе объяснение в рамках классической электроста
тики. Но полностью они охватываются лишь квантовой механикой.

Нужно различать два рода электростатического взаимодействия: 
ориентационное и деформационное (или индукционное). Если молекулы 
имеют постоянные дипольные моменты, то разноименные концы диполей 
притягиваются, одноименные отталкиваются. Результирующая сила зави
сит от взаимной ориентации. Если бы все конфигурации были одинаково 
вероятны, то отталкивание компенсировало бы притяжение. Но закон 
Больцмана благоприятствует ориентациям, дающим притяжение. Когда 
положительный конец одного диполя притягивается к отрицательному 
концу другого, то они сближаются и притяжение между ними растет. 
Одноименные же концы удаляются и отталкивание падает. В результате 
этого конфигурации с преобладающим притяжением встречаются чаще 
и в конечном счете притяжение превалирует над отталкиванием.

Тепловое беспорядочное движение расстраивает ориентацию. По
этому при очень низкой температуре осуществляется самая выгодная 
конфигурация, когда диполи располагаются один за другим и заряды 
чередуются. При очень высокой температуре все положения становятся 
равновероятными. Аналогичное явление имеет место при ориентации 
диполей во внешнем поле. Здесь же рассматривается ориентация в поле 
окружающих молекул.

Возможно еще взаимодействие другого рода, а именно деформаци
онное. Каждая молекула обладает поляризуемостью, и, следовательно, 
электроны ее смещаются в поле окружающих молекул. При этом 
выигрывается энергия взаимодействия индуцированного момента первой 
молекулы с постоянным диполем второй. Это действие, конечно, 
обоюдно. Первая дипольная молекула, в свою очередь, индуцирует 
момент во второй.

Средняя энергия ориентационного взаимодействия двух диполей 
(эффект Кеезома) равна:

где [л — дипольный момент, г — расстояние между центрами диполей, 
& —  константа Больцманна, Т — абсолютная температура.

Формула (1) верна при достаточно высоких температурах и при усло
вии, что расстояние между диполями заметно превышает длину диполя.

Энергия деформационного взаимодействия двух диполей (эффект 
Дебая) равна

— 3 г°& Т5 0 )

Ддеф — 6̂ »
где а — поляризуемость Ч

2;л2а
(2)

1 Вывод уравнений (1) и (2)—см. гл. XVIII, 92.
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Классическая электростатика позволяет понять эти два рода межмоле
кулярного взаимодействия дипольных молекул. Для этого надо знать 
дипольные моменты и поляризуемости. Для того чтобы объяснить 
взаимодействие бездипольных молекул в рамках электростатической 
теории, прибегают к так называемым квадруполям, т. е. уподобляют 
молекулу двум диполям с одинаковыми моментами, направленными 
в противоположные стороны. Это либо палочный квадруполь, либо 
четырехугольный (рис. 37).

Такая трактовка применялась, например, к Н2,
С 02 и т. д. Можно рассчитать поле квадруполя и и------ ± + -
учесть, как указано выше, два типа взаимодей
ствия, а именно взаимную ориентацию квадруполей + _ _ _  -  
(эффект Кеезома) и поляризацию одной молекулы в 
поле другой (эффект Дебая). Элементарный расчет 
показывает, что поле квадруполя гораздо быстрее
убывает с расстоянием, чем поле диполя, так что _  ________
эти силы очень быстро сходят на-нет при удалении
молекул. Рис. 37. Квадруполи

Волновая механика позволяет вычислить квадру- (палочный и четы* 
польный момент молекулы водорода. При этом для рехугольный), 
энергии ван-дер-ваальсова взаимодействия получа
ются слишком низкие значения. Кроме того, хорошо известно, что в 
атомах инертных газов электронные облака обладают сферической 
симметрией, так что рассматривать их как квадруполи вообще нельзя. 
Между тем, они взаимодействуют друг с другом подобно всем веще
ствам.

Повидимому, квадрупольное взаимодействие в ряде случаев играет 
некоторую роль, но оно не является основным и решающим, а лишь 
добавочным, дополнительным эффектом.

Можно считать установленным, что даже если молекулы дипольны, 
то силы сцепления между ними отнюдь не исчерпываются ориентаци
онным и деформационным взаимодействием. В ряду твердых галогено- 
водородов HCl, HBr, Ш  теплота сублимации растет (табл. 121).

ТАБЛИЦА 121

Э нерги и  субл и м ац и и  т в ер д ы х  г а л о г е н о в о д о р о д о в

Молекула
Расстояние 

между молекула
ми в твердом теле 

â

Дипольный
момент

D

Поляризуе
мость

СМ* . 1024

Теплота
сублимации

ккал

НС1 3,89 1,07 2,63 5,05
НВг 4,17 0,78 3,58 5,52
HJ 4,50 0,38 5,39 6,21

Это указывает на усиление ван-дер-ваальсова взаимодействия. 
Между тем, ориентационный эффект убывает, так как дипольные 
моменты уменьшаются, а расстояния увеличиваются (табл. 121). Дефор
мационное взаимодействие также падает. Поляризуемость в этом ряду
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увеличивается, но энергия пропорциональна [х2а, а квадрат дипольного 
момента убывает быстрее, чем растет ос. Электростатическая теория, по- 
видимому, упускает из виду еще какие-то силы, играющие существен
ную роль даже в дипольных молекулах.

Новый вид универсальных межмолекулярных сил был открыт Лон
доном на основе квантовой механики. Рассмотрим взаимодействие 
двух атомов водорода, когда они настолько удалены друг от друга, 
что обменный эффект еще не проявляется, т. е. на „ван-дер-ваальсо-

о
вом" расстоянии порядка 3—4 А. Каждый атом не имеет дипольного 
момента, так как благодаря шаровой симметрии одинаково вероятно 

найти электрон по любую сторону от ядра. Но 
это значит лишь, что среднее значение момента 
равно нулю. В любой момент времени ядро и 
электрон находятся на некотором расстоянии друг 
от друга, т. е. атом всегда имеет некоторый 
мгновенный момент. Это позволяет рассматривать 
атом как совокупность периодических, очень 
быстро меняющихся по величине и направлению 
мгновенных диполей. Такие мгновенные диполи 
двух атомов (или молекул) взаимодействуют друг 
с другом. Они либо притягиваются, например при 
последовательном расположении (рис. 38, а), либо 
отталкиваются (рис. 38, Ь).

Выигрыш энергии имеет место, если в движениях электронов по
является синхронизм, т. е. если они двигаются в такт, например, пере
ходя из первого положения во второе и обратно (рис. 38, а). При 
отсутствии „такта“ осуществляются также конфигурации отталкивания.

Казалось бы, что электроны двух атомов всегда могут двигаться 
в такт, поскольку при этом энергия системы убывает. Но, как пока
зывает квантовая механика, электроны обладают нулевой энергией, т. е. 
имеют кинетическую энергию при абсолютном нуле. Именно последняя 
расстраивает синхронизм движения электронов, позволяя им бывать 
везде, даже в энергетически невыгодных местах. В данном случае ну
левая энергия играет ту же роль, как и тепловая энергия при ориен
тации постоянных диполей. В конечном счете, результирующее взаимо
действие дает некоторый выигрыш энергии, так как конфигурации при
тяжения превалируют.

В поле мгновенных диполей окружающие молекулы поляризуются. Инду
цированные моменты находятся в фазе с диполями возбуждающего поля.

Расчет для идеализированного случая взаимодействия двух трехмер
ных осцилляторов с частотой у0 и  поляризуемостью ос приводит к сле
дующему выражению для энергии взаимодействия1:

£  =  (3)

Полученный результат можно распространить на любые атомы и моле
кулы, поскольку все они обладают поляризуемостью. Силы этого рода

Рис. 38. Конфигурации 
мгновенных притяги
вающихся (п) и оттал
кивающихся (в) дипо

лей.

1 См. гл. XVIII, 92.
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универсальны. Взаимодействие мгновенных диполей всегда дает притя
жение независимо от наличия постоянных моментов. Этот эффект на
зывается дисперсионным Более подробное рассмотрение показывает, 
что для атомов и молекул величину кч0 в уравнении (3) можно прибли
женно заменить потенциалом ионизации. Последние известны в настоя
щее время для ряда молекул. В табл. 122 приведены данные Сегдена, 
Уолша и Прейса2 и Стивенсона и Гиппла3.

ТАБЛИЦА 122

Потенциалы ионизации молекул (ккал)

Молекула
Потенци
ал иони

зации
Молекула

Потенци
ал иони

зации
Молекула

Потенци
ал иони

зации

H20
I1

289 1 NH3 249 о гг III 0 1 п III 0 эс 247
CH3OH 249 c h 3n h 2 226 СН2 =  СНС1 229
C2H5OH 247 ; (CH3)2NH 221 СНС1 =  СНС1 цис 221
C3H7OH 247 (CH3)8N 217 CHCI =  СНС1траас 228
(CH,)20 242 H2CO 250 С«н„ 212
(C2H5)20 235 CH3CHO 235 С вЪ -С вН в 191

H2S 240 (CH8)2CO 233 С6НГ,СН3 202
C2H5SH 224 ! CH2 =  CHCHO 232 C(iH4(CH3)2 191
(CH3)2S 217 CH3CH =  CHCHO 235 (СН3)2С =  с н 2 204
(C2H5)2S 214 ! CH3CH2CH2 258 СН3С =  сн 259

(н.СзН^оБ 212 j CH3CH =  CH2 225

Как видно, потенциалы ионизации молекул мало отличаются друг 
от друга, и для приблизительной оценки дисперсионного взаимодействия 
можно принять величину в ~ 2 3 0  ккал. Та
ким образом, величина лондоновского эффек- А___в С £___ 5
та для разных молекул определяется в основ- ♦ -  * -  +
ном поляризуемостью.

Существенным отличием дисперсионных Рис. 39. Неаддитивность 
сил от ориентационных и индукционных индукционных сил. 
является их аддитивность. Рассмотрим сперва
деформационное взаимодействие. Пусть диполь АВ поляризует молекулу, 
находящуюся в точке С (рис. 39). Если по другую сторону от С, на 
равном расстоянии, находится второй такой же диполь ВЕ  с обратно 
направленным моментом, то он будет вызывать смещение электронов 
молекулы в противоположную сторону. Действие двух диполей может,

1 Это название связано с тем, что частота \> фигурирует в дисперсионной 
формуле.

2 S u g d е n, W a l s h ,  P r i c e ,  Nature 148,373 (1941).
8 S t e v e n s o n ,  H i p p i e ,  J. Am. Ch. Soc. 64, 2769 (1942).
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как видим, взаимно ослабляться. Когда на поляризуемую частицу накла
дываются с разных сторон поля большого количества других молекул, 
то результирующее действие может быть сильно уменьшено.

То же относится к ориентационному взаимодействию. Если два 
диполя ориентированы так, что они притягиваются к третьему, то это 
мешает им занять наиболее Еыгодные положения друг относительно 
друга. В жидкостях и твердых телах вследствие симметрии ориента
ционные и индукционные силы в значительной степени компенсируются.

Дисперсионные силы обнаруживают иные свойства. Как указывает 
Лондон: „Если несколько молекул одновременно взаимодействуют друг 
с другом, то это можно представить себе таким образом, что каждая 
молекула наводит во всех остальных молекулах группу координиро
ванных периодических диполей, которые находятся в фазе с соответствую
щими возбуждающими диполями. Любая молекула является, таким 
образом, носителем множества независимо налагающихся групп инду
цированных периодических диполей, обусловленных действием разных 
молекул. Каждый из этих наведенных диполей ориентирован всегда 
так, что он притягивается к соответствующему индуцирующему, тогда 
как другие, не находящиеся в фазе с этим последним, дают с ним 
только периодическое взаимодействие и после усреднения по всем 
возможным фазам ничего не привносят в энергию. Поэтому можно 
представить, что одновременное взаимодействие многих молекул сво
дится просто к аддитивному наложению сил притяжения между отдель
ными парами". В связи с этим энергия дисперсионного взаимодействия, 
например, в случае трех молекул, имеет вид:

^ = ^ 1 2  +  ^ 13+ ^ 28. О )
где и 12 —  энергия взаимодействия молекул 1 и 2, £/13 —  энергия взаи
модействия молекул 1 и 3, и 23 — энергия взаимодействия молекул 2 и 3.

В общем случае ван-дер-ваальсово взаимодействие можно предста
вить как наложение всех трех эффектов. Средняя энергия притяжения 
двух молекул равна:

Е _1_
г6

2 И1У22 |
3 кТ 1 + « 2  +  !А22а 1 +  "2_а 1а2

^ 2  \  
Л +  +  ’ (5)

где — дипольный момент первой молекулы, ах и у1 —  ее поляризу
емость и собственная частота, а |л2> и —  соответствующие вели
чины для второй молекулы. Первый член в скобке отвечает ориента
ционному взаимодействию, второй и третий — индукционному и послед
ний — дисперсионному.

Не случайно, что во всех трех эффектах энергия обратно пропор
циональна шестой степени расстояния. Это объясняется тем, что мы 
учитывали только взаимодействие диполей (постоянных и индуцирован-

ных). Энергия взаимодействия равна —т р , т. е. пропорциональна
квадрату напряжения поля. Последнее в случае диполя обратно пропор
ционально третьей степени расстояния. Отсюда получается г6 в знаме
нателе. Чтобы найти силу, надо продиференцировать энергию по рас
стоянию. Таким образом, находим, что сила дипольного ван-дер-ваальсова 
взаимодействия обратно пропорциональна седьмой степени расстояния.
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Кроме диполей у молекул могут быть также постоянные или пери
одические квадрупольные и более высокие моменты. Полученное выра
жение (5) не исчерпывает всей энергии, а является только первым чле
ном бесконечного ряда. Энергии взаимодействия, например, диполь —

* 1 1квадруполь или квадруполь — квадруполь убывают по закону и
и на больших расстояниях играют незначительную роль.

В гл. IV мы указывали, что между насыщенными молекулами действуют 
силы отталкивания, причиной которых является обмен несвязанных 
электронов. Эти силы препятствуют сближению молекул. Но они быстро 
спадают с расстоянием (пропорционально е—Аг) и на расстояниях порядка

о
3—4 А невелики.

Относительная роль разных эффектов а ван-деА>ваальсовых силах 
приведена в табл. 123 для ряда веществ.

ТАБЛИЦА 123
О тн оси тел ьн ая  рол ь  р а зн ы х  эф ф ек то в  в в ан -дер -в аал ь сов ы х си л ах (°/0)

Вещество
Ориен
тацион

ный
эффект

Индук
цион
ный

эффект

Диспер
сион
ный

эффект
Вещество

Ориен
тацион

ный
эффект

Индук
цион
ный
эф
фект

Диспер
сион
ный

эффект

СО 0 0 100 Н20 77,0 4,0 19,0
Ш 0,1 0,4 99,5 СН3ОН 63,4 14,4 22,2
НВг 3,3 2,2 94,5 С2НБОН 55,0 12,6 32,4
НС1 14,4 4,2 81,4 С6Нн 0 0 100
Ш 3 44,6 5,4 50,0

Дисперсионный эффект, как видно, всегда играет большую роль. 
Его доля сравнительно невелика только у сильно полярных веществ, 
в которых превалирует ориентационное взаимодействие. Диапазон изме
нения последнего очень велик. У бездипольных молекул ориентацион
ная энергия равна нулю. У молекул с большими диполями она может 
составить наибольшую часть эффекта, поскольку она пропорциональна 
четвертой степени дипольного момента..Моменты метилового и этилового 
спиртов почти одинаковы, но С2НбОН имеет ббльшую поляризуемость. 
Соответственно повышена дисперсионная энергия.

Индукционный эффект, как правило, невелик. Однако он может 
играть заметную роль, когда взаимодействует одна сильно полярная моле
кула с другой, бездипольной, но обладающей большой поляризуемостью.

В уравнении Ван-дер-Ваальса для реальных газов энергия взаимо
действия учитывается членом а. Стягивание молекул проявляется во

„внутреннем давлении“, равном по Ван-дер-Ваальсу Работа, затра
чиваемая на преодоление этого стягивания, равна

/ - £ ^ = - £  <6)
V
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и, следовательно, -у  является мерой энергии, необходимой для пре

одоления сил межмолекулярного взаимодействия. Величина b в уравне
нии Ван-дер-Ваальса связана с так называемым собственным объемом 
молекул. В действительности b является своеобразным суррогатом, учи
тывающим отталкивание, поскольку молекулы трактуются как жесткие 
шарики, способные сближаться до „соприкосновения“. Размеры этих 
шариков представляют так называемые ван-дер-ваальсовы диаметры 
молекул.

Теории жидкого состояния в настоящее время нет. В жидкости 
силы взаимодейавия играют решающую роль. Они зависят от харак
тера и строения молекул. В одних случаях превалируют дисперссионные 
силы, в других кеезомовы, и, наконец, часто еще имеет место наложение 
сил химической природы. Все это вместе взятое чрезвычайно услож
няет изучение жидкого состояния. Можно все же подметить некоторые 
качественные закономерности. Так, например, температура кипения по
вышается в гомологических рядах. Это связано с тем, что при удли
нении углеродной цепочки поляризуемость молекулы растет и соответ
ственно увеличивается дисперсионное взаимодействие. Если имеются 
молекулы с примерно одинаковой поляризуемостью, но с разными ди
польными моментами, как, например, сильно полярные нитросоединения 
RN02 и значительно менее полярные эфиры азотистой кислоты RONO, 
то первые кипят всегда выше (табл. 124).

ТАБЛИЦА 124

З а в и си м о ст ь  тем п ер атур ы  кипения от д и п о л ь н о го  м ом ен та

Вещество
Дипольный 
момент В 

растворе D

Темп, 
кип. °С

Вещество
Дипольный 
момент в 

растворе D

Темп, 
кип. °С

Разница 
в т е мп ,  

j кип.

CH3NO, 3,17 +  101 CH3ONO _ — 12 113
c2h 5n o 2 3,19 +  113 C2H5ONO 2,20 +  17 96
c3h 7n o 2 — +  126 c3h7o n o 2,28 +  57 69

CH3CN 3,51 +  81,5 CH3NC — +  60 21,5
c2h 5cn 3,57 +  98 c2h 5n c 3,47 +  78 20
c3h 7cn 3,57 +  116 c3h 7n c — +  99,5 16,5

Такая же картина наблюдается и в рядах нитрилов и изонитрилов. 
Здесь дипольные моменты отличаются незначительно, и соответственно 
меньше разницы в температурах кипения. С удлинением углеводородной 
цепи повышается относительная роль дисперсионных сил, и разницы 
температур кипения уменьшаются.

В газе полярные молекулы могут свободно ориентироваться во 
внешнем поле. Опыт показывает, что в бездипольных раствори
телях они сохраняют способность ориентации, почти как в газе. 
В чистой полярной жидкости каждая молекула вплотную окружена со
седними диполями, мешающими ей поворачиваться. Поэтому необходимо
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учесть внутреннее локальное поле жидкости. Направление и величина 
этого поля зависят от мгновенной ориентации и расположения соседей.
_ / о  _ 1 м \
Вследствие этого полная поляризация жидкости ^т. е. --q_  ̂ — j  мо-

жет оказаться меньше, чем в газе. Так, например, в СН ^ поляризация 
газа составляет 77 см3, а поляризация жидкости 42 см3; в СН3СОСН3 
соответственно 176 и 63 см3; в С2Н5ОСН3 62 и 52 см3. В газе на долю 
ориентационной поляризации приходится величина

Р-2
3kT *

В чистых полярных жидкостях эффективная ориентационная поляриза
ция равна:

Рэфф
е ЖИДК 1

1 4- 2ЖИДК 1 *
(7)

где ежидк — диэлектрическая константа чистой жидкости, а /? — ре
фракция.

В ряде работ (Онзагер1, Пиекара2, Кирквуд3, Дебай4) были сделаны 
попытки найти связь между эффективной и идеальной (т. е. газовой) 
ориентационной поляризацией.

Сыркин 5 предложил следующую формулу

или

Л и. 2— .
3 3 kT

£ЖИДК * 

£ЖИДК ^

Г£жидк
'  £жидк

м
Т “
"Try

R
2 ’

э̂фф______
£ — 1 \2 ’

Ж И Д К  \

1 +  2 / жидк г  7

( 8 )

(9)

По формуле (8) можно определить дипольный момент из удельного 
веса, рефракции и диэлектрической константы чистой жидкости. Табл. 
125 иллюстрирует применимость этой формулы. В ней сравнены диполь
ные моменты, вычисленные по формуле (8), с опытными значениями, 
измеренными в бездипольных растворителях.

К сильно ассоциированным веществам с водородной связью фор
мула (8) неприменима. Она дает слишком большие значения дипольных 
моментов (313 вместо 1,84 для воды и т. д.).

1 O n s a g e  г, J. Am. Ch. Soc. 58, I486 (1936).
2 P i e k a r a, Proc. Roy. Soc. 172, 360 (1939).
3 K i r k w o o d ,  J. Chem. Phys. 7, 911 (1939); 8, 205 (1940).
4 D e b y e ,  Phys. Z. 36, 100 (1935); см. также Ф р е н к е л ь ,  Г у б а н о в ,  

УФН 14, 68 (1940).
5 С ы р к и н ,  ДАН 35, 45 (1942).
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ТАБЛИЦА 125
Д и эл ек т р и ч еск и е  константы  ж и д к о ст ей  и ди п ол ь н ы е м ом енты

Молекула Плотность
Диэлек

трическая 
константа 
ж чдкости

Рефракция
смв

Дипольный момент
вычислен

ный по 
формуле 

(8)

измеренный 
в бездиполь- 

ном раствори
теле

с н 3л 2,286 7,1 19,26 1,40 1,37
С2НбВг 1,43 9,5 19,11 1,99 2,01

СН3СОС1 1,1051 15,9 16,31 2,59 2,68
НСООС2Н, 0,92 8,27 17,71 1,94 1,92

СН3СООСН3 0,9338 7,03 18,1 1,74 1,78
с 2н ^ 0,783 27,7 15,88 3,45 3,57
с 6н вш , 1,207 34,09 32,72 4,28 3,96

с 6н Бс н 3 0,8659 2,39 30,81 0,4 0,4
с 0н ьо с н 3 0,994 4,41 33,0 1,29 1,23

С9Н,Ы 1,093 9,0 39,5 2,18 2,19
ос С10Н7Зг 1,4868 5,17 51,32 1,47 1,52

5 2 .  В а н - д е р - в а а л ь с о в ы  м о л е к у л я р н ы е  с о е д и н е н и я

Ван-дер-ваальсовы силы являются причиной образования целого ряда 
молекулярных соединений из насыщенных молекул. Химически инерт
ные элементы нулевой группы дают молекулярные соединения, на
пример, с водой (гексагидраты), фенолом, толуолом г. В этом про
является частично действие дебаевых сил между дипольным окружением и 
поляризуемым атомом инертного газа и дисперсионный эффект, су
щественный в силу своей аддитивности.

Известно большое количество молекулярных соединений нитробен
золов с ароматическими углеводородами. Нитрогруппа сильно полярна. 
Углеводороды с сопряженными связями обладают большой поляризуе
мостью. Это обусловливает заметное индукционное взаимодействие. 
Дисперсионный эффект также играет роль, но он, вероятно, не является 
определяющим при образовании молекулярных соединений, так как угле
водороды, как правило, не дают молекулярных соединений друг с другом.

Строение молекулярных соединений можно представить следующим 
образом. Плоские молекулы нитросоединений и углеводорода распола
гаются параллельно. Поляризующие нитрогруппы стремятся стать как 
можно ближе к поляризуемым кратным связям. В углеводородах 
индуцируется дипольный момент обратного направления, вследствие чего 
результирующий момент молекулярного соединения несколько уменьшен. 
Момент нитробензола в нафталине понижен до 3,73 О. Момент моле
кулярного соединения л*-динитробензола с нафталином, измеренный 
в бензольном растворе, равен 3,43 О 2.

1 См. работы Н и к и т и н а ,  ЖОХ, 9, 1167 (1939); ДАН, 24,6 (1939); изв. АН 
сер. хим. (1940), 39. Примером таких соединений являются гидраты углево
дородов, например, гидрат метана.

2 По неопубликованным измерениям Шидловской и Сыркийа.
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Энергия образования молекулярных соединений такого типа зависит 
от числа нитрогрупп. Из динитробензолов наиболее прочные молеку
лярные соединения дают, повидимому, орто-производные, затем идут 
мета- и, наконец, пара-производные. Чтобы дать представление о порядке 
величин, приводим таблицу энергий образования молекулярных соеди
нений тринитробензола с различными углеводородами (табл. 126).

ТАБЛИЦА 126
Э н ерги и  о б р а зо в а н и я  м ол ек ул я р н ы х со е д и н е н и й  т р и н и т р о б ен зо л а  

с  различны м и у г л ев о д о р о д а м и  (ккал)

Углеводород Энергия
образования Углеводород Энергия

образования

Бензол ........................ 0,6 Фенилбутадиен . . . . 2,1
Нафталин . ................. 3,4 Дифенилбутадиен . . 2,9
Фенантрен ................. 4,0 Дифенилгексатриен . . 2,4
Антрацен . . . . . . . 4,4; 3,6 Фенилацетилен . . . . 0,6
Стирол ........................ 1,8 Дифенилацетилен . . 2,07

Естественно ожидать, что энергия образования растет с поляри
зуемостью углеводорода. Она несколько повышена у углеводородов, 
у которых наблюдается экзальтация рефракции (гл. X, табл. 72).

53. Молекулярные соединения с участием новых валентных
состояний

В рассмотренной физической теории межмолекулярного взаимодей
ствия отсутствует химическая специфика вещества. Все определяется вели
чиной дипольного момента и поляризуемостью. Однако этим межмо
лекулярное взаимодействие далеко не исчерпывается. В ряде случаев 
в молекулярных соединениях дополнительно к ван-дер-ваальсовым 
играют заметную роль также химические силы. Сюда относится, напри
мер, образование добавочных связей за счет новых валентных состоя
ний. Существенно еще и то, что при сближении молекул могут уве
личиваться веса ионных состояний в отдельных связях.

Существует два типа соединений органических веществ с неоргани
ческими галогенидами МеНа1п. В одном случае органические моле
кулы обволакивают центральный атом или ион, образуя с ним новый 
комплексный ион, а ионы галогенов вытесняются на более далекие рас
стояния. Эго характерно для обычных комплексных соединений.

Галогениды бора, алюминия, олова и т. п. образуют молекулярные 
соединения другого типа. Эти галогениды в твердом состоянии дают 
молекулярные или подобные им решетки. В молекулярные соединения 
они входят также в виде целых молекул.

По данным Лаубенгауэра и Финлея1 теплота образования газооб
разного ВР3 • (СН3)20  из газообразных молекул ВР3 и (СН3)20  равна 
13,9 ккал\ по Ван-Мейлену и Геллеру2 энергия образования ВР3 - СбНбН

1 L a u b e n g a y e r ,  Fi n l a y ,  J. Аш. Ch. Soc. 65, 881 (1943). 
2 Van Meul en ,  Hel ler ,  ibid. 54, 4404 (1932).

21 Зак. 1565. Сыр кин и Дяткина. 321



составляет 51 ккал. Электронографические данные 1 показывают, что
о

в BF3 • (СН3)20  расстояние В — О равно 1,52 А, молекула диметилового
о

эфира остается неизмененной, а расстояние В — F увеличено до 1,41 А
о

(вместо 1,30 А в BF3). Отсюда можно заключить, что истинная энергия 
связи В —  О выше 13,9 ш ал, поскольку деформация молекулы BF3 и 
растягивание связей В —  F требуют затраты энергии.

Связи М — Hal в галогенидах являются частично ионными. В линей
ных молекулах ВеНа12, плоских ВНа13 и тетраэдрических SnHal4 моменты 
отдельных связей компенсируются. Что же касается молекулярных 
соединений, то они имеют очень большие моменты, значительно пре
восходящие моменты органических компонентов (табл. 127).

ТАБЛИЦА 127
Д и п о л ь н ы е м ом енты  м ол ек ул я р н ы х со ед и н ен и й  и и х  ор га н и ч еск и х

к о м п о н ен то в  (О)

Молекулярное
соединение

Дипольный
момент

Молекулярное
соединение

Дипольный
момомент

молеку
лярного
соеди
нения

органи
ческой
моле
кулы

молеку
лярного
соеди
нения

органи
ческой
моле
кулы

ВеС12 •2(С2Н5)20 6,84 1,18 А1С13 • я-С1С6Н4Ч02 7,79 2.78
/С Н 3

ВеВг2 •2 (С2Н6)20 7,57 1,18 А1С13-о-С6Н4<
x no2

8,92 3,7

BF3• (СН3)20 4,35 1,29 А1С13 • nN02C6H4CH3 9,68 4,4
BF3 • (:ан5о с н 3 5,07 —
BF3. (СгН5)20 4,92 1,18 А1Вг3 • (C2Hg)20 6,43 1,18
BCI3• (С2Нб),0 5.98 1,18 AlBr3-CGH5N02 9,13 4,00
BC13• CH3CN 7,65 3,94 А1Вг3 • H2S 5,14 0,93
BC13• c2h5cn 7,75 4,05 TiCI4 • c2h3cn 6,05 4,05

А1С13• (С2н6)20 6,54 1,18 TiCl4 • c6h5cn 6,16; 7,06 4,39
А1С13• c2h5nh2 6,86 1,37 SnCI4-(C2H5)20 3,60 1,18
А1С13• C6H5NOj 9,05 4,00 SnCI4 • 2(CH3)2CO 7,7 2,95

А1С13 •СсН5ОСН3 6,54 1,35 SnCI4 • 2 CeH6COCH3 8,7 2,96
А1С13 • (С6Н5)2СО 8,72 8,13 SnCI4 • 2 CeH6CHO 7,5; 8,1 3,00

А1С18 •о
/С1

-С6Н4(
xno2

9,48 4,59 SnCI4 • CcH6CN 6,55 4,39

Известно далее, что дипольные моменты Аиз и А1Вг3 в бензоле 
равны 2,5 И и 5 И 2; ВС13 и А1С13 в диоксане — 4,86 Э и 2,02 0 , тогда 
как моменты этих молекул в С32 или в расплавленном состоянии равны

1 Bauer ,  Fi nl ay ,  L a u b e n g a y e r ,  J. Am. Ch. Soc. 65, 889 (1943).
2 Плот ников ,  Шек a, Янк е л е в ич ,  ЖОХ 9,868 (1939).
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нулю. В растворе, повидимому, образуются молекулярные соединения 
А1На13 • С6Н6 с большим моментом *.

Каков характер связи в таких соединениях? Естественно, чго имеется 
дипольное, индукционное и дисперсионное взаимодействие. Но оно 
едва ли может объяснить большие энергии связи и найденные диполь
ные моменты.

Очевидно, на неспецифическое ван-дер-ваальсово взаимодействие на
кладываются добавочные силы химической природы, связанные с до
полнительными валентными возможностями атомов. Так, например, атом 
бора может принять один электрон и стать отрицательным четырех
валентным, т. е. образовать еще одну гомеополярную связь в добавление 
к трем уже имеющимся в ВЕ3. Если в другой молекуле есть атом, 
способный увеличить свою валентность, отдавая электрон, как, напри
мер, кислород или азот, то возможно образование связи. При взаимо
действии фтористого бора с диметиловым эфиром образуется, пови
димому, химическая связь между отрицательным атомом бора и положи
тельным трехвалентным атомом кислорода:

Е СН8
-  + /

Р—в —о
/  \

р СН3
I

В этой структуре выигрывается лишняя гомеополярная связь и, кроме 
того, электростатическая энергия. Структура (I) сильно полярна. Это 
и объясняет большой момент молекулярного соединения2. Но, вместе 
с тем, опытное значение дипольного момента показывает, что структура (I) 
является лишь дополнительной к обычному ван-дер-ваальсову взаимо
действию:

Е СН3
\  /

Р—В . . . 0

р СН8
II

Из опытного момента молекулярного соединения (4,35 0 ) на долю 
связи В — О приходится, в предположении векторной аддитивности мо
ментов, 2 ,10 . Если бы действительно имелись положительный и

1 См. также данные С и г г а п и др. (1 А т. Ch.Soc.63, 1470 (1941); 64, 614, 
830, 2076 (1942)] по измерениям дипольных моментов галогенидов Р, Ав, БЬ, Ре, 
81, Ое, Бп и в диоксане.

2 Иногда предполагается, что большие моменты подобных молекулярных 
соединений обуслэвлены деформацией молекул галогенидов, при которой, 
например, молекулы ВНа13 делаются пирамидальными. Подобное искажение 
имеет, вероятно, место. Четырехвалентный отрицательный бор должен давать 
связи, направленные к углам тетраэдра, а не в плоскости. Но это не объясняет 
значений моментов без предположения о чисто ионной структуре В + + + ЗС1~, что 
весьма неправдоподобно.
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отрицательный ионы на расстоянии 1,52 А, то момент связи 
равнялся бы 7,4 Э. Однако наложение структуры (I), хотя бы и в срав
нительно небольшой степени, делает межмолекулярную связь ВР3 • (СН3)20  
прочнее типичных, чисто ван-дер-ваальсовых связей х.

Носителем отрицательного заряда может быть также атом галогена, 
как в структуре

Р сн3
+ /

Р - В - 0
/  \

р СН3
ш

Именно такие структуры представлены, повидимому, наряду с чисто 
ван-дер-ваальсовым взаимодействием в молекулярных соединениях ти
тана и олова, например:

С1 CI СН3
/  +/

Sn—О

С1 С1 сн3
В качестве подтверждения можно указать на то, что при замене 

хлора метильной группой, например при переходе от БпС14 к 5пС13(СН3) 
или от ВНа13 к В^СН3)3, способность к образованию молекулярных 
соединений уменьшается.

Интересно также отметить, что дипольные моменты в диоксане равны 
для 51С14 нулю, для йеСЦ 0,67 Э и для БпС14 3,82 Э,

Соединение А1С13-ГШ8 отличается значительной прочностью и пере
гоняется при 400° практически без разложения. Клемм, Клаузен и Якоби * 
оценивают энергии связи А1С18-ИН3, А1Вг3*1МН3 и Аи3 • ГШ8 соответ-

1 Молекулярные соединения ВР3 с (С2Н5)20  и (/-С3Н7)20  несколько менее 
прочны. Броун и Ад а м с  [5, Ат. СИ. Бос. 64, 2557 (1942)] объясняют это 
стерическим отталкиванием:

Н Н BF3 Н Н
\ / \ /c 0 C \
/  \ /  \ /  Н

Н СН* СН2

Тетрагидрофуран, напротив, дает более прочное молекулярное соединение 
СН2-СН 2

/
F3B - 0  , что согласуется с отсутствием стерических препятствий

\ сн2~сн2
в этом случае.

2 Kl emm,  Cl a us e n ,  J a cob i ,  Z. anorg. allg. Chem. 20Э, 367 (1931).
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ственно в 40, 38 и 30 ккал. Очевидно, в А1На13 • ЫН8 значительную 
роль играют структуры:

С1 Н
\ -  +/  

С1 —А1—N—Н
/  \С1 н

С1 н
С1—А1—М-Н

/  \С1 н
/  структура 3 структуры

С1 н
С1-А1—Ы -Н

/  \С1 н
9 структур

С1 н
+ /С1—А1—Ы—Н

3 структуры

Аналогичные структуры имеются в соединениях А1С13 • Н23, РН3 • СиНа1, 
РН3 • А1На13 и др.

В комплексах А1С13 с непредельными углеводородами возможны 
структуры, когда атом алюминия становится отрицательным за счет эле
ктрона двойной связи, например:

С1 С1

С1—^ А 1 -С Н 3—СН2 С1— ^ А 1 ...С Н 2= С Н 2

С1 С1

С1
С1-^А1—СНа—СН2 

С1

Таким образом, в соединениях этого типа осуществляется резо
нанс ван-дер-ваальсова взаимодействия и дополнительных химических 
структур.

54. Водородная связь

Существует еще один тип межмолекулярной связи, имеющей очень 
большое значение. Это так называемая водородная связь, которая осу
ществляется между атомом водорода, химически связанным в одной 
молекуле, и атомами Р, О, Ы, С1 или Б, принадлежащими другой мо
лекуле. Она проявляется в газах, жидкостях и твердых телах и обус
ловливает явления ассоциации.

Карбоновые кислоты существуют в виде двойных молекул не только 
в растворах, но даже в парах. Лишь с повышением температуры они 
разлагаются на одиночные молекулы.
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Электронографически установлена конфигурация димера муравьиной 
кислоты *:

/
Н—С

\

О— н
" ° Ч 1.25А
121° С—Н

2,73А

/
Н— О 1.36Д

Водород гидроксильной группы расположен между своим кислородом 
и карбонильным кислородом второй молекулы. Со своим он дает на
стоящую химическую связь, а с другим —  водородную, которую будем 
обозначать пунктиром.

Атом водорода имеет только один холостой электрон и, следова
тельно, может участвовать только в одной, а не в двух ковалентных 
связях.

В связях О—Н и С = 0  наряду с гомеополярныии есть ионные 
-  +  +  -

состояния —О Н и >  С—О. Когда эти связи находятся рядом, ион
ные структуры упрочняются и веса их увеличиваются, так как со
стояния (I) и (II)

— + 
0  н О О Н— О

+ / \ // \ +с с—н н—с С - Н
\ / VО—н О 0 Н О

I II

дают выигрыш энергии дополнительного электростатического взаимо
действия иона водорода с ионом кислорода соседней молекулы. Веро
ятно, небольшую роль играет также наложение гомеополярных струк
тур (III—IV)

О - Н О О Н — О
/

Н - С С - Н Н - С С - Н
/ \ / /

О Н - 0  О — Н О
III IV

с разной локализацией связей и ионных (V)

О - Н  О
/  %

Н - С  С - Н
4 +  - /О—н о

V

1 К а г 1 е, В г о с к ш а у, .1. Аш. СИ. Бос. 66, 574 (1944).
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когда один атом кислорода приобретает положительный заряд и до
полнительную валентность за счет другого К 

Резонансная структура карбоксила

О
/

- С
'Ч .

о - н

способствует водородной связи. Она усиливает отрицательный заряд 
карбонильного кислорода и ионный характер связи О—Н.

Относительная роль отдельных структур меняется от соединения 
к соединению. Водородную связь нельзя свести к электростатическому 
взаимодействию или к резонансу валентных штрихов, или к увеличению 
валентности кислорода. Только все вместе взятое позволяет понять, 
почему две молекулы кислоты образуют димер. Силы, обусловливаю
щие водородную связь, представляют собой обычные ван-дер-ваальсовы 
силы, на которые накладывается еще ряд дополнительных эффектов. 
Взаимодействие двух молекул кислоты вызвано не только притяже
нием двух диполей. Сами диполи не остаются неизменными. Они уси
ливаются, так как ионное состояние в каждой связи делается более 
выгодным.

Возникшая дополнительная водородная связь является помехой 
к расшатыванию достигнутой ориентации. Она препятствует дипо
лям занять другие положения, так как при этом они потеряли бы не 
только энергию кулоновского притяжения, но и дополнительный выигрыш 
энергии за счет усиления весов ионных состояний и резонанса с дру
гими структурами.

Не следует думать, что в О . . . Н —О атом водорода одинаково 
связан с обоими атомами кислорода; с одним он дает прочную хими
ческую связь, как в обычной гругпе ОН, а со вторым — слабую во
дородную.

Расстояние О—Н . . . 0  в димерах кислот составляет 2,67^ Расстоя
ние О—Н в гидроксиле равно 1А. Следовательно, водородная связь

О

осуществляется на расстоянии 1,67 А. В литературе есть, правда не 
вполне убедительные, указания на то, что в димерах кислот водород

О

немножко оттянут от своего кислорода до 1,07 А, но и в этом случае
О

он находится от второго кислогода на расстоянии 1,60 А.
Расстояния в водородных связях приведены в табл. 128.
Иногда высказывается предположение, что атом водорода в водо

родной связи не локализован, а размазан между двумя атомами. В 
этом находят причину водородной связи. Однако размазанность про
тона, масса которого превосходит массу электрона в 1840 раз, мало
вероятна. Укажем еще, что водородная связь осуществляется в равной

1 Интересно отметить, что расстояние С—О (орд.) в димере равно 1,36 А, 
а и мономере 1,42 А.
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ТАБЛИЦА 128

Расстояния в водородных связях (А)

Водородная
связь Расстояние Вещество

0 - Н . . . 0 2,76 Л ед
2,70 С (СН2ОН)4
2,70 о-С6Н4(ОН)2

2,55±0,15 
2,71 ± 0 ,15

1 (СООН),

2,76 (СР3СООН)2
2,73 (НСООН)а
2,76 (СН3СООН,'2
2,55 И аНСОз
2,78 ш о 3
2,63 СО(ИН2)2-Н20 2

Р—Н. . .Р 2,25+0,2 КНР2
2,51+0,2 КаНР2

N - 1 1 . . . N 2,96
2,65 Фталоцианин

К - Н . . . 0 2,98; 3,03 СО(ЫН2)2
2,76; 2,88 МН2СН2СООН

2,85 Дикетопипер азин
1 Ч - Н . . . Р 2,63 ГШ4Р

2,76 Ш 4НР2ОО1о

2,76 (СН3СООО)2

мере в случае дейтерия, хотя увеличение массы в два раза должно бы 
заметно сказаться на вероятности перехода.

Известны теплоты димеризации муравьиной, уксусной и бензойной 
кислот. Они составляют 14,1, 16,4 и 8,7 ккал. На энергию одной во
дородной связи приходится соответственно 7,05, 8,2 и 4,35 ккал. В 
других случаях, как будет видно в дальнейшем, энергия водородной 
связи составляет 5—7 ккал г.

В конечном счете водородная связь по сравнению с обычным ван- 
дер-ваальсовым взаимодействием дает упрочнение на несколько кило
калорий. Этот небольшой выигрыш легко обеспечивается наложением 
вышеприведенных структур и увеличением весов ионных состояний. 
Поэтому нам кажется, что нет надобности в специальных дополнитель
ных гипотезах о природе водородной связи.

1 И нтересно отметить, что при температурах 20—40° С возможно подвиж
ное равновесие с образованием и разруш ением  водородной связи. Это лежит 
в той области температур, при которой происходят химические реакции в 
клетках и тканях. Водородная связь должна, повидимому, играть роль в био
логических процессах.
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Дипольные моменты отдельных молекул в димерах кислот частично 
компенсируются. Димеры обнаруживают пониженную поляризацию, так 
как они ориентируются в поле как одно целое.

Наличие в молекуле группы О — Н обусловливает поглощение 
света с частотой ~  3500 см-1 в инфракрасной области. У димерных 
кислот вместо нормального поглощения наблюдается полоса, смещенная 
к более длинным волнам. Это указывает на изменение характера 
гидроксильных групп. То же было подтверждено и исследованием раман- 
спектров. Смещение частоты является одним из доказательств водо
родной связи.

В газообразном фтористом водороде имеются цепочечные и цикли
ческие полимерные молекулы (HF)n разных степеней полимеризации, 
которые находятся между собой в равновесии. Энергию каждой мо
лекулярной связи оценивают в 4—7 ккал. Наряду с гомеополярным

4* —
в HF представлено ионное состояние: H F. Если рядом находятся две 
молекулы HF, то роль ионных состояний, повидимому, усиливается

4  •— 4 - —
благодаря выгодности конфигурации: H F H F.

Добавочную стабилизацию системы могут дать еще структуры, когда 
между атомами водорода и фтора разных молекул образуется гомео- 
полярная связь. Расстояние между двумяо атомами фтора равно 2,26 Â. 
Расстояние в молекуле HF равно 0,92 А,^ так что на водородную 
связь F . . . H  приходится примерно 1,34 А. Для водородной связи ха
рактерно, что водород связан не более чем с двумя атомами. По мне
нию Паулинга дело заключается в том, что в превалирующей ионной 

— 4* —
структуре F H F имеются два больших отрицательных иона, которые 
окружают маленький протон и мешают третьему отрицательному иону 
подойти к нему достаточно близко.

Водородная связь образуется между водородом и атомами F, О, N, 
Cl, S. Тенденция к образованию водородной связи убывает в приведен
ной выше последовательности, которая совпадает с уменьшением веса 
ионных структур в соответствующей связи X—Н. Есть указания, что 
бром и иод также дают водородные связи, но они, как и следовало 
ожидать, очень слабы.

Фридель, впервые получивший соединение (СН3)20  • НС1, приписал ему 
структуру с четырехвалентным кислородом:

С | ч 0 / "
CHgZ Х С1

Мы видели в гл. VI, что четырехвалентный кислород крайне мало ве
роятен.

Гладышев и Сыркин1 изучали равновесие между (СН3)20  и HCl 
в интервале температур от 260 до 303° К. Тепловой эффект реакции 
равен 6,7 ккал.

1 Г л а д ыше в ,  Сыркин,  ДАН 20, 145 (1938).

329



Процесс идет без заметной энергии активации. Повидимому, между 
(СН3\ 0  и НС1 возникает водородная связь

СН3 

СН3
>0. . . .Н —С1

с частичным наложением оксониевой структуры
СН,

СНо

з\ +
0 - Н  С1

Детальное раман-спектроскопическое исследование1 этого соединения 
в большом интервале температур от —80° ло -(-20° С также не под
тверждает гипотезы о четырехвалентном кислороде.

Энергии водородных связей О—Н . . . И  в некоторых молекулярных 
соединениях приведены в табл. 129.

Есть основания полагать, что в некоторых случаях водород группы 
С—Н также может давать водородную связь. Это, повидимому, 
относится к молекулярным соединениям хлороформа с ацетоном 
(СН3)2С О .. .НСС13 и эфиром (СН3)20 . . .НСС13.

Ассоциация в растворах. Уже давно из измерений молекулярных 
весов было известно, что некоторые вещества в растворах ассоцииро

ваны. Обычно молекулы этих ве
ществ содержат группы ОН, N14 
и т. п. Так, например, этиловый спирт 
ассоциирован в отличие от диметило- 
вого эфира. Это может быть теперь 
объяснено наличием водородной 
связи.

Одним из методов изучения 
взаимодействия молекул в растворах 
является исследование величины ди
электрической константы при разных 
концентрациях. Из полной поляри
зации можно найти ту ее часть, ко

торая приходится на долю растворенного вещества. Кривая зависимости 
между поляризацией растворенного вещества и его молекулярной долей 
позволяет судить о поведении вещества в растворе.

Если растворитель бездипольный, то часто поляризация, экстрапо
лированная к бесконечному разбавлению, близка к значению для газа. 
Это значит, что молекулы растворителя почти не мешают растворен
ным молекулам ориентироваться во внешнем поле. Когда концентрация 
увеличивается, расстояние между растворенными молекулами уменьшает
ся и их взаимодействие начинает сказываться на поляризации. Любо- 
пытно отметить, что иногда даже при больших разведениях поляриза
ция растворенного вещества существенно отличается от Р газ. В этих 
случаях даже в крайне разбавленных растворах молекулы ассоцииро
ваны. Такая особенность наблюдается у спиртов и кислот. Кривая по-

ТАБЛИЦА 129
Энергии образования молекуляр
ных соединений с водородными 

связями (ккал)

Молекулярное
соединение

Энергия
образова

ния

Пиридин-о-хлорфенол 6,8
Хинолин-о-хлорфенол 6,8
Т олуидин- о-хлорфенол 3.5
Толуидин-л-хлорфенол 4,2

1 Г а н т ма х е р | В о л ь к е н ш т  ей н, Сырки  н, ЖФХ 14, 1569 (1940).
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ляризации этилового спирта в гексане сначала падает, проходит через 
минимум, затем круто поднимается вверх, проходя через максимум, и 
дальше плавно падает до значения поляризации чистого спирта. Такой 
сложный ход кривой указывает на разный характер ассоциации в зави
симости от концентрации. В разбавленном растворе молекулы спирта 
ассоциированы таким образом, что момент уменьшен:

К—О • • • Н
I I

Н- - - 0 —к
Такая „квэдруполизация“ понижает ориентационную поляризацию. При 
росте концентрации все большую роль играют комплексы с растущим 
моментом:

Я Я
I I I
о —Н- - - 0 —Н - - 0 - Н

что обусловливает увеличение поляризации. При повышении темпера
туры и максимум и минимум сглаживаются и кривая приближается к пря
мой. При более высоких температурах расстраиваются и нарушаются 
как одни, так и другие конфигурации ассоциированных молекул.

В литературе есть попытки описания хода поляризационной кривой 
в терминах молекулягных комплексов определенного состава, например 
двойников, тройников и т. д. Такой подход по существу является фор
мальным, так как при этом допускается существование такого числа видов 
комплексных молекул, чтобы можно было описать любую форму кривой.

Другая трактовка дается теорией дипольной сольватации. При этом 
не делается предположения о комплексах определенного состава. При
нимается, что взаимодействие молекул сказывается во взаимном ограни
чении свободы движения. Одна молекула в большей или меньшей мере 
сковывается силовыми полями соседей, мешающих ее ориентации 
во внешнем поле. Как указывает Дебай, торможение ориентации ка
ждой молекулы в жидкой воде таково, как если бы на нее действовало 
поле в 72 млн. V/см. Такое поле дает диполь молекулы НаО (1,84 О) 
на расстоянии 2,5• 10~8 см.

На примере бензойной кислоты и фенола было обнаружено, что 
ассоциация зависит от растворителя. Эти вещества ассоциированы в бен
золе, СНС18, СС14 и СЭ2. В растворителях типа СН3С6Н4Х ассоциация 
уменьшается в ряду:

Х =  СН3, С1, Вг, Л, N 0^ СООЯ, СИ, СНО, МТ2, СООН, ОН.
В ацетоне, уксусной кислоте, этиловом эфире, спирте и этилацетате 
фенол и бензойная кислота находятся в Биде мономеров. Это объяс
няется тем, что растворители с группами С =  О, ОН, ЙН2 и т. п. спо
собны сами образовывать связи с растворенными молекулами кислоты, 
как, например:

О

я—с /  ^
о—н...о = с \

к
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Взаимодействие с растворителем препятствует молекулам давать водо
родные связи друг с другом. В случае же бензола и аналогичных со
единений водородных связей с растворителем нет и ничто не мешает 
димеризации.

Форманилид С6Н51ЧНСОН в толуоле образует полимеры. При доба
влении пиридина, который сам может образовывать водородные связи 
с форманилидом, степень полимеризации последнего уменьшается.

Диоксановый эффект. Взаимодействие между растворителем и рас
творенным веществом отчетливо проявляется в „диоксановом“ эффекте. 
Как известно, дипольные моменты должны определяться в бездиполь- 
ных растворителях. К сожалению, это не всегда осуществимо. Именно 
в силу своей инертности соответствующие вещества часто оказываются 
плохими растворителями. Растворимость, как правило, растет, если 
кроме дисперсионных сил возможно взаимодействие между полярными 
группами растворителя и растворенного вещества, В последнее время 
в качестве растворителя для измерений дипольных моментов стали 
пользоваться диоксаном:

ХНо — СН<
0<

•2\
>0

^СН2 — СН2/
Он имеет две полярные эфирные группы С — О — С, моменты кото
рых в значительной степени компенсируются (результирующий момент 
~ 0 ,4  И). Естественно ожидать, что кислород диоксана может дать 
водородную связь с водородом растворенной молекулы. Это должно 
привести к усилению веса ионной структуры в связи X —  Н и  увели
чению момента молекулы. Ниже приведена табл. 130, содержащая 
моменты ряда веществ, измеренных в бензоле и диоксане.

ТАБЛИЦА 130
Дипольные моменты, измеренные в бензоле и диоксане (Ц)

Молекула
Дипольный момент

в бензоле в диоксане

Нитробензол 4,01 4,03
Окись триметиламина 5,04 5,02
Анилин 1,54 1,77
я-Нитроанилин 6,17 6,81
Р-Нафтиламин 1,77 2,10
Флуорен 0,53 0,65
Трифенилметан 0,2 0,46
Пиррол 2,2 3,2
4-Метилимидазол 4,8 6,2
Пиразол 1,7 2,2
а-Оксипиридин 1,46 3,1

У нитробензола и окиси триметиламина момент в бензоле и ди
оксане практически один и тот же. В этих соединениях водород есть 
только в неполярных связях СН; поэтому водородная связь с диокса-
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ном не гозникает. При наличии частично полярной связи X — Н момент 
в диоксане повышен. В случае анилина момент в диоксане больше 
на 0,23 О за счет структур:

с н 2 с н 2

С Н 2  С  Н а

H v
О

с н 2 с н 2
\ о

н  С Н ,  C l  1
3 структуры

В паранитроанилине этот эффект еще больше за счет дополнительной 
структуры типа:

J
о

н с  Н а  с н 2\ ч>
н  с н ,  с н 2

Яркий пример представляет а-оксипиридин. В диоксане момент больше, 
чем в бензоле, на 1,6 О. Повидимому, играют роль структуры:

а 0
н \

о

с н 2 с н 2 

о

н

1  " - о
\

с н 2 с н ,

о о
N ~ ___/ ~  N"

с н  с н 2 с н *  с н ,
О взаимодействии с растворителем можно судить также по элек

тропроводности растворов. Это относится к тем случаям, когда вза
имодействие зашло так далеко, что образуются проводящие комплексы. 
Однако, изучение диэлектрической поляризации растворов является 
более тонким методом, позволяющим улавливать нюансы взаимодей
ствия, когда ионизации еще нет, а имеется лишь усиление весов ион
ных структур в связях.

Свойства жидкостей с водородными связями. Уже давно в свой
ствах ряда жидкостей были обнаружены аномалии, обусловленные 
усиленным межмолекулярным взаимодействием. Так, например, в ряду 
Н2Те, H2Se, H2S температуры кипения и теплоты испарения уменьша
ются. Можно было бы думать, что Н20  будет кипеть ниже, чем HaS. 
В действительности же ее температура кипения выше на 160°. То же 
наблюдается в пятой группе, где NH3 кипит выше, чем РН3; в седь
мой группе температура кипения HCl (—85°С) лишь незначительно 
ниже, чем НВг (—69°С), a HF кипит при-{-190С. Нормальный ход 
имеет место только в четвертой группе, где наименьшая температура 
кипения у СН4, выше^ у SiH4 и еще выше у GeH4. Причина такого 
хода заключается в том, что в жидких HF, НаО, NH3 и НС1 есть водо
родные связи.

В изоэлектронном ряду СН4, NH3, Н20  и HF самую низкую темпе
ратуру кипения имеет метан (—112° С), в котором нет водородных 
связей. Аммиак кипит выше (—33° С), так как атом азота одной моле-
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кулы образует слабую водородную связь с атомом водорода соседней 
молекулы. Температура кипения воды значительно выше. В воде атом 
кислорода одной молекулы может образовать две водородные связи 
с атомами водорода двух соседних молекул. К тому же водородные 
связи кислорода прочнее, чем у азота. В №  каждый атом фтора дает 
только одну прочную водородную связь, вследствие чего температура 
кипения понижена по сравнению с водой. Таким образом, необходимо 
учитывать как прочность, так и число водородных связей.

В ряду СН3— СН3, СН3ЫН2, СН3ОН и СН3Р ниже всего кипят этан 
(—88°С) и фтористый метил (—78°С), где водородные связи отсутствуют. 
Наиболее высокую температуру кипения имеет СН3ОН (-(-65°С).

Рассмотренные выше аномалии, как то: высокие температуры кипе

ния, повышенные энтропии испарения (т. е. константы Трутона
давно были известны химикам. В связи с этим появилось деление 
жидкостей на „нормальные“ и „ассоциированные“. Однако не было 
четкого физического понимания явления ассоциации. Этот термин стали 
применять всегда, когда вещество по каким-либо признакам отклоня
лось от некоторой условной нормы. В настоящее время явление ассо
циации стало более доступным для понимания. В ряде случаев это не 
что иное, как водородная связь, иначе говоря, наложение дополнитель
ного рассмотренного выше взаимодейстия на обычные ван-дер-вааль- 
совы силы. Если бы молекулы были расположены беспорядочно, то 
вследствие неаддитивности электростатических сил взаимодействие 
было бы ослаблено. Водородная связь является упорядочивающим фак
тором, частично подавляющим беспорядок и неаддитивность. В резуль
тате этого выигрывается несколько лишних килокалорий.

Явление смешения жидкостей тоже обусловлено характером меж
молекулярного взаимодействия. Так как при смешении энтропия растет, 
то с этой стороны препятствия к взаимному растворению нет. Но теп
ловой эффект смешения может быть как положительным, так и отри
цательным. Он слагается из трех частей: из энергии раздвигания моле
кул одной жидкости, из энергии раздвигания молекул другой жидкости 
и, наконец, из энергии, которая получается, когда молекула одной 
жидкости вклинивается между молекулами другой.

Известно эмпирическое правило, заключающееся в том, что сходное 
растворяется в сходном. Если, например, жидкости состоят из безди- 
польных молекул, то можно ожидать, что они будут смешиваться. 
Действительно, это часто имеет место (углеводороды). Если одно ве
щество дипольно, а другое нет, то смешения можно ожидать, если 
дипольная молекула имеет большой бездипольный остаток, способный 
к дисперсионному взаимодействию с первой (бензол—нитробензол). 
Если оба вещества способны образовать водородные связи, то в смеси 
возникают мостики между молекулами обеих жидкостей, как это имеет 
место при смешении воды со спиртами (Н20 —СН3ОН; Н20 —С2НбОН).

При переходе к спиртам с длинными углеводородными цепями вза
имная растворимость уменьшается. Теперь молекулы Н20  экранируются 
жирными остатками СмН2п+1 и взаимодействие с полярной группой 
спирта ослабляется. Поляризуемость молекулы воды мала и дисперси
онное взаимодействие ее с углеводородной цепочкой спирта незначи-
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тельно. Можно сказать, что молекула воды предпочитает иметь около 
себя другую молекулу воды, а не длинную группу СяН2я+1. В свя
зи с этим взаимная растворимость воды и высших спиртов невелика.

Такая же картина наблюдается в случае воды и кетонов. Ацетон 
смешивается с водой, так как группа СО сильно полярна, а жирный 
остаток (СН3)2 невелик. При переходе к кетонам с длинными цепями 
положение меняется. Если полярная группа экранирована и к тому же 
момент не особенно велик, как это имеет место в диэтиловом эфире, 
то смешение с водой происходит неохотно:

Н Н

Н ^ С  О
\ /с

н н
\ /с -н

н н н н
Когда смешиваются сходные вещества, то часто: а) объем меняется 

незначительно, б) отклонения от закона Рауля почти не наблюдаются, 
в) теплота смешения близка к нулю. Это имеет место, например, в сме
сях: СН3ОН — С2НбОН, СН3СООСН3— СН3СООС2Нб и др.

Если вещества сильно взаимодействуют, как это имеет место, на
пример, в ацетоне и хлороформе, где есть водородная связь

/С Н 3 
~ г /С Ц С -Н .. .  о =  сч

х сн3
то часто: а) прои:ходит сжатие, б) упругость пара по сравнению 
с законом Рауля по лижается (жидкости мешают друг другу испаряться) 
и в) тепловой эффект положителен. Наконец, зачастую при смешении 
дипольных и бездипольных веществ наблюдается обратный эффект, 
когда: а) объем увеличивается, б) упругость пара выше, чем по закону 
Рауля и в) теплота смешения отрицательна.

Несколько примеров приведено в табл. 131.
ТАБЛИЦА 131

Отклонение от аддитивности в жидких смесях

Смеси Ар
°/о

дР
°/о

Яккал

СвН6- ( С 2Н6)20 —0,6 0 0
СвН6 —СН2С1СН2С1 -)-0,34 0 -0,1

СН3ОН — С2Н5ОН +0,05 —0,8 +0,09
СН3СООСН3 — С2Н5СООСН3 +0,05 +1 —0,21

С82 — СН3ОН +1.3 +22 -3,1
с внв— СН3ОН — +69 -2 .4

СН3СОСН3 — С82 +1.4 +59 -5 ,0
СН3СОСН8-СНС13 -0 ,2 —22 +5,56
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В табл. 131 Дг> означает изменение объема при смешении, Ар —про
цент отклонения упругости пара от закона Рауля и q —  теплота сме
шения на 1 г смеси.

55. Внутримолекулярная водородная связь

Еще Ауверс и Пфейфер отметили отличие о-нитро- и альдегидофе- 
нолов от соответствующих м- и я-изомеров.

о-Нитрофенол плавится при 45°С, т. е. значительно ниже, чем л*-(96° С) 
и я(113°С) изомеры; труднеерастворим в воде, легче в петро- 
лейном эфире и бензоле.

о-Нитрофенол не дает продуктов присоединения с трифенилхлормета- 
ном в отличие от м- и я-изомеров, обнаруживающих нормальные свой
ства соединений с гидроксильными группами.

В растворах о-нитрофенол не ассоциирован, а м- и я-нитрофенолы 
ассоциированы.

В орто-производных рядом находятся водород гидроксила и частично 
отрицательный кислород нитро- и карбонильной группы.

Это делает возможным „внутренние“ водородные связи:

Внутримолекулярное насыщение водорода препятствует образованию 
водородных связей между разными молекулами, что и вызывает описан
ные выше аномалии.

Образование внутримолекулярных водородных связей или кольцева
ние (chelation) играет большую роль в органических соединениях. 
У 2-нитрорезорцина оба атома нитрогруппы принимают участие в об
разовании водородных связей

Кольцевание возможно и у молекул, содержащих в орто-положении 
к гидроксилу группы
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Н ал ич ие гидроксила и карбоксила в орто-положении в салициловой 
кислоте благопряитствует водородной связи:

Iа
Брэнч и Яброфф указали, что салициловая кислота—более сильная 
кислота, чем соответствующие мета- и пара-производные. Паулинг 
объясняет это тем, что водородная связь с гидроксильной группой 
частично насыщает притяжение протона к карбоксильному иону.

В 2,6-дигидроксибензойной кислоте возможны две внутримолеку
лярные водородные связи

Эта кислота очень сильная ( / С ДИс с .  =  5- 10-2).
Энергию внутримолекулярной связи в салициловой кислоте можно 

оценить из сопоставления упругостей паров орто-, мета- и пара
изомеров.

Получается примерно 4,7 т а л .
Две молекулы салициловой кислоты дают в растворах в С6Н6 или 

СС14 димеры

Здесь, как показывают спектроскопические исследования, нет „свобод
ных“ гидроксильных групп.

Часть из них занята в образовании внутримолекулярных водородных 
связей, часть —  внешних.

Н

22 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 337



Возникновение водородной связи возможно уже в мономерной моле
куле кислоты внутри одного карбоксила за счет кислорода карбонила 
и водорода гидроксила:

- ( У
о.

Действительно, такое взаимодействие тормозит вращение гидроксильной 
группы, что сказывается на дипольном моменте. Но эта водородная 
связь очень слаба из-за большого расстояния Н . . . О. Поэтому обра
зование „нормальных*4 водородных связей между двумя молекулами 
кислоты оказывается выгоднее.

Ацетоуксусный эфир существует, как известно, в кето- и энольной 
таутомерных формах.

Можно было бы ожидать, что энольная форма, содержащая гидро
ксил, должна кипеть выше, чем кето-форма, и должна легче, чем послед
няя, растворяться в воде и труднее в петролейном эфире. Опыт пока
зывает обратное. Энол кипит ниже и растворяется в воде примерно 
в 20 раз меньше, чем кетон.

Гидроксильная группа в энольной форме блокирована из-за образо
вания водородной связи (I):

Н3С

11 л  н с ^ о

о в

Последняя, вероятно, стабилизована возможностью резонанса со стру
ктурой (II):

ч ^ 0чс̂  н
Нч >

I
о я

То же имеет место в энольной форме ацетилацетона (III —  IV): 
СН СН3 Н8С СН СН3

ч  ^  \  /  \  ^  \  /
С С  С С

Н3С

о - н — о
III

О - Н - 0
IV
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также обнаруживающей аномальные свойства (трудная растворимость 
в воде, легкая в петролейном эфире и бензоле). Такое кольцо> несомненно, 
имеется во внутрикомплексных соединениях ацетилацетона с металлами.

Возможны водородные мостики и с атомами азота, как, например, 
в аниле и оксиме салицилового альдегида (V, VI):

с н
^ м - с 6н 5

0 - й

Это позволяет различить син- и анти-формы соединений типа (VII):
1?—С—Н

Ы—X
VII

Так, известны два оксима о-оксибензофенона (VIII):

Исследование инфракрасных спектров ацетильных производных пока
зало, что у одного из изомеров не наблюдается нормального гидро
ксильного поглощения. Это, очевидно, анти-форма с водородной связью (IX):

У синформы (X)
с в н .
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водородная связь с азотом невозможна. Это же послужило основа
нием для того, чтобы приписать антиконфигурацию устойчивому оксиму 
салицилового альдегида (XI):

Для образования внугримолекурных водородных связей необходимо, 
как видно из рассмотренных примеров, выполнение определенных 
условий:

1. Конфигурация атомов должна быть такой, чтобы водород мог 
расположиться между двумя электроотрицательными атомами.

2. Расстояние атома водорода от других атомов должно лежать 
в определенных пределах.

Так, в орто-оксибензонитриле водородной связи нет, хотя имеется 
группа ОН и атом №

Эго объясняется тем, что нитрильная группа — линейная и расстояние 
Н - ’ -Ы составляет ~ 3 ,5  А. Оно слишком велико для образования во
дородной связи.

3. Плоское шестичленное кольцо наиболее выгодно; весьма благо
приятствует водородной связи возможность резонанса в кольце.

Мы рассмотрели выше разные виды межмзлекулярного взаимодей
ствия, а именно: электростатическое взаимодействие диполей (постоян
ных и наведенных), дисперсионный эффект, отталкивание несвязанных 
электронов и наложение дополнительных химических связей. Такое же 
взаимодействие возможно и между несвязанными частями одной моле
кулы. Индикатором этого в известной мере могут служить эффекты, 
связанные с внутренним вращением отдельных частей молекулы друг 
относительно друга.

В свое время Вант-Гофф постулировал свободное вращение вокруг 
ординарной связи для объяснения отсутствия цис- и транс-изомеров 
у молекул типа дихлорэтана. В свете современной теории это пред-

Н

XI

56. Внутреннее вращение
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ставляется следующим образом. Облако электронов, обусловливающих 
а-связь двух атомов углерода, обладает осевой симметрией относи
тельно линии ординарной связи, т. е. остается без изменения при вра
щении. Таким образом, сама по себе о-связь не является помехой для 
свободного вращения. Естественно, что при распределении энергии 
по степеням свободы часть ее идет на вращение групп, соединенных 
ординарной связью друг относительно друга. Но это отнюдь не озна
чает, что такое вращение совершенно свободно. В действительности 
при вращении меняются конфигурации атомов, их взаимные расстоя
ния, а следовательно, и энергия взаимодействия.

В этане можно представить всевозможные конфигурации двух 
групп СН3 друг относительно друга. В одной предельной конфигурации 
(цис) атомы водорода одной метильной группы расположены точно 
над атомами водорода другой (рис. 40). При повороте одной из

Рис. 40. Цис-конфи- Рис. 41. Транс-кон- 
гурация этана. фигурация этана.

групп СН3 осуществляются другие конфигурации и меняются расстояния 
между атомами водорода. Когда угол поворота достигает 60°, возникает 
транс-конфигурация, изображенная схематически на рис. 41. При даль
нейшем повороте опять появляются все формы в обратном порядке, 
вплоть до цис-формы при угле в 120° и т. д. Различным конфигура
циям отвечают разные расстояния между несвязанными атомами и 
отличные энергии взаимодействия.

Одно из расположений является наиболее выгодным. Любое сме
щение из этого состояния в соседние требует затраты энергии. По
этому энергетически наиболее выгодное состояние отвечает потенциаль
ной яме. Соответствующая конфигурация наиболее вероятна. При 
абсолютном нуле такое расположение является единственно возможным. 
Но молекула не обречена на вечное пребывание в потенциальной яме. 
Если у нее появляется добавочная энергия, например при повышении 
температуры, то наряду с конфигурацией минимальной энергии осу
ществляются также и менее выгодные, отвечающие разным углам 
поворота.

Вероятность разных расположений определяется больцманновским
_ Е _

коэфициентом е кт, где Е —  энергия, Т  — абсолютная температура. 
Поворот на 60° от наиболее выгодной формы приводит к наиболее 
невыгодной конфигурации, которая отвечает максимуму потенциальной 
кривой. В этом состоянии молекула не задерживается, а переходит
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в другие более выгодные формы. Вид потенциальной кривой для этана 
изображен на рис. 42. Разница энергий двух предельных состояний 
представляет собой энергетический барьер вращения. Если высота 
барьера равна Еу то согласно уравнению для кинетики мономолекуляр- 
ного процесса в единицу времени возможно

Е

переходов через барьер.
Таким образом, наличие внутреннего вращения определяется высо

той барьера. Вся совокупность опытных фактов (спектры, дипольные 
моменты, термодинамические данные, электронограммы) показывает, что 
внутреннее вращение в молекулах в значительной степени заторможено.

Для ряда молекул из опытных данных были оценены величины 
потенциальных барьеров вращения. Полученные значения приведены

Рис. 42. Потенциальная кривая внутреннего враще
ния в этане,

в табл. 132. Следует указать, что в настоящее время оценки барьеров 
недостаточно точны. Даже данные одних и тех же авторов претерпе
вают значительное изменение по мере уточнения эксперимента и рас
чета. Так, например, для пропилена по данным Питцера и сотрудников, 
а также Кистяковского, Лэчера и Рансома (1938 г.) барьер меньше 
0,8 ккал\ Кистяковский, Лэчер и Рансом (1940 г.) приводят величину 
2,1 ккал. Оценки разных авторов для СН3ОН очень сильно расходятся. 
Но все же имеющиеся данные позволяют сделать некоторые каче
ственные выводы. Существенно прежде всего большое значение барьера 
для вращения вокруг связи С — С, полученное во всех без исключения 
предельных соединениях ( ~ 3  ккал). Неожиданно высоким оказался 
барьер в этане (2,75 ккаЛ). Естественно предположить, что торможе
ние вращения в этане обусловлено отталкиванием несвязанных элек
тронов атомов водорода разных метильных групп. В предельной транс
конфигурации расстояние между атомами водорода наибольшее, отталки
вание минимально и эта конфигурация с точки зрения отталкивания наибо
лее выгодна. В цис-положении отталкивание максимально. Расчет 
Эйринга показал, что за счет этого эффекта может возникнуть 
барьер только ~ 0 ,3  ккал% так как разница расстояний невелика. В цис-

о
положении три расстояния Н . . . Н  составляют по 2,27 А, а шесть

о о
по 2,89 А. В транс-положении есть шесть расстояний по 2,47 А и три

о
по 3,07А. В поисках объяснения большой высоты барьера Горин,
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ТАБЛИ ЦА 132
Высота потенциального барьера внутреннего вращения вокруг ординар

ных связей

М олекула
В ращ ение

вокруг
связи

Высота
барьера

ккал
C H s - C H s с  — с 2,75

CH3— CH2— CH3 с н 3— с н 2 3,3

CH3CH2CH2CH3 с н 3 — с н 2 3,4
с н 2 — с н 2 3.8

(C H 3)2CHCH3 с н 3 —  с н 3,8
<CH3)4c с н , — с 4,2
CH3 — CC13 с  — с 2,7

CH3 — CF3 с — с 3,45

’ < 0,8

C H , - C H  =  CH2 с н 8 -  с н

. 2,1

CH8CH2CH =  CH2 с н 8— с н 2 3,4
с н 2 — с н < 0,8

(CH 8)2C =  CH2 с н 3 — с 1,8
CH3CH =  CHCH3 с н 3 — с н < 0,8
CH8C =  CCH3 с н 3 — с <  0,5

> 2 , 5

1,34
CH3OH с н 3 — о

3,4

6,4
CH3CH2OH с н 3 — с н 2 3,0

с н 2 — о н 9,0
(CH3)2CHOH с н 3 — с н 3.4

с н — о н 6,0
CH3COCH3 с н 3 — с 1,25

f 2,5
(CH3)aO с н 8 — о \

1 з-1
(CH 3)2S с н 3 — S 2,0

c h 8n h 2 СН3 —  N 1,5
(CH3)2NH СН3 —  N 3,5

CH2Ci — CH2C1 С — с > 5 , 0
CH2Br —  CH2Br с — с > 5 . 0
CHjCi — CH2Br с  — с > 5 , 0
c h 2c n — c h 2c n с — с 1,2

Si2H6 Si —  5 i 0
B2H4 в  — в 4̂ О 1 О

Si(CH3)4 Si -  с 1,3
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Вальтер и Эйринг1 высказали идею, что торможение вращения обу- 
словлено тем, что в этане наряду со структурой

Н Н

Н
\  /
—С—С—н
/н н

имеет место резонанс со структурами типа

Н Н
\  /

н — с = с - н

н ....... н

Такие структуры наиболее выгодны, когда атомы водорода расположены 
близко друг к другу, т. е .  в цис-положении. В транс-конфигурации резо
нансная энергия меньше, и эта форма, по мнению авторов, менее 
выгодна.

Из других закономерностей в табл, 132 можно отметить следующие. 
В непредельных соединениях вращение вокруг ординарной связи, смеж
ной с двойной, повидимому, несколько облегчено (СН8СН =  СН2, 
СН3СН2СН =  СН2, СН3СОСН3 и др.). Если это так, то представляется 
затруднительным объяснить такой ход в рамках теории Горина, 
Вальтера и Эйринга. Если данные Питцера достаточно точны, то 
барьер вращения повышается при замещении водорода на группу 
СН3[СН3СН2СН2СН3, (СН3)2СНСН3, (СН3)4С . . . ]. С увеличением рас
стояния между взаимодействующими группами барьер внутреннего враще
ния понижается. Так, в 51(СН3)4 барьер много меньше, чем в С(СН3\ ,  
в 312Н6 и в метилацетилене (расстояние между атомами водорода метиль-

о
ных групп 4,5 А) вращение почти свободное.

В дихлорэтане СН2С1 — СН2С1 также могут осуществляться разные 
конфигурации. В одном предельном случае (цис) оба атома хлора нахо
дятся друг против друга и расстояние между ними минимально. В дру
гой предельной конфигурации (при повороте на 180° — транс) расстоя
ние между атомами хлора максимально. Относительное расположение 
групп СН2С1 в этих двух формах может быть схематически предста
влено следующим образом:

V

а
1 т ранс П цис

1 в  о г 1 п, \У аП ег, Е у г I п ё, Л. Агп. СИ. Бос. 61, 1876 (1939).
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Кроме того, возможны еще и другие формы, отвечающие промежуточ
ным углам поворота одной группы СН2С1 относительно другой, например

С1
С1

Ш

когда угол поворота цис-положения составляет 60°.
В случае дихлорэтана наиболее существенной частью взаимодействия 

несвязанных групп является, повидимому, отталкивание атомов хлора, 
несущих частично отрицательные заряды. Оно минимально в транс-кон
фигурации, когда атомы хлора наиболее отдалены друг от друга. При 
переходе к другим формам (III) и (II) по мере сближения атомов хлора 
отталкивание увеличивается. Поэтому естественно ожидать, что транс
конфигурации отвечает потенциальная яма. С этим согласуются опыт
ные электронографические данныег. Наблюдаемую кривую интенсивности 
удается передать, предположив, что в дихлорэтане наиболее выгодной 
является транс-конфигурация, а вероятность отклонения от этой формы 
определяется больцмановским фактором, причем энергия разных кон
фигураций зависит от угла поворота, как изображено на рис. 43. Цис- 
конфигурация отвечает максимуму кривой и не может быть стабильным 
изомером. Дипольный момент транс-формы равен нулю, а конфигурации, 
получающиеся при повороте, имеют ненулевые моменты. Поскольку 
с повышением температуры растет вероятность отклонения, диполь
ный момент тоже должен расти. Опыт подтверждает это, как видно из 
табл. 133.

ТАБЛИЦА 133
Зави си м о сть  ди п о л ьн о го  м ом ен та от тем п ер ату р ы

CH2C1 - •CH2Cl CH2C1 --  CH2Br CH2B r--  CH2Br n c c h 2- c h 2c n

T°C D T°C D T°C D T°C D

32 1,12 66 1,09 66 0,94 — 90 2,94
68 1,24 95 1,14 95 0,99 — 60 3,16

103 1,32 132 1,20 132 1,03 — 30 3,36
146 1,40 163 1,28 163 1,10 0 3,54
184 1,45 — — — — 30 3,68
207 1,48 — — — — 60 3,80
212 1,48 — — — — 90 3,90
271 1,54 — — — — — —

1 B e a c h ,  P a l m e r ,  J. Chem. Phys. 6, 639 (1938); Beach,  Tu rke vi  c h, 
J. Am. Ch. Soc. 61, 303 (1939). См. также B e a c h ,  S t e v e n s o n ,  J. Chem. 
Phys. 6, 635 (1938).
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Есть указания, что в раман-спектре дихлорэтана наряду с лини
ями, которые можно приписать транс-форме, есть «ще добавочные ча
стоты (исчезающие при понижении температуры), которые относят к 
другому изомеру, имеющему конфигурацию (III). Если это так, то на 
кривой потенциальной энергии должны быть ямки, отвечающие этому 
изомеру, отстоящие на 120° от транс-формы.

В ряде случаев препятствием вращению является то, что в одной 
из конфигураций возможны дополнительные связи, например, водород
ные. В карбоксильной группе наблюдаемый дипольный момент близок 
к ожидаемой величине для фиксированной конфигурации

\  /  
о

Это можно объяснить тем, что водород стремится быть поближе к кар
бонильному кислороду, так как это благоприятствует слабой водород
ной связи.

Рис. 43. Потенциальная кривая Рис. 44. Потенциальная кривая 
внутреннего вращения в дихлор- поворота в производных эти- 

этане. лена.

В случае двойной связи вращение двух СН2-групп, не влияя на о-связь 
между двумя углеродами, вызывает ослабление тг-связи. Если плоскости 
двух СН2-групп в этилене составляют угол в 90°, то обмен электронов 
крайне незначителен, так что поворот одной СН2-группы относительно 
другой на 90° требует заметной затраты энергии. При дальнейшем 
повороте еще на 90° восьмерки тг-электронов снова становятся параллель
ными и появляется прочная 7г-связь. Таким образом две конфигурации 
этилена, отличающиеся поворотом одной СН2-группы относительно дру
гой на 180°, отвечают двум потенциальным ямам, отделенным друг от друга 
очень высоким потенциальным барьером, порядка энергии тг-связи. Иначе 
говоря, вращение требует большой энергии активации и при обыч
ных температурах исключено. В СН2 =  СН2 обе конфигурации неотли
чимы, но в случае дизамещенных одна из конфигураций отвечает цис- 
форме, а другая —  транс-форме. Действительно, среди производных эти
лена выделены цис- и транс-изомеры.
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Цис- и транс-конфигурации производных этилена энергетически не
равноценны. Из-за разницы в расстояниях между замещающими груп
пами или атомами взаимодействие последних благоприятствует какой-либо 
одной из форм. Вторая форма менее выгодна. Потенциальные ямы 
цис- и транс-конфигураций имеют разную глубину. Из-за большего барь
ера переход одной формы в другую затруднен (рис. 44).

Фотохимическое превращение малеиновой и фумаровой кислот

НССООН НССООН

НССООН нооссн
идет при поглощении ультрафиолетовых лучей с длиной волны 2800 А. 
Механизм реакции, повидимому, заключается в том, что происходит 
возбуждение одного из тг-электронов, вследствие чего восстанавливается 
вращение вокруг связи С — С и один изомер переходит в другой.

Если благодаря резонансу на двойную связь накладывается, в зна
чительной степени, ординарная связь, то можно ожидать, что высота 
барьера будет ниже, чем в случае чисто этиленовой связи. Это, пови
димому, имеет место в я-нитро- я-аминостильбене 1

Н2Ы — С6Н4 — СН =  СН —  С6Н4 — К 02,

в котором представлен ряд структур с ординарной центральной связью 
и в том числе хиноидная структура:

1 С а 1 V1 п, В и с к 1 е э, Л. Ат. Сй. Бос. 62, 3324 (1940).



Г Л А В А  XIII

ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ В КРИСТАЛЛАХ

57. Элементы

В начале XX в. возникла новая отрасль науки — химия твердого 
тела. В отличие от газа с его беспорядочным тепловым движением, в 
кристалле атомы, молекулы или ионы занимают определенные места, 
располагаясь в узлах пространственной решетки. Они совершают лишь 
малые колебания около этих положений равновесия. Учение о твердом

теле должно дать ответ на следующие четыре 
вопроса:

1. Как расположены в пространстве элемен
тарные частицы, составляющие кристалл?

2. Являются ли эти элементарные частицы 
атомами, ионами или молекулами?

3. Какова природа сил взаимодействия?
4. Как связано строение твердого тела с его 

физическими и химическими свойствами?
Первый вопрос решается экспериментально 

с помощью рентгеноструктурного анализа. 
В кристаллическом твердом теле элементарные 
частицы расположены в определенном порядке, 
образуя пространственную решетку с периоди
чески повторяющейся конфигурацией узлов. 
Кристалл является совокупностью элементарных 

ячеек, т. е. простейших структурных единиц, повторение которых и 
образует макроскопическое твердое тело.

В этом разделе мы рассмотрим кристаллы элементов, построенные 
из одинаковых атомов.

Типы структур. Во многих случаях атомы располагаются, как шары 
в плотных упаковках. Если шары одинакового размера укладываются 
в один слой, то упаковать их плотно можно только одним способом, 
а именно, окружив каждый шар шестью другими (рис. 45). В плоском 
слое вокруг каждого шара есть шесть углублений. Каждое из них 
образовано тремя соприкасающимися шарами. Наложим два слоя друг 
на друга. Для получения плотной упаковки нужно, чтобы каждый шар 
верхнего слоя попал в углубление между шарами нижнего. При этом 
половина углубления закрывается верхним слоем.

Третий слой можно наложить по-разному. Есть два вида углубле
ний, образованных шарами второго слоя. Одни расположены над шарами 
первого слоя, а другие приходятся над углублениями первого слоя. 
Если шары третьего слоя ложатся в углубления первого вида, то они

Рис. 45. Плотная упаковка 
шаров.
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оказываются точно над шарами первого слоя. Расположение шаров 
воспроизводится через один слой (рис. 46, а). При этом просветы 
в первом слое, не закрытые вторым, сохраняются и при наложении 
третьего слоя, и т. д. В упаковке имеются сплошные каналы между 
шарами. Такая структура называется гексагональной плотной упаковкой.

Другой тип плотной упаковки возникает, если поместить шары тре
тьего слоя над пробегами первого. Расположение шаров воспроизво
дится при этом через два слоя (рис. 46, Ь).

В плотных упаковках каждый шар соприкасается с двенадцатью 
другими, т. е. координационное число (число ближайших соседей) равно 
двенадцати. Шесть соседей лежат в одной с ним плоскости, три 
в вышележащем слое и три в нижележащем.

В гексагональной структуре треугольник, образованный шарами 
третьего слоя, расположен точно над треугольником из шаров первого 
слоя.

Во второй рассмотренной упаковке один треугольник повернут 
относительно другого на 60°. Такая упаковка является кубической гра
нецентрированной. Под другим углом зрения ее можно представить 
себе следующим образом. Центры восьми шаров находятся в верши
нах куба. Другие шесть шаров расположены в центрах граней. Такие 
кубы, повторенные в пространстве, образуют гранецентрированную 
кубическую решетку. Вокруг каждого шара в плоскости находятся 
четыре других (в углах квадрата). Над ним в параллельной плоскости, 
на таком же расстоянии, расположены еще четыре шара и под ним 
тоже четыре (в центрах граней). Верхняя и нижняя четверки также 
образуют квадраты, повернутые на 45° по отношению к основному 
квадрату (рис. 47, где кружки означают центры шаров) 1.

Помимо плотнейших упаковок среди кристаллов элементов встре
чаются другие, более рыхлые структуры. В объемноцентрированной 
кубической решетке все пространство разбито на кубики. Восемь атомов

1 По вопросу о плотных упаковках см. диссертацию Белова, Москва, 
Институт общей и неорганической химии, АН СССР (1944).

а ь
Рис. 46. Два типа плотных упаковок: 

а—гексагональная, 6—кубическая.
Рис. 47. Гранецентрирован
ная кубическая решетка.
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располагаются в вершинах куба, а девятый — в центре (рис. 48). Цен
тральный атом, как легко видеть, окружен восемью атомами, находящи
мися в вершинах.

Равным образом каждый атом в вершине принадлежит одновременно 
восьми кубикам и вокруг него есть восемь соседей. Кроме восьми бли
жайших соседей есть еще шесть атомов, которые отстоят только на

о
15% дальше (в литии восемь атомов находятся на расстоянии 3,04 А,

е
а следующие шесть — на расстоянии 3,41 А).

Эффективное координационное число считают иногда равным че
тырнадцати.

Решетка алмаза получается, если из рассмотренной объемноцент- 
рированной кубической структуры удалить половину атомов. Если в центре 
кубика сохранился атом, то вокруг него имеется уже не восемь, а четыре 
соседа, которые занимают через одну четыре вершины, образуя тет
раэдры (рис. 49). Решетка алмаза под другим углом представлена на

/ г г .  7 |
III •

Рис. 48. Объемноцен- 
трированная кубиче

ская решетка.

Рис. 50. Решетка 
алмаза.

рис. 50, где отчетливо показано тетраэдрическое строение. Каждый 
атом находится в центре тетраэдра. Координационное число равно 
четырем.

Даже в плотнейших упаковках шаров одинакового размера с коор
динационным числом двенадцать заметная часть пространства остается

ТАБЛИЦА 134
Объем заполненного и свободного пространства при разных упаковках

Тип упаковки
Координа
ционное
число

Объем 
шаров* %

Объем сво
бодного 

простран
ства, %

Плотнейшая 12 74,05 25,95
Кубическая объемноцентрированная 8 68,02 31,98
Простая кубическая 6 52,36 47,64
Тетраэдрическая (алмазная) 4 34,0 66,0

350



незаполненной. Между шарами есть пустоты, на долю которых прихо
дится значительный объем. Незаполненный объем еще больше, если 
соприкасающиеся шары одинакового диаметра образуют объемноцен- 
трированную кубическую решетку или решетку алмаза. В табл. 134 
приведены соответствующие значения объемов заполненного свободного 
пространства.

Структуры кристаллов элементов приведены в табл. 135. Под на
званием элемента указан тип структуры (по обозначениям, принятым 
в Strukturberichte): А1 — плотнейшая кубическая (гранецентрированная), 
А2 — объемноцентрированная кубическая, АЗ — плотнейшая гексагональ
ная, А4 —  алмазная.

Далее приведены расстояния между атомами. В скобках указано число 
соседей на данном расстоянии.

Неметаллы. Твердые неон, аргон, криптон и ксенон являются при
мерами кристаллов, в которых между атомами действуют ван-дер-вааль* 
совы силы. Между такими атомами возможно только дисперсионное 
взаимодействие. Последнее, как известно, аддитивно. Поэтому осуще
ствляется структура, в которой каждый атом окружен максимальным 
числом соседей (плотнейшая кубическая упаковка с координационным 
числом 12).

Твердый азот и кислород дают по несколько кристаллических 
модификаций.

В узлах решеток находятся молекулы N2 и 0 2, между которыми 
действуют слабые дисперсионные силы. Поэтому эти кристаллы суще
ствуют только при очень низких температурах.

В твердых галогенидах у каждого атома есть один ближайший 
сосед, так что можно различить молекулы На12. Другие атомы рас
положены несколько дальше. У иода благодаря большой поляризуемости 
дисперсионное взаимодействие весьма значительно, но все же меньше 
энергии ковалентной связи. Твердый иод возгоняется в виде моле* 
кул Ja.

Алмаз типичен для класса валентных кристаллов. В его решетке 
каждый атом углерода окружен четырьмя соседями, находящимися 
в углах тетраэдра. Таким образом, от каждого атома идут четыре связи 
под углами в 109°28'. Именно так направлены, как мы знаем, четыре 
о*валентности атома углерода в состоянии с $р3-гибридизацией. Эти 
гомеополярные валентности и обусловливают связи углерода с четырьмя 
его соседями.

Весь кристалл представляет собой, таким образом, одну гигант
скую молекулу, все атомы которой соединены направленными кова
лентными связями.

Расстояние С — С в алмазе равно 1,54 А, т. е. точно такое же, 
как и в ординарной связи в органических соединениях.

Диэлектрическая постоянная алмаза равна 5,3. Отсюда для рефра
кции связи С — С получаем 1 см3, т. е. лишь немногим меньше 
рефракции связи С — С в молекулах.

Энергия каждой связи в алмазе также, повидимому, близка к зна
чению ее в углеводородах.

Рентгенографическое исследование методом Фурье-анализа дает кар
тину распределения электронной плотности между двумя атомами С

351



ТАБЛИ
Типы кристаллических решеток эле

и
А2
3,04 (8)

Ве
АЗ
2,22 (6) 
2,27 (6)

С
А4
1,54(4)

N
молек.
1,07(1)
3,44

N3
А2
3,72 (8)

мш
АЗ
3.19 (6)
3.20 (6)

А1
А1
2,86(12)

Б1
А4
2,34(4)

р
моле к. 
2,20(3) 
3,87 (3)

Кдо
4,62 (8)

Са
А1
3,93(12)

АЗ
3,94 (6) 
3,96 (6)

Т1
АЗ
2,91 (6) 
2,95 (6)

Си
А1
2,55(12)

2п
АЗ
2,66 (6) 
2,91 (6)

Оа
2,44(1) 
2,71 (2) 
2,74 (2) 
2,79(2)

Ое
А4
2,44 (4)

¿51 (3) 
3,15(3)

иь
до
4,87(8)

Бг
А1
4,30(12)

1
У
АЗ
3,60 (6) 
3,66 (6)

1 гг
А2
3,13 (8) 

АЗ
3,17(6) 
3,22 (6)

А1
2,88(12)

Сй
АЗ
2,97(6)
3,29(6)

1п
3,24 (4) 
3,37 (8)

8п
А4
2,80 (4)

3,02 (4) 
3,17(2)

БЬ
2,90 (3) 
3,86 (3)

Сз
А9
5,24 (8)

Ва
А2
4,31 (8)

т
АЗ
3,14(6) 
3,20 (6)

Ай
А1
2,88(12)

не
3,00 (6) 
3,46 (6)

Т1
А1
3,42(12)

АЗ
3,40(6) 
3,45 (6)

РЬ
А1
3,49 (4)

В1
3,10(3) 
3,47 (3)

ТЬ
А1
3,59 (12)
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ЦА 135
м ен то в  и м еж атом н ы е р ассто я н и я  (А)

О
молек.

Ne
Al
3,20(12)

s
молек.
2,10(2)
3,3(4)

ci i
молек. ! 
1,99(1) ; 
2,79 j

¡ Ar
Al
3,83(12)

V
А2
2,63(8)

Сг
А2
2,49 (8) 

A3
2,71(6)
2,72(6)

Мп
разл.
модиф.

Fe
Al
2,52(12)

АО
2,48(8)

Со
Al
2,51 (12) 

A3
2,50(6) 
2,51 (6)

Ni
Al
2,49(12)

A3
2,49 (12)

Se
2,32 (2) 
3,46(4)

Вг
молек.
2,27(1)
3,30

Kr
Al
3,94(12)

Nb
А2
2,85 (8)

Mo
А2
2,72 (8)

ii

Ru
A3
2,64 (6) 
2,70 (6)

¡

Rli
Al
2,68(12)

Pd
Al
2,74(12)

I
Те
2,86 (2) 
3,46 (4)

j
молек.
2,70(1)
3,54(2)

Xe
Al
4,34(12)

Та
А2
2,85(8)

W
А2
2,73 (8) 
и др. 

модиф.

Re

2,73(6)
2,76(6)

Os
A3
2,67 (6) 
2,73 (6)

Ir
Al
2,71(12)

Pt
Al
2,77(12)

и
А9
2 97 (8) 
и др. 
модиф. j

23 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 353



изображенную на рис. 51, где даны линии равной плотности С указа-о
нием числа электронов на 1 А2. Как видно, между атомами есть по 
выражению Зоммерфельда „электронные мостики“, отвечающие тому, 
что электроны не локализованы у отдельных атомов, а обмениваются 
между ними, что характерно для гомеополярной связи. Тот факт, что эти 
мостики сконцентрированы вдоль линий, соединяющих атомы, а в других 
участках пространства плотность равна примерно нулю, является подтвер
ждением направленности гомеополярных валентностей. Свойства алмаза, 
например твердость и малая летучесть, объясняются прочностью кова
лентных о-связей и большим сопротивлением деформации валентных углов.

С точки зрения заполнения пространства решетка алмаза с координа
ционным числом четыре очень рыхлая. Атомы углерода можно было 
бы, казалось, упаковать гораздо плотнее. Но при другой координации 
были бы сильно искажены валентные углы, что сопряжено со значитель
ной потерей энергии связей. В ковалентных кристаллах координацион
ное число диктуется числом гомеополярных валентностей атома. Поэтому 
для таких кристаллов характерны малые координационные числа.

Другая модификация углерода, графит, имеет слоистую решетку 
(рис. 52). Плоский слой представляет собой двухмерный валентный 
кристалл из конденсированных бензольных колец1. Каждый атом обра
зует три о-связи за счет своих трех электронов в состоянии с ^ - г и б 
ридизацией. Эти связи расположены в плоскости под углами в 120°. 
Четвертый электрон находится на р-орбите. Его восьмерка направлена 
перпендикулярно к плоскости слоя (тг-электрон). Восьмерки ти-электро- 
нов параллельны.

В рамках метода молекулярных орбит можно считать, что все эти 
тс-электроны находятся в поле всех атомов слоя. Это соответствует 
представлению о нелокализованных 7г-связях, когда электрон одного 
атома участвует в тг-связях со всеми тремя соседями. Каждая связь при 
этом на одну треть двойная в отличие от бензола, где связь наполо-

о
вину двойная. Расстояние между двумя атомами в графите равно 1,42 А, 
т. е. несколько больше, чем в бензоле. Наличие подвижных тг-электро- 
нов объясняет электропроводность графита.

1 Нитрид бора похож на графит. В сетках, составленных из шестиугольни
ков, чередуются атомы бора и азота. Наряду с гомеополярной структурой (I) 
повидимому, представлена также и ионная с четырехвалентным положительным 
азотом и четырехвалентным отрицательным бором (II),

с делокализованными двойными связями. Расстояние ВИ такое же, как в не
органическом бензоле (1,45 А).
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Силы взаимодействия между отдельными слоями атомов в решетке 
графита — ван-дер-ваальсовы. Расстояние равно 3,40 А. Поэтому в гра-

Рис. 51. Распределение электронной плотности в алмазе.

Таким образом, в графите 
малых расстояниях в пре-

• 4 ^

« 9 §

фите слои легко отделяются друг от друга, 
сочетаются типичные ковалентные связи на 
делах одного слоя и дисперсионное 
взаимодействие между слоями1.

Свободные энергии алмаза и гра
фита очень близки друг к другу.
В алмазе каждый атом дает четыре 
прочные о-связи. В графите таких 
связей только три. Есть еще четвер
тая, более слабая тс-связь. Кроме 
того, благодаря делокализации вы
игрывается значительная энергия ре
зонанса.

Дисперсионное взаимодействие 
между слоями графита невелико.
Расчет по формуле 3 (гл. XII) дает
1—2 ккал. Это облегчает внедрение других атомов в пространство 
между слоями. В жидком калии графит набухает. Атомы калия вне
дряются между слоями и раздвигают их.

Рис. 52. Структура графита.

1 В заметке Л и п с о н а  и С т о к с а  [Nature 149, 328 (1942)] высказывается 
предположение о существовании разных графитовых структур. Эти авторы 
используют некоторые дополнительные линии, наблюдаемые на рентгенограм
мах, как указание на наличие примерно 10% графита, в котором расположение 
атомов воспроизводится через три слоя, а не через два, как в обычной структуре.
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При действии на графит сильных окислителей образуются окиси. 
Связи между слоями нарушаются и в промежутки проникают атомы 
кислорода. Углерод связывается с кислородом за счет своего четвер
того электрона, занятого в тс-связях внутри слоя. Графит теряет при 
этом свои металлические свойства (например, электропроводность). 
Каждый атом кислорода связан с двумя атомами углерода, как в окиси

о
этилена. Он отстоит на 1,4 А от плоскости слоя. Окись графита гид
рофильна. Внедряющаяся вода способствует раздвиганию слоев

о
до 6—И  А. Отношение числа атомов углерода и кислорода не посто
янно, а варьирует от 2,4 :1 до 3,5 :1.

Известен также бисульфат, так называемый „синий“ графит, обра
зующийся при набухании графита в концентрированной серной кислоте 
в присутствии окислителей. Рентгенографический анализ показал, что 
при этом между плоскостями графита вклиниваются плоские слои ради
калов H SO /. Расстояния между слоями углеродных атомов дости-

о
гают 4,55 А.

В синем графите группы H SO / занимают не все промежутки 
между слоями, а через один, например между первым и вторым слоем, 
затем —  третьим и четвертым, пятым и шестым, а в промежутках 
между вторым и третьим или четвертым и пятым слоями групп H SO / 
нет и сохраняются нормальные расстояния. В форме, менее богатой 
H SO /, три промежутка пустых, а четвертый заполнен. Далее идет 
графит, в котором занят каждый шестнадцатый промежуток. При ма
ксимальном содержании радикалов H SO / одна такая группа приходится 
на 32 атома углерода. Бисульфат графита считают солеобразным со
единением.

С фтором графит образует соединение с предельным составом CF. 
Электропроводность графита уменьшается при этом в 105 раз.

Так называемый аморфный углерод состоит из микрокристалликов 
со структурой графита. Как число упорядоченно расположенных слоев, 
так и протяженность одного слоя сильно меняются от образца к об-

о
разцу. В ламповой саоже размеры кристалликов составляют 40— 50 А 
в поперечнике и 10 А в толщину, т. е. один кристаллик содержит
2—3 слоя с несколькими сотнями колец в каждом.

В кристаллах элементов седьмой —  четвертой групп число ближай
ших соседей атома равно числу его гомеополярных валентностей. Эта 
закономерность была установлена Юм-Розери, который сформулировал 
ее в виде следующего правила: число ближайших соседей равно 8 —  N , 
где N — номер группы в периодической системе. Легко видеть, что 
8 — N  дает число неспаренных электронов в элементах от четвертой 
до седьмой групп. Галогены, образующие молекулярные решетки из 
молекул На12, тем самым удовлетворяют этому правилу. Отношение 
расстояний между атомами разных молекул и внутри одной молекулы 
равно в твердом хлоре 1,4, а в иоде 1,31, повидимому, вследствие 
большей поляризуемости иода.

В твердом селене атомы образуют спиральные цепи, причем ка
ждый атом дает две связи. Цепь можно рассматривать как длинную 
зигзагообразную молекулу. Между цепями действуют ван-дер-вааль- 
совы и, возможно, слабые силы такого же характера, как и в металлах.
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В ромбической сере существуют циклические молекулы §8» постро
енные так же, как и в газообразном состоянии. Каждый атом серы 
образует две связи с расстояниями 2,10 А. Расстояния между атомами 
разных колец составляют 3,3 А. При 119° С ромбическая сера плавится 
и дает прозрачную жидкость. Выше 200° С она переходит в красную 
вязкую модификацию. Предполагается, что при этом рвется часть связей 
в молекулях S8 и обрывки колец сцепляются друг с другом, образуя пере
путанные цепи. Отношение расстояний между атомами разных молекул и 
внутри одной молекулы равно 1,56 у серы, 1,48 у селена и 1,21 у теллура.

В твердом мышьяке, сурьме и висмуте у каждого атома в согласии 
с правилом 8 — N  есть три ближайших соседа. Он образует с ними 
пирамиду с примерно прямыми углами между связями соответственно 
направлению р-валентностей. Атомы расположены двойными слоями, 
в которых все связи ковалентные. Кроме трех ближайших у каждого атома 
есть три более далеких соседа, принадлежащих другому слою. Черный 
фосфор состоит из тетраэдрических молекул Р4. Каждый атом образует 
три ковалентные связи. Отношение расстояний между более далекими и 
ближайшими соседями максимально у фосфора— 1,76 и падает с увеличе
нием атомного номера: As — 1,25; Sb— 1,17; Bi — 1,12. Это находится 
в согласии с ростом поляризуемости и усилением металлического характера.

Азот и кислород не подчиняются правилу Юм-Розери. В их моле
кулярных решетках число ближайших соседей равно одному, а не 
8 — М Вообще говоря, кислород мог бы дать решетку типа серы или 
селена, а азот —  типа фосфора или мышьяка. Этого не происходит, 
повидимому, из-за малой энергии ординарных связей О —  О и N — N.

Кремний, германий и серое олово кристаллизуются в решетке 
алмаза (координационное число четыре). В белом олове эта решетка 
сильно искажена.

По своему физическому смыслу правило Юм-Розери должно при
меняться только к элементам четвертой — седьмой групп, где 8 —  N  
дает число возможных ковалентных связей. В элементах первых 
групп периодической системы связь иного типа (металлическая) и, 
во-первых, 8 —  Мне дает числа холостых электронов, а во-вторых, нет 
простой зависимости между координационным числом и валентностью.

Металлы. Из всех элементов не менее пятидесяти семи представляют 
металлы. В последнее время физики много занимались проблемами 
строения и свойств металлов. Достигнуты большие успехи в объяснении 
электро- и теплопроводности, теплоемкости и других свойств Мы не 
останавливаемся на всех этих вопросах, отсылая интересующихся 
к специальным монографиям*, и коснемся только вкратце проблемы 
связи между атомами в металлических кристаллах.

Для металлов характерны три типа решеток: 1) объемноцентриро- 
ванная, 2) плотнейшая кубическая и 3) плотнейшая гексагональная 2.

1 З о м м е р ф е л ь д  и Б е т е ,  Электронная теория металлов. ОНТИ, М. — Л . 
193°; В и л ь с о н ,  Квантовая теория металлов ГТГИ. М. —  Л. 1941; Mo t t ,  
J o n e s ,  The theory of properties of meta*s ar.d alloys, Oxford 1936; S e i t z ,  The 
modern theory of solids, N Y. 1°40.

2 Ряд металлов, как, например, цезий, кристаллизующийся при обычных 
условиях в объемноцент рированнсй решетке, при вьсских давлениях 
( ^ 2 2  000 кг/см2) переходит в плотно упакованную модификацию. B r i d g m a n ,  
Phys. Rev. 48, 893 (1935).
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Отклонения от этих струк
тур встречаются сравнитель
но редко. У некоторых ме
таллов, кристаллизующихся 
в гексагональной решетке, 
есть шесть соседей на одном 
расстоянии и шесть на дру
гом. Но разницы в боль
шинстве случаев невелики. 
Исключение составляют цинк 
и кадмий.

Межатомные расстояния 
в кристаллах элементов изо
бражены графически на 
рис. 53. С первого взгляда 
отчетливо видна периодич
ность. Наибольшие расстоя
ния наблюдаются у щелоч
ных металлов К С повыше
нием валентности расстояния 
уменьшаются. В больших 
периодах это имеет место 
примерно до шестого эле
мента. От шестого до девя
того элемента расстояния 
мало меняются и затем снова 
увеличиваются. Паулинг свя
зывает это с возможным 
числом холостых электро
нов. В больших периодах 
заполняются р- и ¿/-орбиты 
(всего 9 ячеек); максималь
ное число неспаренных элек
тронов может быть равно 
девяти. Поэтому возможно, 
что в металлах при переходе 
от начала периода к сере-

1 Любопытно отметить, что 
расстояния в металлах больше, 
чем в соответствующих газо
образных двухатомных молеку-
лах. Например:

У мет 3>04 и 2 2,67
Камет 3,72 N32 3,08

К„ет 4.62 К2 3,92
Ниже будет показано, что 

такой же ход наблюдается при 
переходе от №С1крист к 
КаС1гм .

358



дине число холостых электронов растет. Во второй половине периода 
число холостых электронов уменьшается, так как часть их спаривается 
в атоме.

К металлам с необычной структурой относятся цинк, галлий и их 
аналоги, а также марганец и некоторые другие. Цинк и кадмий дают 
искаженные гексагональные упаковки. У цинка имеется шесть соседей

о
на расстоянии 2,66 А (в одной с ним плоскости) и еще шесть на рас-

о о
стоянии 2,91 А; у кадмия соответственно 2,97 и 3,26 А, у ртути

о
(в ромбоэдрической структуре) 3,00 и 3,46 А. Возможно, что это 
связано с образованием ковалентных связей и наличием ¿-элек- 
тронов.

Опытные данные по теплотам сублимации металлов позволяют 
сделать некоторые интересные выводы (табл. 136). В горизонтальных 
рядах энергия растет с увеличением числа валентных электронов, напри
мер, Ыа (25,9); М& (36,3); А1 (55 ккал).

Щелочные металлы (с одним валентным электроном) имеют неболь
шие теплоты сублимации, уменьшающиеся от 39 ккал (1л) до 18,8 ккал 
(Сб). Значительно выше теплоты сублимации металлов подгруппы В 
(Си, Аg9 Ай), у которых помимо валентного ^-электрона есть еще 
внутренняя заполненная ¿-оболочка. Это указыЕает на то, что ¿-элек
троны также принимают участие в межатомных связях. Такая же кар
тина наблюдается в третьей и четвертой группах.

Весьма значительны теплоты сублимации металлов переходных групп. 
У атомов этих металлов есть ¿-электроны (частью неспаренные), кото
рые и обусловливают, повидимому, повышенную энергию сцепления. 
Теплоты сублимации достигают 127 ккал у Р1 и еще значительно 
больших величин у Мо (\&0ккал) и (210 ккал). Следует, правда, ука
зать, что эти цифры не могут претендовать на достаточную точность.

Металлы подгруппы В второй группы периодической системы (Ъп, 
С<1, Н^) имеют пониженные теплоты сублимации. Причины этого не ясны.

В современной физике металлическое состояние рассматривается 
как совокупность валентных электронов и решетки из положительных 
ионов. Валентные электроны находятся в поле всех ядер и остовов. 
Эти электроны называются свободными. Оптические свойства согла
суются с предположением, что в щелочных металлах число свободных 
электронов равно числу атомов, т. е. свободным становится единствен
ный валентный электрон каждого атома. Первый потенциал ионизации 
натрия равен \\Ъ ккал, второй — уже 1084 ккал. Малая энергия отрыва 
первого электрона объясняет легкость перехода его в новое состояние, 
характерное для металла.

Как известно, плотность электронного облака изолированного атома 
по мере удаления от ядра проходит через максимум и затем быстро 
спадает до нуля. В металле электронная плотность не спадает до нуля, 
а остается примерно постоянной в межионном пространстве. Это поз
воляет рассматривать металл как упаковку положительных ионов, по
груженных в море почти равномерно распределенного отрицательного 
электричества. Такая картина в общих чертах подтверждается опыт
ными рентгенографическими данными по распределению электронной 
плотности.
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Фурье-анализ кристалла M g1 привел к следующей кривой для 
электронной плотности в межатомном пространстве: плотность макси
мальна в местах нахождения атомов и примерно постоянна в проме
жутках (рис. 54). При этом значение ее между атомами отвечает при
близительно 1,75 — 2 электрона на атом. Равномерность распределения 
не следует, однако, понимать буквально. Есть небольшие локальные 
флуктуации плотности.

У металлов переходных групп нет простой связи между числом 
„свободных" и периферических электронов атома.

В расчете энергии металла лежит по существу та же идея, как 
и в методе молекулярных орбит. Отыскиваются возможные состояния 
электронов в поле всех атомных осто
вов. При этом оказывается, что кри
вая зависимости энергии от расстояния 
между атомами имеет примерно такой 
же вид, как и для двухатомных мо
лекул. В поле кристалла энергия элек
трона меньше, чем в изолированном 
атоме. Это и обусловливает сцепление 
атомов металла. Энергия металла со
стоит из потенциальной энергии взаимо
действия электронов и ядер и кинети
ческой энергии электронов. Происхож
дение последней может быть пояснено 
следующим образом: если электроны 
находятся в „ящике", то имеется набор уровней, энергии которых 
выражаются уравнением1

£  =  8 ^ . ( У  +  Я*'' +  " ’0 ’ (■>

где А— постоянная Планка; т — масса электрона; V — объем ящика, 
в котором находится электрон; п1У пь пъ —  три квантовых числа, кото
рые могут принимать только положительные целочисленные значения 
1, 2, 3... Возможные уровни характеризуются определенными тройками 
квантовых чисел п1У п2 и п3. В каждом состоянии по принципу Паули 
могут находиться два электрона. Поэтому только два электрона зани
мают низший уровень с я 1 =  я2 =  /г3=  1; следующая пара должна 
занять более высокий уровень. Таким образом, даже при абсолютном 
нуле электроны в ящике имеют кинетическую энергию. Нулевое состоя
ние означает не отсутствие энергии, а ее минимум. При нуле без про
пуска последовательно заполняются первые уровни, начиная с самого

низшего. Если число электронов равно А̂ , то заполнено ^  низших
состояний. Поскольку рассматривается громадное количество электро
нов порядка Ю22, уровни расположены очень тесно, так что энергетиче
ский спектр можно считать почти непрерывным.

Рис. 54. Распределение электрон
ной плотности в металлическом 
магнии в зависимости от расстоя
ния между двумя соседними ато

мами А и В (по данным 
Фурье-анализа).

1 ВгП1, Н е г ш а п п ,  Апп. с1. РИуэ. 41, 37 (1942).
2 См. гл. XVIII, 93.
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В металле атомные остовы расположены в узлах решетки. Созда
ваемое ими поле периодично. Это обусловливает появление некоторых 
особенностей в расположении электронных уровней. В периодическом 
поле нет столь однородного следования уровней, как в поле постоян
ного потенциала. Отдельные группы состояний располагаются близко 
друг к Другу, почти сливаясь и образуя целую сплошную область 
дозволенных энергий, так называемую зону. Разные зоны отделены 
друг от друга такими участками энергетического спектра, которые за
прещены для электронов. В пределах одной зоны расположение 
электронных уровней мало отличается от набора состояний электронов 
в ящике в постоянном поле. В случае щелочных металлов таких 
сливающихся состояний в пределах первой зоны с избытком хватает 
на все наличные электроны. Сопоставим зону в твердом теле с опре
деленной атомной орбитой. Если увеличивать межатомные расстояния 
в решетке, сохраняя ее симметрию, то зоны делаются все уже и 
сводятся, наконец, к атомным уровням. Первая зона в твердом 
натрии отвечает 5-орбите. Она содержит N  уровней, т. е. может 
вместить 2А̂  электронов. Между тем на эти места есть только N  пре-

Nтендентов, для которых достаточно лишь у  уровней. Часть состояний
первой зоны остается свободными. Разности энергий уровней в пре
делах одной зоны невелики (в отличие от уровней разных зон). Воз
буждение электронов натрия происходит легко. Этим объясняются 
металлические свойства.

В других металлах картина более сложна и предполагается, что 
имеет место перекрывание зон. В некоторых случаях первая зона 
в твердом теле узка и в ней нет места для всех электронов. Тогда 
группы электронов располагаются в зонах, разделенных запрещенными 
промежутками. Здесь уже нет „свободы“ электронов, как в случае 
натрия. Таково, например, положение в алмазе, где зоны, отвечающие 
атомным орбитам углерода, разделены. Как указывают Зейтц и Джон
сон *, при этом распределение электрона оказывается менее изотроп
ным и происходит концентрация заряда по линиям, соединяющим соседние 
атомы, что отвечает локализованным ковалентным связям.

У более тяжелых аналогов углерода 5- и р-уровни расположены 
теснее, возможно перекрывание зон и появление металлических свойств. 
Можно говорить о большей или меньшей свободе электронов. Это 
отвечает переходу от металлической к ковалентной связи. Так, эле
ктроны висмута, участвующие в гомеополярных связях с тремя сосе
дями, могут быть частично свободными и ответственными за метал
лические свойства и связь между слоями.

Паулинг в своей монографии высказал мысль, что связи в металлах 
можно трактовать как ковалентные, нелокализованные. Резонанс одно- и 
двухэлектронных связей между разными парами атомов дает выигрыш 
энергии.

Сплавы. Металлы образуют твердые растворы. Первичные твердые 
растворы имеют структуру металла-растворителя. Если атом растворен
ного вещества помещается между атомами растворителя, то образуется

13ейтц,  Джонсон,  Успехи физ. наук, 23, 89 (1940).
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твердый раствор внедрения. Образование такого раствора понятно, если 
размер внедряющегося атома невелик. Пустоты в плотной упаковке 
металла могут занять атомы с радиусом, равным 0,41 от радиуса 
атома-растворителя. В действительности, это отношение бывает больше, 
вплоть до 0,63 (раствор углерода в железе). При этом решетка рас
творителя искажается. Твердые растворы внедрения характерны для 
металлов переходных элементов (с ¿-электронами). Они растворяют 
Н, В, С и N. Непереходные металлы (более электроположительные) склон
ны обычно давать с неметаллическими атомами не растворы внедрения, а 
кристаллы, приближающиеся к ионным, как, например, карбид кальция.

Когда атом растворенного вещества вытесняет из решетки атом 
металла-растворителя и сам занимает его место, получается твердый 
раствор замещения. При этом в узлах решетки находятся атомы двух 
видов. В общем случае растворенные атомы располагаются беспорядочно, 
но при некоторых условиях происходит упорядочение. Образуется 
сверхструктура с определенным законом чередования атомов.

Есть ряд факторов, ограничивающих образование твердых раство
ров замещения. Существенную роль играют размеры атомов, так назы
ваемый объемный фактор. Согласно Юм-Розери, Мабботу и Чаннел-Эван- 
су 1 твердые растворы во всей области концентраций могут образовы
ваться, если расстояния в чистых металлах отличаются не более чем на 
14 — 15%. Положение этой границы нельзя считать точно установлен
ным; она может меняться, поскольку приходится сравнивать расстояния 
в кристаллах с разными координационными числами, иногда с частично 
ковалентными связями и т. д. Но во всяком случае чем меньше отли
чаются расстояния, тем меньше препятствий для образования твердого 
раствора. Кроме объемного фактора есть еще другие ограничивающие 
обстоятельства. Оптимальные условия выполняются, например, в случае 
А& и Ай, образующих непрерывный ряд твердых растворов. Размеры 
этих атомов практически одинаковы (межатомное расстояние в А^

о
2,883, в Ай 2,877 А и оба они находятся в одной подгруппе перио
дической системы.

Металл с низкой валентностью скорее является растворителем для 
элемента с высокой валентностью, чем наоборот. При растворении, 
например, меди в кремнии атом Си вытесняет атом Бь При этом рвутся 
четыре ковалентные связи кремния. У атома меди есть только один 
электрон и по крайней мере три соседних с ним атома кремния не 
могут реализовать теперь все свои гомеополярные валентности, что, 
конечно, не выгодно. Кремний растворяет меньше 2%  меди, в то время 
как медь растворяет 14% кремния; точно так же олово растворяет 
меньше 1% серебра, тогда как серебро растворяет до 12,2% олова.

Однако такая же закономерность наблюдается и у типичных метал
лов, когда вряд ли можно говорить о нарушении ковалентных связей. 
Золото плохо растворяется в магнии. Наоборот, магний заметно раство
ряется в золоте. При замещении магния золотом общее число валент
ных электронов уменьшается. Некоторые авторы считают это причиной, 
ограничивающей растворимость, так как валентные электроны обусловли-

1 Нише - Яо^ е г у ,  МаЬЬоЦ,  С И а п п е 1-Е V а п э, РШ1. Тгапв. Иоу. Бос. 
А 233, 1, 44, 87 (1934).
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вают связь в металле. С этой точки зрения растворение атома с бблыиим 
числом валентных электронов энергетически выгодно. Но и в этом 
случае есть ограничения, связанные с появлением новых промежуточных 
фаз или так называемых интерметаллических соединений. При опреде
ленных концентрациях второго компонента в сплавах Си — Хп, Си —  А1, 
Си —  Бп и др. происходит внутренняя перестройка и возникает новая 
структура, а именно ¡3-фаза с объемноцентрированной решеткой (вместо 
гранецентрированной решетки, характерной для меди и первичного 
твердого раствора ос-фазы). Состав ¡3-фазы примыкает к более или ме
нее простой химической формуле, но иногда такая фаза может 
существовать в некотором интервале концентраций. Известны еще 
^-фазы с очень сложной структурой, е-фазы с гексагональной плотной 
упаковкой атомов и трфазы. Каждая фаза имеет свои определенные 
пределы устойчивости. Юм-Розери нашел эмпирические правила, свя
зывающие состав фаз с отношением числа валентных электронов (А/) 
к числу атомов (А ^ )1 (табл. 137).

ТАБЛИЦА 137
Отношение числа валентных электронов к числу 

атомов

Р-фаза

Си2п, СиВе, AgZn, AgCd 1 
AgMg, Аи2п )

AgзAl, Си3А1 

Сиб5п 

у-фазы

Си52п8, Си5С<18, Ag5Zп8, Аи52п8 

СИдА ,̂ СидСа*, AgдAl4 

Си^Бпз, Ag8lSn8 

Р е 52 п 21, Р^5^П21 № в2 п21 

е-фазы

Си2п3, СиСс13, Ag2n8f AgCdз 1 
Аи2п3, AuCd3, СиВе3, AuHgз )

СизБп, Си3Ое 

Ад5А13, Аи5А13

1 При этом Юм-Розери приходится считать число валентных электронов 
у элементов восьмой группы (Ре, Со, № и т. п.) равным нулю.
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1 +  2 3
2 2

3 -]— 3 3
4 2

5 +  4 3
б ~  2

5 + 1 6 21
13 13

9 +  12 21
13 13

31 4-32 21
39 ~ 13

0 +  42 21
26 ~ 13

1 + 6 7
4 ' 4

3 +  4 7
4 4

5 +  9 7
8 4



Как видно, для идеального состава каждой фазы отношение 

постоянно.
Попытка теоретического подхода к этому вопросу принадлежит 

Джонсу. Можно ожидать, что структура определенной фазы устойчива 
до тех пор, пока все электроны могут разместиться на уровнях ниж
ней зоны. Когда эта зона полностью занята, следующие электроны 
должны занять уровни более высокой зоны, отделенной от первой 
некоторым интервалом. Промежуточных значений энергии электрон иметь 
не может. При непрерывном следовании уровней (в поле постоянного- 
потенциала) энергия наиболее высокого занятого уровня равна:

_ * / з му
8т\пУ)  ’ (2)

где N — число электронов1.
Каждому состоянию электрона с энергией Е =  ^ ~  отвечает длина 

волны:
X к _ /г

“  УЪпЁ ' (3 )

Если электроны занимают все состояния 
(2), то минимальная длина волны равна:

1

с энергиями вплоть до Еп

Ч1ШП ' ( т е * - ( 4 )

Чем больше число имеющихся электронов ТУ, тем больше число заня
тых уровней и, следовательно, выше значение £ тах. Предельная мини
мальная длина волны при увеличении числа электронов, как видно из 
формулы, уменьшается. Она может стать настолько малой, что будет 
удовлетворять брегговскому закону отражения

к =  2й бш б, (5)

где й — расстояние между плоскостями в кристалле, 0 — угол отра
жения. Можно показать, что если X удовлетворяет этому уравнению, 
то это отвечает верхней границе заполняемой зоны. Электрон уже не 
может войти в кристалл. Он претерпел бы при этом полное отражение. 
Только если сообщить ему добавочную энергию, он займет уровень 
более высокой зоны. Структура, в которой скорости всех электронов 
меньше критической,— устойчива. Если же появляются лишние элек
троны, их энергия резко возрастает. Кристалл стремится выбрать дру
гую ре иетку с иным расположением плоскостей и иной критической 
длиной волны. Самая большая длина волны, которая может отразиться 
при данном межплоскостном расстоянии равна

в̂рит. === 2 Я?. (6)

1 См. гл. XVIII, 93.
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В кубическом кристалле имеются плоскости, изображенные на рис. 55. 
Они отмечены индексами. Прежде всего отражение может произойти 
от наиболее удаленных плоскостей. В гранецентрированной решетке 
таковыми являются плоскости (111). Найдя расстояние между двумя 
такими плоскостями, получаем, что

XКрит. ( 7 )

где а —  постоянная решетки1.
В элементарной ячейке такого кристалла с объемом а3 

четыре атома, так что
а3 >

находятся

(8)

где Ыа — число атомов в объеме V.

Рис. 55. Расстояния между плоскостями кубического кристалла.

Из (7) и (8) получаем:
1

( 9 )

Зависимость X от числа свободных электронов дается уравнением (4). 
При

1 1 1
2 / я \ »  _____ 2 _ /  4 К  \ 8

[ з )  и ;  ~  у з \ м л ) (10)

делается возможным отражение. Отношение числа электронов к числу 
атомов должно быть при этом равно

N _ " У З
" а “  ‘ 4 : 1,362, ( П )

так что а-фаза должна становиться неустойчивой при =  1,362.
**А

Эта электронная концентрация ограничивает область со структурой 
металла-растворителя

1 Расстояние между плоскостями равно —- ..........— — . где Н. ки1 — ин-
•уг/г2 +  *2 +  /2

дексы плоскостей.
2 Для двух металлов с одинаковым числом валентных электронов при лю

бой концентрации компонентов Л̂ /Л̂ а =  1, так что с этой стороны нет препят
ствий к неограниченной растворимости.
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Опыт дает следующие предельные отношения для а-фазы.

ТАБЛИ Ц А 138

Предельные отношения для а-фазы

a-фаза
N

Na
a-фаза

N
na

CuZn 1,384 A gC d 1,425

CuAl 1,408 AgZn 1,378

CuGa 1,406 A gH g 1,35

CuSi 1,420 A g ln 1,40

CuG e 1,360 A gA l 1,408

CuSn 1,270 A gG a 1,380

A gSn 1,366

¡3-Фаза кристаллизуется в объемноцетрированной кубической решет
ке. Наиболее далекими плоскостями являются в этом случае плоскости 
( 110).

При этом

^кри-. =  ~Ÿ== Я* (12)

В одной ячейке находятся два атома, так что

- -  —- =  1 480. (13)
Na 3 v 7

Для „идеальных“ составов (3-фаз опытное отношение равно 3/а. Более
точно оно колеблется от 1,48 до 1,50 (для Au — Al -^ -  =  1,37). Анало-

гичный вывод соотношений для и е-фаз более сложен. И в этом 
случае результаты теории находятся в хорошем согласии с опытом. 
Нужно указать, однако, что правило электронной концентрации не 
универсально. Усложняющим фактором могут явиться, например, раз
меры атомов или другие энергетические причины.

58. Молекулярные кристаллы
Такие кристаллы, как твердые С 02, галогеноводороды, большинство 

органических веществ, состоят из молекул, связанных ван-дер-ваальсо- 
выми силами. Если молекула несложна и обладает малой поляризуе
мостью, то энергия сублимации невелика. Попытка теоретического рас
чета теплот сублимации была сделана Лондоном г. Он ограничился при 
этом рассмотрением только дисперсионных сил, и аппроксимировал

Q
энергию выражением , где R — расстояние между молекулами. В числе
рассмотренных Лондоном веществ наряду с бездипольными (N2, СО, 
СН4 и т. д.) были также и дипольные (HCl, HBr, HJ). Пренебрежение

1 London,  Z. phys. Chem. В. 11,222 (1930).
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ориентационно-дипольным взаимодействием в этих случаях оправдыва
лось тем, что в кристаллах молекулы НС1, НВг и HJ вращаются и 
поэтому эффект ориентационного взаимодействия незначителен. В твер
дом HJ даже нулевой энергии достаточно для расстройства ориента
ции молекул.

В табл. 139 приведены необходимые для расчета величины, а так
же вычисленные и опытные значения теплот сублимации.

ТАБЛИЦА 139
Э н ер ги и  су б л и м а ц и и , о б у сл о в л ен н ы е д и сп ер си о н н ы м  в за и м о д ей ст в и ем  

м е ж д у  атом ам и  и м о л ек у л а м и

Вещество Плотность
Потенциал
ионизации

ккал

Поляризуе
мость

см*

Теплота сублимации 
ккал

теор. опытн. экст- 
рапол. к 0° К

Ne 1,46 494 0,40 0,40 0,59
Ar 1,70 361 I 1,66 ! 1,80 2,03
Kr 3,2 321 2,54 j 3,1 2,80
n2 1,03 391 1,74 1,61 1,86
0 2 1,43 299 1,57 1,48 2,06
CO 1,0 329 1,99 1,86 2,03
CH4 0,53 334 2,58 2,47 2,70
Cl2 2,00 419 4,60 7,18 7,43
HCl 1,56 315 2,63 4,04 5,05
HBr 2,73 306 3,58 4,53 5,52
HJ 3,58 292 5,4 6,7 6,21
NO 1,58 235 1,76 2,04 4,29

Точность этих расчетов невелика, поскольку не учитываются оттал
кивание, дипольно-квадрупольные силы и т. д. *. Поэтому количествен
ному совпадению не следует придавать большого значения. Можно лишь 
сказать, что дисперсионное взаимодействие дает энергию правильного 
порядка величины.

При усложнении молекулы растет ее поляризуемость и увеличи
вается дисперсионное взаимодействие. С другой стороны, наличие отдель
ных полярных групп в молекуле дает заметную дополнительную энер
гию дипольного взаимодействия.

В табл. 140 приведены теплоты сублимации ряда органических ве
ществ 2. Энергия сублимации молекулярного кристалла зависит от сим
метрии расположения полярных групп, как это видно на примере 
фумаровой и малеиновой кислот. Факт существования индивидуальных, 
различимых молекул в кристалле подтверждается рентгенографическими 
данными, в частности Фурье-анализом8.

Между атомами в молекуле действуют химические силы. Расстояния 
такие же, как и в газообразных молекулах. Между атомами разных

1 Dei tz ,  J. Franklin Inst. 219,459(1935); см. также S poner ,  Bruck-Wi l l -  
s t a t  t е г, J. Chem. Phys. 5, 745 (1937).

2 По данным Wolf,  Weghof ,  Z. phys. Chem. B. 39, 194 (1938).
3 См. Робертсон,  Успехи химии 4, 1250 (1935).
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ТА БЛИЦ А  140
Т еп л о ты  суб л и м ац и и  (ккал)

Вещество Теплота
сублимации

и
у Вещество Теплота

сублимации

Бензол ................ 9,8 Бензойная кислота . . 20,1
Нафталин . . . . 15,9 о-Динитробензол . . . 20,7
Фенантрен . . . 20,1 ж-Динитробензол . . . 19,4
Антрацен . . . . 22,3 /г-Динитробензол . . . 21,2
Дифенил . . . . 10,4 /г-Нитроанилин . . . . 23,6

Фумаровая кислота . . 32,5
|1 Малеиновая кислота . 26,3

молекул есть только ван-дер-ваальсово взаимодействие. Расстояния зна
чительно больше внутримолекулярных (табл. 141). Как видно из табл. 
141, в межмолекулярных связях нет точного постоянства расстояний. 
Для атомов углерода разных молекул эта величина колеблется от 3,4 до

ТАБЛИЦА 141
Р ассто ян и я  м еж д у  атом ам и  в одной м о л е к у л е  и в сосед н и х  

м олекул ах  в к р и стал л е

Расстояния (А)
Вещество

внутри молекулы между атомами 
соседних молекул

Э тан ....................... ... С — С 1,54 С. . . С  3,64
Этилен ...................................... С =  С 1,34 С. . . С  3,8
Гексаметилбензол ...............
Уротропин ...............................
ж-Динитробензол ...................

Сар ~  Сар Ь42 Сар---Сар 3,69 
С. . . С  3,72 
С . . . С  3,82

Нафталин ............................... Сар - С ар 1.41 С. . . С  3,6
А н т р а ц е н ................• . . . С а р - С ар 1.41 СН3...С Н 3 3,7
Д у р о л ...................................... | Сар- С ар 1,41 СН3. . .СН3 3,9
Д и б е н з и л ...............................! С а р - С ар 1,41 СН2...С Н 2 4,1

Сал- С ал 1,58 Сар---Сар 3,7
Хризен...................................... С а р - С ар 1,41 С. . . С  3,4
Н онакозан............................... С — С 1,55 СН2. . . СН2 3,6—3,9
Двуокись углерода . . . . С — О 1,07 О . . . О  3,23 и 3,45

Существенным фактором в молекулярных решетках является форма 
и размеры молекул. Берналь различает пять классов органических мо
лекул;

1) простые молекулы (СХ4, СО(НН2)2 и др.);
2) длинные цепочечные молекулы, например, высшие углеводороды 

и их производные;

2 [ Зак. 1505. Сыркин и Дяткина. З'Л



3) плоские молекулы (ароматические соединения);
4) сложные трехмерные молекулы (терпены и др.);
5) высокополимерные соединения.
В кристалле метана молекулы вращаются. В результате этого ка

ждую из них можно рассматривать как шар. Решетка метана предста
вляет собой кубическую плотную упаковку таких шаров с радиусом

о
2,28 А. Отсюда получается, что расстояние между атомами водорода

о
соседних молекул не меньше 2,5 А, тогда как в одной молекуле оно*

о
равно 1,78 А.

Четырехбромистый и четырехиодистый углерод тоже дают молеку
лярную кубическую решетку. В 0 4, 5М4 и т. п. все атомы иода обра
зуют приблизительно гранецентрированную кубическую решетку. Рас
стояния между атомами иода в одной молекуле лишь немногим отли
чаются от расстояний между атомами иода, принадлежащими разным 
молекулам. Дисперсионное взаимодействие сильно поляризующихся* 
атомов иода стягивает молекулы и делает кристалл компактным.

Кристалл этана можно рассматривать как плотную упаковку эллип
соидов, возникающих в результате вращения молекул С2Н6.

Молекулы с длинными углеводородными цепями располагаются 
в кристалле параллельными столбиками. При таком расположении 
обеспечивается дисперсионное взаимодействие между каждой связью 
одной молекулы и связями окружающих молекул. При удлинении 
цепи число взаимодействующих связей увеличивается и оторвать одну 
молекулу от другой, становится труднее. Теплоты и температуры 
плавления и сублимации растут.

Если один конец молекулы не полярный, а другой полярный, как, 
например, в монокарбоновых кислотах, то в решетке можно различить 
два рода сочленения молекул друг с другом. В одних местах молекулы 
связаны своими полярными (например карбоксильными) группами (боль
шая энергия ван-дер-ваальсова взаимодействия диполей с наложением 
водородных связей), в других местах на стыке двух бездипольных 
групп СН3 с небольшой поляризуемостью есть только слабое диспер
сионное взаимодействие:

-С Н 2-С Н 3 СНз-СН2...С Н 2-С
О Н - 0

чО -Н
' > с - с н , . . . с н 2 -СН3 СНз-СН-г

Стремление к максимальному дипольному взаимодействию и водо
родным связям заставляет молекулы мочевины расположиться таким 
образом, чтобы каждая ]МН2-группа была окружена атомами кислорода

о
соседних молекул. Расстояние О . . .  Н —  N равно 2,98 — 3,03 А.

Лед. Лед представляет собой молекулярную решетку, в которой 
существенную роль играют водородные связи. Молекулы Н20  во льду 
располагаются таким образом, что кислород каждой молекулы связан 
водородными связями с атомами водорода двух других молекул, а оба 
атома водорода данной молекулы, в свою очередь, дают водородные 
связи с атомами кислорода двух соседних молекул. Каждая молекула 
Н20  тетраэдрически окружена четырьмя другими и структура напоми
нает одну из модификаций БЮ2. Вокруг каждого атома кислорода



имеются четыре атома водорода: два своих и два чужих. Расстояниео
между центрами двух соседних молекул равно 2,76 А.

Казалось бы, что можно построить лед более плотно, например, 
расположив отдельные молекулы как шары в плотной упаковке, т. е. 
окружив каждую молекулу двенадцатью другими. При этом молекуляр
ный объем кристалла, состоящего из плотноупакованных шаров диа
метра 2,76 А, был бы равен 9 см3. Однако лед построен значительно 
более рыхло. Молекулярный объем равен 19,6 см3. При плотной упа
ковке дисперсионное взаимодействие между молекулами было бы больше. 
Но в воде оно не играет решающей роли из-за небольшой поляризуе
мости. Более существенен ориентационный эффект, который и диктует 
структуру. При плотной упаковке нельзя достичь наиболее выгодной 
взаимной ориентации всех дипольных групп ОН разных молекул. 
Вследствие неаддитивности классических ван-дер-ваальсовых сил при 
плотной упаковке имела бы место значительная компенсация полей от
дельных диполей. В реальной тетраэдрической структуре положитель
ные концы всех диполей ОН оказываются около отрицательных концов 
других диполей. Возникающие водородные связи упрочняют достигну
тую ориентацию.

В жидкой воде в значительной степени сохраняется тетраэдрическая 
координация. На рентгенограммах воды наблюдаются размытые макси
мумы, указывающие на то, что межмолекулярные расстояния в жидкой 
воде не строго постоянны, а могут несколько меняться. Связи между 
молекулами в воде не столь фиксированы, как во льду. Молекулы 
могут менять своих соседей. Молекулярный объем жидкой воды равен 
18 см3. Уменьшение объема при плавлении, повидимому, вызвано тем, 
что при нарушении ориентации часть молекул размещается в пустотах, 
которых во льду с его рыхлой структурой довольно много. Но таких 
молекул, заполняющих пустоты в quasi-тeтpaэдpичecкoй решетке, срав
нительно мало. Это видно из того, что молекулярный объем жидкой воды 
близок к молекулярному объему льда и значительно превышает объем при 
плотной упаковке (~ 1 0  см3). При плавлении поглощается 1,44 ккал/моль, 
а при сублимации, когда рвутся все связи,— 12,2 икал/моль. Жид
кую воду можно рассматривать как несколько „испорченный“ лед. 
В связи с этим интересно отметить, что Дебай на основании ряда 
экспериментальных данных полагает, что жидкости ближе к твердым 
телам, чем к газам, и имеют циазькристаллическую структуру. Повы
шение температуры воды вызывает дальнейшее ослабление ориентации. 
При этом расстояния между молекулами увеличиваются и молекуляр
ный объем должен расти. Но вследствие разрыва связей между сосе
дями часть молекул заполняет пустоты, что приводит к уплотнению 
упаковки. Эти два фактора, действующие в противоположные стороны, 
обусловливают максимум плотности при 4° С. В свете этих предста
влений вопрос о существовании ассоциатов определенного состава 
(Н20)2, (Н20 )3 и т. д. потерял свое значение.

5 9 .  К о о р д и н а ц и о н н ы е  р е ш е т к и

Для большинства неорганических веществ характерны координа
ционные решетки. В них нельзя выделить отдельные молекулы.
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Несмотря на большое многообразие тве рдых тел и на богатство 
мыслимых геометрических форм оказывается, что расположение частиц 
во многих кристаллах охватывается сравнительно небольшим числом 
основных типов структур.

Напомним некоторые наиболее часто встречающиеся типы кристал
лических структур.

1. Простая кубическая решетка ЫаС1 изображена на рис. 56. Все 
пространство разбито на кубики, в вершинах которых, попеременно че

редуясь, расположены ионы натрия и хло
ра. Вокруг каждого иона натрия имеется 
шесть ионов хлора (справа, слева, сверху, 
снизу, спереди и сзади). Точно так же 
ближайшими соседями каждого иона хлора 

С1 являются шесть ионов натрия (координа
ционное число равно шести).

2. Структура СбС1 представляет рас
смотренную выше объемноцентрирован- 
ную решетку. Ион цезия находится внутри

Рис. 56. Решетка ЫаС1. кубика. В вершинах расположены восемь
ионов хлора. Равным образом, каждый 

ион хлора окружен восемью ионами цезия. Решетку СэС1 можно пред
ставить как две простые кубические решетки — одну из ионов цезия 
и другую из ионов хлора, вставленные друг в друга.

•  с о
о Г

Рис. 58. Решетка флуорита.

3. Тетраэдрическая решетка ZnS (сфалерит) представляет решетку 
алмаза с попеременно чередующимися атомами цинка и серы. Вокруг 
каждого атома серы находятся четыре атома цинка.

4. Решетка вурцита (другой модификации 2пБ) или цинкита (2пО). 
также тетраэдрическая. Координационные числа попрежнему равны 
четырем (рис. 57). Эта решетка отличается от предыдущей другой 
ориентацией тетраэдров друг относительно друга.

5. Решетка типа флуорита СаР2 построена следующим образом. 
Ионы кальция образуют гранецентрированную кубическую решетку. 
Разобьем один такой куб, охватывающий четырнадцать ионов, на 
восемь маленьких кубиков и поместим в центр каждого из них по 
одному фтору. Получается структура СаР2, изображенная на рис. 58.
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Каждый ион кальция окружен восемью ионами фтора (ион кальция 
находится в центре куба из ионов фтора). Каждый ион фтора окружен 
четырьмя ионами кальция, образующими тетраэдр,

6. Решетка рутила ТЮ2. Атомы титана (черные кружки) находятся 
в вершинах и в центре прямоугольного параллелепипеда. Два атома 
кислорода (белые кружки) располагаются на диагонали верхнего осно
вания, два на такой же диагонали нижнего основания. Еще два атома 
кислорода лежат в сечении параллелепипеда, параллельном основаниям 
и проходящем через середину высоты на второй его диагонали (рис. 59). 
Таким образом, атом титана окружен шестью атомами кислорода, 
а атом кислорода — тремя атомами титана. Эта координационная ре
шетка может уже рассматриваться как переходная к молекулярным, 
поскольку в ней можно выделить отдельные молекулы ТЮ2.

7. Решетка куприта СиаО. Рассмотрим куб, в восьми вершинах 
которого и в центре находятся атомы кислорода. Разобьем этот куб 
на восемь малых кубиков и в центрах четырех из них попеременно

поместим атомы меди. Получается решетка, изображенная на рис. 60, 
Каждый атом кислорода окружен тетраэдром из четырех атомов меди. 
Каждый атом меди находится между двумя атомами кислорода.

8. Решетки БЮ2 разнообразны. Если разместить атомы кремния, 
как в решетке алмаза, а на серединах соединяющих линий поместить 
атомы кислорода, то получается решетка одной из модификаций БЮ2 — 
¡3-кристобалита. Каждый атом кремния окружен тетраэдрически четырьмя 
атомами кислорода. Каждый атом кислорода находится между двумя 
атомами кремния. Другая модификация ¿Ю2 —  ¡3-тридимит может быть 
выведена аналогично из решетки вурцита. В других формах 5Ю2 
угол Э1— О — не равен 180°, но координационные числа остаются 
те же.

9. Решетка йодистого кадмия С<М2 изображена на рис. 61. Она 
представляет собой пример слоистой решетки. Атомы кадмия (черные 
кружки) расположены в одной плоскости. По обе стороны от нее 
(сверху и снизу) находятся две параллельные плоские сетки из атомов 
иода (белые кружки). Эти три плоскости образуют макроскопический 
слой. Кристалл представляет собой совокупность таких слоев. Сущест
венно, что каждая плоская сетка атомов иода с одной стороны 
граничит с сеткой атомов кадмия (в „своем* слое), а с другой сто
роны с сеткой атомов иода „чужого“ слоя. Плоскости атомов кадмия
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всегда разделены двумя плоскостями атомов иода. Каждый атом кадмия 
окружен шестью атомами иода (три сверху и три снизу).

В рассмотренных решетках типа ЫаС1, СэС1, СаР2, ZnS, ЗЮ2, 
С<и2 понятие отдельной молекулы, как правило, теряет смысл. В кри
сталле ИаС1 ион натрия не образует пары с каким-либо одним из 
окружающих его ионов хлора. Все шесть ионов хлора для него равно
ценны. Возникает вопрос о характере сил, обусловливающих такое 
строение твердых тел. В ряде случаев для ионных кристаллов элемен
тарное приближенное объяснение может быть дано уже в рамках 
электростатики.

60. Ионные кристаллы

Представителем типично ионных кристаллов является каменная 
соль. Можно считать установленным, что кристалл №С1 состоит из 
ионов Иа4* (с оболочкой неона) и С1" (с оболочкой аргона), между 
которыми действуют кулоновские силы.

Уже в газообразной молекуле №С1 связь, как мы знаем, в основном 
ионная. Для электростатических сил характерна ненасыщаемость.

2е2
Кулоновская энергия двух отдельных молекул Ка+С1~ равна — — .

Если обе молекулы сведены вместе и составляющие их ионы располо- 
гаются квадратом (рис. 62), то энергия при учете притяжения разно
именных зарядов и отталкивания одноименных равна

Е 4£2
г

2е2
л*У2

=  — 2,57 — = — 1,285-Г
2£2
Г
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г. е. заметно больше. Кулоновская энергия четырех молекул, образую 
щих кубик (рис. 63), уже равна

п- 12е2 4*2 . 12е' с о « ! 1 ^  4^2Е = ------------------ = -  Ч------г -  =  — 5,8 — = — 1,45---- .г гУЗ гу 2  г г
Между тем энергия четырех несвязанных молекул равнялась бы

_ 4 е * 
г

Отсюда видно, что объединение ионных молекул в один ионный 
агрегат дает большой выигрыш энергии, порядка энергии ионной связи

Рис. 64. Р аспредел ение электронной плотности в кри
сталле ИаС1.

в молекуле. Действительно, в случае двух молекул энергия больше 
на 28% от — , а для четырех на 45%. Для бесконечно большого 
кристалла такой подсчет приводит к увеличению на 75% 1. Это сго-

1 Как будет  видно дальш е, равновесное расстояние между ионами в кри
сталле больш е, чем в газовой молекуле, примерно на 13°/с. Поэтому реальный 
выигрыш при агрегации несколько меньше 75%.
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собствует образованию прочных ионных решеток с большими тепло- 
тами сублимации (55 ккал для ИаС1).

Когда две молекулы ЫаС1 расположены, как на рис. 62, то вес 
ионного состояния в каждой из них увеличивается, так как это сопро
вождается выигрышем электростатической энергии. Твердые соли 
типа ИаС1 практически состоят из чистых ионов. Существование ионов 
в кристалле №С1 доказывается рентгенографическими данными по рас
пределению электронной плотности. Опыт показывает, что электрон
ное облако сосредоточено вокруг центров ионов и быстро спадает 
по мере удаления. Из рентгенограммы получаются следующие цифры 
для числа электронов: у натрия 9,98 и у хлора 17,72, т. е. практи
чески 10 и 18, как у ионов Ыа+ и С1~. Между ионами есть область, 
где электронная плотность равна нулю (рис. 64). В растворах и распла
вах такие соли состоят из отдельных положительных и отрицатель
ных ионов и обладают ионной проводимостью.

Электростатическая энергия ионного кристалла может быть полу
чена суммированием энергий всех пар ионов как одного, так и раз
ных знаков:

z . z j é 1г к
1 ik

(14)

где / и А — номера соответствующих ионов, г ге и гке — их заряды, 
г1к— расстояние между ними. Каждое можно выразить через рас
стояние между двумя ближайшими ионами противоположного знака г. 
Тогда для г-моля кристалла, например типа№аС1, выражение (14) можно 
переписать в виде

Е — — N  (15)

где А — некоторая постоянная, так называемая константа Маделунга, 
а N — число Авогадро.

Существуют различные математические методы вычисления констант 
Маделунга для разных типов решеток. Изложение этих методов можно 
найти в обзорной статье Шермена1 и в книге Френкеля2. В табл. 142

ТАБЛИЦА 142 
Константы Маделунга

Структура Координационные
числа

Константы
Маделунга

Каменная соль для Na 6; для С1 6 1,74456
Хлористый цезий . Cs 8; „ Cl 8 1,76267
Сфалерит . Zn 4; „ S 4 1,63806
Вурцит . Zn4; „ S 4 1,641
Флуорит „ Ca8; » T 4 5,03878
Куприт „ Cu2; „ O 4 4,11552
Рутил . U  6; . 0 3 4,816
р-Кварц „ Si 4; „ 0 2 4,4394

1 S h e r ma n ,  Chem. Rev. II, 93 (1932).
2 Фр е н к е л ь ,  Электрическая теория твердых тел. Л. 1924.
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приведены константы Маделунга для разных типов ионных решеток, 
рассчитанные на одну стехиометрическую молекулу.

Помимо кулоновского притяжения и отталкивания, выражаемого чле-
ном-----—, между заполненными электронными оболочками ионов дей
ствуют силы отталкивания. Последние очень быстро убывают с рас
стоянием. Энергию отталкивания двух ионов в газообразной молекуле
иногда аппроксимируют выражением где п — достаточно большое
число, обеспечивающее крутое спадание потенциала отталкивания с рас
стоянием. В кристалле такое отталкивание имеет место между любыми 
двумя ионами. Упрощения ради принимается, что закон отталкивания 
один и тот же, как для одно-, так и для разноименных ионов. В про
стой кубической решетке вокруг каждого иона имеется шесть ионов 
на расстоянии г, двенадцать на расстоянии г |/2 ,  восемь на расстоянии 
гу!Г и т. д. Энергия отталкивания иона от всех остальных равна

В пределах точности такого расчета энергии достаточно ограничиться 
только первым членом, т. е. отталкиванием от ближайших соседей.
Тогда энергия отталкивания в решетке равна —  АТ, где К — координа
ционное число. Полная энергия равна

Тем же путем, который привел нас к уравнению (10) гл. VI, получаем:
1

г-)- <18>
Величина Е носит название энергии решетки. Это энергия, которую 
нужно затратить для того, чтобы разорвать один моль кристалла, состоя
щего из ионов, на газообразные ионы.

В уравнении (18) известны А, е и г0. Остается подобрать лишь п. 
Эту величину обычно находят из опытных данных по сжимаемости кри
сталлов1. Чаще всего в литературе фигурируют следующие значения:

1 Убыль объема сдавлением — ^  в первом приближении пропорциональна 
наличному объему:

Коэфициент пропорциональности * носит название сжимаемости. Если вся энер
гия кристалла потенциальная, то

Отсюда
аи = —рау.
с1р а*и 
й У ~  (IV*'

(2)

(3 )
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Для ионов с оболочкой Не п =  Ъ
N0 п =  7 
Аг п — 9 
Кг л = 1 0  
Хе л = 1 2

Для многих солей принимаются л =  9. Изменение л на единицу ме
няет результат лишь на несколько процентов1.

ТАБЛИЦА 143
Р ол ь  р а зн ы х  ф а к т о р о в  в эн ер г и и  реш етки  в %  от эл ек т р о ст а т и ч еск о й

Ае2
эн ер ги и

Соль

Отталкива
ние по зако- 

В 2
иу Тп

Отталкива
ние по экс
поненциаль
ному закону 

* "аг

Ван-дер-ва- 
альсово вза
имодействие

Нулевая

энергия

Разница энер
гий, вычислен
ных по форму
ле [18] и с по

правками 
Борна, ккал

N301 12,8 11,5 1,4 0,8 —3
^ В г 7,8 10,7 1,4 0,7 + 4

12,6 9,6 1,8 0,6 —7
КС1 11,4 11,3 2,1 0,8 —2
КВг 11,0 10,6 2,0 0,7 —2
кл 10,8 9,9 2,3 0,6 + 5
CsJ 10,5 10,0 4,5 0,5 - 6

Борн и Майер ввели ряд поправок с целью уточнить выражение 
(18). Они учли, во-первых, наличие ван-дер-ваальсова взаимодействия 
между ионами, затем нулевую энергию и вместо потенциала отталки-
вания — ввели экспоненциальное выражение е~*г . Роль этих попра-

Из (1) и (3) находим:
____ к .  (4)

йУ* *V К'
Объем кристалла V пропорционален кубу межионного расстояния г:

V  =  а гг. (5)
Величина а  зависит от геометрии кристалла. Таким образом получаем 

еще одно уравнение, связывающее и  с г. Это позволяет найти п. Уравнение 
(18) для энергии следует применять при абсолютном нуле, но им приходится 
пользоваться для определения % из сжимаемости при комнатной температуре. 
Кроме того, нужно учитывать изменение сжимаемости с давлением. Были сделаны 
попытки вычисления п с учетом всевозможных поправок. При этом оказа
лось, что величина л, например для ИаС!, при разных способах вычисления 
варьирует от 7,8 до 11,3. Но это не столь существенно, так как изменение п 
сравнительно мало меняет энергию решетки.

1 Укажем, что простую формулу для энергии ионных решеток дал Капу- 
стинский [ЖФХ 1, 52 (1934); ЖОХ 13, 497 (1943)].

2 Величины п взяты из сжимаемости кристаллов.
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вок можно видеть из табл. 143, где приведены результаты расчета 
Борна. Из этих данных следует, что ван-дер-ваальсово взаимодействие и 
нулевая энергия составляют лишь незначительную часть от основного 
электростатического эффекта. В конечном итоге все эти поправки ме
няют энергию в ту или иную сторону на несколько килокалорий.

В первом столбце табл. 144 приведены энергии ионных решеток 
галогенидов щелочных металлов, вычисленные по Борну с поправками. 
Эти значения не следует, однако, рассматривать как чисто теоретиче
ские расчетные энергии решетки хотя бы потому, что потенциал оттал
кивания по существу подобран полуэмпирическим путем.

ТАБЛИЦА 144 
Энергии решеток (ккал)

Соль
Энергия решетки, 
вычисленная по 
Борну и Майеру

Опытная энергия 
реакции

м хтв = м + 3 +  х -

Энергия реакции
м + з + х - = м х тв>
вычисленная из 
кругового про

цесса

LiF 245 _ 246
NaF 216 — 217
KF 193 — 192
RbF 183 — 185
CsF 176 — 178
LiCi 200 — 200
NaCl 184 1811 —

KC1 1€8 — 167
RbCl 163 — 163
CsCl 156 — 157
LiBr 190 — 189
NaBr 176 176 2 _
K Br 162 160 2 _
RbBr 157 151 1 —

CsBr 150 — 149
LiJ 176 — 177
NaJ 166 1662 _
KJ 153 151 2 1541 _
RbJ 148 1463 —

Cs J 143 1411
1 —

Для проверки теории их следует сравнить с опытными данными. 
Для некоторых веществ измерены тепловые эффекты реакции разложе
ния твердой соли на газообразные ионы. Полученные значения приведены 
во втором столбце табл. 144. Они известны с точностью до нескольких 
килокалорий. Для KJ результаты разных авторов расходятся на 3 ккал.

Другая возможность сопоставления в тех случаях, когда нет опыт
ных данных, заключается в применении круговых процессов. Из термо-

1 М а у е г, Z. Phys. 61, 798 (1930); M a y e r ,  H e l m h o l z ,  ibid. 75, 22 (1932); 
Н e 1 ш h о 1 z, M a y e r ,  J. Chem. Phys. 2, 245 (1934).

2 T a n d o n ,  Proc. Nat. Acad. Sci. Ind. 7, 102 (1937); Ind. J. Phys. 11, 99 (1937).
3 S r i v a s t a v a ,  Proc. Nat. Inst. Sci. 4, 365 (1938).

379



химических данных известны теплоты образования твердых кристал
лических солей щелочных металлов из элементов в стандартных состоя
ниях, а именно из твердых металлов и газообразных молекулярных 
галогенов:

NaXB -j- "2“ CI2 газ=  NaClTB -j- Q . (I)

Напишем следующий ряд реакций:

NaTB ;—- Nara3 

Nara3 =  Na+ -f- Q  — /

"2 " CI2 газ =  С1газ 2~

Clra3 “f- 0  =  Cl"ra3 “J“ F 
Na+ ra3 -j- Cl“ газ=  NaClTB -j- Uq

Суммируя, получаем:

NaTB + 1  Cl ra3 =  NaClIB +  i/0 +  F —  5 — /  — (II)

Из уравнений (I) и (II) находим:

Uq+ f — s — i ~ y = Q
ИЛИ

i/0 =  Q — ^ 4 - 5 + / + | .  (in)

Это уравнение позволяет вычислить энергию решетки, если известны F— 
сродство газогена к электрону, S — теплота сублимации металла, /  — 
потенциал ионизации металла, D — энергия диссоциации молекулы гало
гена. Величины, входящие в уравнение (III), известны с разной степенью 
точности. Так, например, ошибка в теплотах сублимации может со
ставить 1—2 ккал.

Для того чтобы расчет был последовательным и точным, нужно, 
во-первых, отнести все величины к определенному состоянию, например 
к абсолютному нулю или к комнатной температуре, и, во-вторых, 
пользоваться всюду одной термодинамической функцией, например 
теплосодержанием А Я. К сожалению, эти условия не всегда выполняются. 
Это обстоятельство, а также возможные неточности в экспериментальных 
данных приводят к тому, что результирующая ошибка составляет не
сколько килокалорий.

Полученное совпадение опытных и расчетных величин показывает, 
что предположение о ионном взаимодействии в твердых галогенидах 
щелочных металлов в основном правильно. Даже примитивное предста
вление о недеформированных ионах оказывается для этих кристаллов 
удовлетворительным приближением.

Квантовомеханическое уточнение теории ионных решеток Борна 
дано в работе Ландсгоффа 1 на примере NaCl. Этот автор также прини
мает, что решетка NaCl состоит из ионов Na+ и С1~ и рассчитывает

1 L a n d s h o f f ,  Z. phys. 102,201 (1936); Phys. Rev. 52, 246 (1937).
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их взаимодействие в духе метода Гейтлера-Лондона, пользуясь извест
ным из квантовомеханических расчетов распределением электронов 

и С1". При этом оказывается, что в выражении для энергии помимо 
тех эффектов, которыми ограничивается теория Борна, появляются еще 
дополнительные поправочные члены, связанные с перекрыванием обла
ков соседних ионов.

В электростатическую энергию помимо маделунговского члена 
—1,748 е*----------  входит еще притяжение электронов к ядрам и отталкивание
электронов друг от друга. Каждый из этих дополнительных членов 
имеет порядок в несколько десятков килокалорий, но они входят 
в энергию с разными знаками и на равновесном расстоянии почти пол
ностью компенсируются. Поправки к электростатической энергии соста
вляют не более одной килокалории.

Энергия отталкивания, возникающая в результате обмена электронов 
между ионами с заполненными оболочками, равна на равновесном рас
стоянии 22,8 ш а л . Ван-дер-ваальсова энергия оценивается в ~ 3  ш а л . 
Полная энергия решетки составляет по расчету Ландсгоффа 183 ш ал  
в хорошем согласии с опытом. Следует указать, однако, что и этот рас
чет не является полным квантовомеханическим решением задачи, посколь
ку решетка заранее рассматривается как совокупность ионов с запол
ненными оболочками и взаимодействие, дополнительное к маделунгов- 
скому, считается таким же, как для атомов инертных газов. В действи
тельности положение может быть несколько иным, так как между ато
мами натрия и хлора принципиально возможна гомеополярная связь.

61. Расстояния в ионных кристаллах

Рентгенографический опыт дает расстояния между ионами в решетке. 
Они определяются игрою сил притяжения и отталкивания.

В рамках теории ионных кристаллов Борна равновесное расстояние 
должно зависеть от типа решетки. Из формулы

видно, что г0 определяется законом отталкивания (п и В), координаци
онным числом К  и константой Маделунга А . Если одно и то же веще
ство может кристаллизоваться как в решетке типа ИаС1, так и СбО , 
то равновесные расстояния между ионами в этих кристаллах должны 
относиться, как

ГС5С1 __ / -^ХаС1 \  /8  1,7476\ ” 1.
гЫаС1 \^ХаС1*^СзС1 /  1,7527/

при п — 9 это отношение равно 1,036, а при п =  12 1,027.
ИН4С1 до температуры 174,3° кристаллизуется в решетке С$С1, 

а выше в решетке ИаС1. То же относится и к 1ЧН4Вг (темп, перехода 
137,8°) и (темп, перехода — 17,6°). Расстояния между ионами в ре-
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шетках типа СбС1 действительно оказываются примерно на 3%  больше? 
чем в решетках типа №С1.

Паулинг дает следующие коэфициенты для перехода от одного 
типа к другому при п =  9:

8—»6 ^ i -  =  1,036;
'N a C I

^флуорит

крутил
1,031 ,

4 б Г сфалерит или вурцит __q Qgy .
r  NaCI

Г кварц 
Г рутил

0,960.

Равновесное расстояние в кристалле отличается от расстояния в га
зообразной ионной молекуле. В последнем случае взаимодействуют два 
иона. В решетке каждый ион находится в поле всех соседей. Равно
весное расстояние в газообразной молекуле по формуле 8 (гл. VI) равно

1

г
п- 1

(19)

Из (17) и (19) находим отношение расстояний
/2—1 _

Г крист. __ Г X
г  газ ~  У  А

( 20)

Если принять п равным 9, то отношение
А* крист 
Г газ

для решеток типа NaCI должно равняться 1,18, а для типа CsCl—-1,21. 
Опыт дает для NaCI, NaBr, NaJ, KCl, KBr, KJ, RbCl, RbBr и RbJ—1,13; 
для CsCl, CsBr и CsJ 1,16—1,18.

Ионные радиусы. Уже давно делались попытки найти какие-либо 
закономерности в опытных значениях расстояний. В примитивной форме 
они сводились к вопросу о том, можно ли представить эти расстояния 
как суммы постоянных; радиусов, приписываемых отдельным ионам. 
Поскольку кристаллохимия в значительной степени развивалась под 
знаком этих представлений, мы вынуждены на них остановиться.

В табл. 145 приведены расстояния между ионами в галогенидах ще
лочных металлов, кристаллизующихся в решетке типа NaCI, и разности 
между расстояниями в кристаллах с общим анионом или общим кати
оном. В скобках даны расстояния в CsCl, CsBr и CsJ, кристаллизую
щихся в решетке типа CsCl.

Если выполняется аддитивность, то разница между расстояниями 
в KJ и КВг или NaJ и NaBr или LiJ и LiBr должна быть постоян
ной, так как она равна разности ионных радиусов иода и брома. 
Действительно, эти разности близки друг к другу. Максимальное откло-

о

нение не превышает 0,1 А. Таким образом, в случае галогенидов щелоч
ных металлов примитивная гипотеза о жестких шариках, сближенных 
до соприкосновения, может рассматриваться как некоторое, хотя и гру
бое приближение к действительности.
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Непосредственно из опыта можно найти только расстояние между 
центрами ионов, т. е. сумму двух радиусов, а не самые радиусы. Для 
определения размеров отдельных ионов прибегают к разным допущениям. 
В тех случаях, когда можно предположить, что анион большой, а ка
тион маленький, как, например, в ЬП, считают, что в решетке анионы 
соприкасаются и принимают радиус отрицательного иона равным поло
вине расстояния между двумя анионами (Ланде).

ТАБЛИЦА 145

Проверка аддитивности расстояний в ионных решетках

Катион Расстояния (Ä)

Анион Cs C s-R b Rb R b-K К K -N a Na N a-L i Li

J (3,95) (0,29) 3,66 0,13 3,53 0,30 3,23 0,23 3,00
J—Вг (0,24) 0,23 0,24 0,25 0,25
Вг (3,71) (0,28) 3,43 0,14 3,29 0,31 2,98 0,23 2,75
Вг—С1 (0,14) 0,16 0,15 0,17 0,18
С1 (3,57) (0,30) 3,27 0,13 3,14 0,33 2,81 0,24 2,57
CI—F (0,57) 0,45 0,48 0,50 0,56
F 3,00 0,18 2,82 0,16 2,66 0,35 2,31 0,30 2,01

Другие системы ионных радиусов основаны на том, что опытное 
расстояние между центрами двух ионов каким-либо образом расчле
няется на две части.

Вазаштерна использовал для этого рефракции ионов, принимая, что 
последние пропорциональны кубам радиусов. Гольдшмидт принял неко
торые данные Вазаштерна, критически рассмотрел и систематизировал 
весь имеющийся материал и дал таблицу радиусов для большого коли
чества ионов.

Паулинг приближенно рассчитал эффективные заряды ядер разных 
ионов и предположил, что для изоэлектронных ионов (например, Na+ 
и F - , К+ и Q - )  радиусы обратно пропорциональны эффективным заря
дам. Таким образом, из расстояний в NaF, KCl и т. д. он нашел ради
усы ионов Na+, К+, Rb+, Cs+, F - , С1~, Вг~ и J - .  Далее, зная, например, 
радиус^ К+ и отношение эффективных зарядов ядер изоэлектронных 
ионов К+ и Са++, Паулинг нашел радиус иона кальция. Но суммы та
ких радиусов не совпадают с опытными расстояниями в кристаллах. 
Паулинг приписал полученному значению смысл радиуса, который 
имел бы ион кальция, если бы он вел себя в решетке, как однозаряд
ный (т. е. если бы энергия его взаимодействия с ионом С1~ была бы 

ё2 2*2равна — а не — — , как это имеет место в действительности при

двухзарядном ионе Са++). Зависимость межатомного расстояния от заря
дов ионов г дается формулой

1
_ ( п В К \п~1 (21)

* — \ А г Ч У
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Для однозарядных ионов

г \

1
1

Отсюда следует, что радиусы ионов с зарядами г и 1 относятся, как
2

Г* =  г п~1 (22)
1̂

Использовав приведенные выше значения п, Паулинг составил таблицу 
радиусов ионов разных зарядов.

Ионы с ¿/-электронами Си^, А§+, Аи+ и т. д. рассматривались как 
ионы с оболочкой инертных газов, Ионные радиусы Паулинга приве
дены в табл. 146.

ТАБЛИЦА 146
Ионные радиусы Паулинга (А)

Ы + Ве + +
0,60 0,31

с и - Б - Ка+ 1У̂  + +
м о 1,36 0,95 0,65

5 - - С1- К+ Са + +
1,84 1,81 1,33 0,49

5 е - - Вг- ш и

Си+
0,96

5г+ +
гп++
0,74

1,98 1,95 1,48
Ag + 
1,26

1,13
С<1+ + 
0,07

Те — л- Ва + +
2,21 2,16 1,69

Аи-ь
1,35

нё + +
1,37 1,10

Мы опустили многозарядные ионы, как, например, хлор с семью 
плюсами или азот с пятью плюсами, которые никогда не встречаются.

Изменение радиусов по горизонталям и вертикалям ясно само собой. 
Обратим лишь внимание на то, что радиусы Си+, Ag■l' и Аи+ (с ¿/-обо
лочкой) меньше, чем К+, КЬ+ и Сэ*. То же наблюдается в подгруппах 
Zn+-h, Сс1++, Н£++ и Са++, 5г++ и Ва+ + .

Если воспользоваться паулинговскими радиусами для решеток типа 
№01, то хорошее совпадение сумм радиусов с опытом, наблюдаемое у 
калия и рубидия, ухудшается при переходе к солям лития и, отчасти,

о
натрия. Так, в 1ЛС1 опытное расстояние равно 2,57 А, а сумма радиусов

о  о
составляет 2,41 А; в 1лВг имеем соответственно 2,75 и 2,55 А; в УЛ

о  о
3,02 и 2,76 А; в NaJ 3,23 и 3,11 А. С точки зрения упрощенных 
представлений о ионных радиусах это объясняется тем, что ионы 
лития очень маленькие и, будучи спрятаны в дырки между боль
шими анионами, не соприкасаются с ними. В действительности 
же равновесное расстояние устанавливается в результате баланса
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сил притяжения и отталкивания, а не в зависимости от размеров гипо
тетических жестких шариков.

Введение ионных радиусов представляет собой неявный учет оттал
кивания. Кривая отталкивания, круто поднимающаяся вверх при умень
шении расстояния, как бы за
меняется вертикальной пря
мой, параллельной оси орди
нат и отстоящей от нее на 
расстоянии, равном сумме 
радиусов.

Но сами по себе ионные 
радиусы не имеют строгого 
физического смысла. На 
рис. 65 приведена кривая, 
характеризующая плотность 
электронного облака в ионе 
К + в зависимости от рас
стояния от ядра. Вертикаль
ная линия соответствует 
ионному радиусу К+ (1,33 А).
Как видно, на этом расстоя
нии плотность электронного

Рис. 65. Распределение электронной плотно
сти в ионе К+ в зависимости от расстояния 

от ядра.

облака уже незначительна, но такой радиус не отвечает какой-либо опре
деленной границе. „Радиус“ можно было бы с тем же успехом принять 
несколько большим или меньшим.

Из предыдущего следует, что необходимо различать радиусы ионов 
в зависимости от типа решетки. Это делает понятным расхождения, 
наблюдаемые для СбС1, СбВг и СбЛ в табл. 145. Межионные расстояния

ТАБЛИЦА 147
Опытные расстояния и суммы радиусов 

в решетках типа С$С1

в объемноцентрирован- 
ных кубических решет
ках примерно на 3%  
(табл. 147) больше сумм 
радиусов, которые в 
основном должны бытьСоль

Опытное
расстояние Сумма

радиусов
ОтношениеА

сбС1 3,56 3,50 1,027
отнесены к случаю про
стой кубической решет

СбВг 3,72 3,64 1,022 ки, поскольку в значи
Сел 3,96 3,85 (Е029)1 тельной части они полу
ю>л 3,75 3,64 1,030 чены из таких солей, как

№С1, КВг и т. д.
В большинстве случаев аддитивность расстояний не выполняется.
В свое время казалось, что знание радиусов ионов дает возможность 

получить ответ на вопрос о том, почему данное вещество кристалли
зуется в решетке того или иного типа. Если приписать ионам опреде
ленные радиусы и считать, что разноименные ионы соприкасаются, то 
в зависимости от относительных размеров получаются разные типы ре
шеток с разными координационными числами.

1 Паулинговский радиус иона цезия в табл. 146 получен из расстояния 
в СбЛ, уменьшенного на 2,7% для приведения к структуре типа ИаС1.

25 Зак. 1565. Сыртсин и Д я т к и н а . 385



В случае шаров одинакового размера вокруг одного шара, как мы 
видели, можно разместить двенадцать соседей (плотнейшая упаковка). 
Если окружающие ионы больше центрального, то последний уже не 
может соприкоснуться с двенадцатью соседями. Координационное число 
снижается до восьми (объемноцентрированная кубическая решетка). 
При этом один ион, например катион, находится в центре, а восемь 
анионов в вершинах куба. Обозначим радиус аниона через га, а катиона 
через гк. Расстояние между центрами соприкасающихся аниона и ка
тиона равно га —{— /'к• Это половина диагонали куба. Если в решетке 
типа СэСИ радиусы разноименных ионов близки, то анионы друг с 
другом не соприкасаются. При увеличении размеров анионов наступает 
предел, когда они соприкасаются и с катионом и между собой. При 
этом ребро куба равно удвоенному радиусу аниона 2га. Половина

диагонали куба относится к его ребру, как : 1. Таким образом, при 
соприкосновении анионов

гь + г*
2га ■

у з

: т
или

— =  1/3 — 1 = 0 ,732 .

Это определяет нижний предел отношения радиусов, при котором 
может возникнуть решетка типа СэСК Условием ее образования 
является:

■ ? >  0,732.
'а

Г
Если отношение —  < 0,732, то катион уже не может соприкасаться

г а
с восемью анионами. Координационное число падает до шести (про
стая кубическая решетка). В этом случае расстояние между центрами двух 
разноименных ионов га - |- г к равно ребру куба, а между центрами одно
именных ионов — диагонали грани куба, т. е. (га -|“ гк)1/2. Если анионы 
соприкасаются, то

(/"а +  Гк) у / 2~ =  2Гл
или

у -  — \/2  —  1 = 0 ,4 1 4 .

Эго дает нижний предел для решетки типа №С1. Условие ее суще
ствования выражается соотношением:

> 0 ,4 1 4 .

Далее следует тетраэдрическое расположение четырех окружающих 
ионов, ограниченное пределом:

Г Уб
/ > - 2 ------1 = 0 ,2 2 5 .
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Если — < 0 ,2 2 5 , то вокруг катиона можно расположить только три 

аниона в плоскости. Нижнее предельное отношение радиусов равно:

— =  - ^ — 1 = 0 ,1 5 5 .
/•. УЗ

Эти „критические“ условия были сформулированы Магнусом для 
комплексов и распространены Гольдшмидтом на кристаллы. В CsCl, CsBr

у ,
и CsJ отношение —  >  0,73. Поэтому понятно, что эти соли могут

гл
давать решетки с координационным числом, равным восьми. Но есть 

много отклонений от вышеприведенных условий. Отношение —
г а

больше 0,73 и для галогенидов рубидия, а также для КС1 или K F 1, 
которые, однако, кристаллизуются в решетках типа NaCl.

При повышении температуры галогениды цезия также перестраи
ваются в простую кубическую решетку. Обратное положение имеет 
место у LiBr и Ш . Из отношения радиусов ( <  0,414) вытекает в этом 
случае необходимость тетраэдрической конфигурации. В действитель
ности же осуществляется решетка типа NaCl. Это иногда истолковы
вается как отсутствие соприкосновения между катионом и анионами.

Некоторые галогениды щелочных металлов, кристаллизующиеся в 
решетке NaCl, перестраиваются при высоких давлениях в более ком
пактные решетки типа CsCl2. Выбор типа решетки определяется в 
действительности не возможностями геометрического распределения 
гипотетических шариков, а стремлением к минимуму свободной энергии. 
Осуществляется та конфигурация, которая энергетически выгодна.

Теоретическое предсказание типа решетки затруднено, так как 
тонкие эффекты, налагающиеся на обычное электростатическое взаимо
действие, могут играть решающую роль 3.

Мейер и Мейер и Леви 4 рассчитали для солей серебра, таллия и 
меди изменение энергии при переходе от решетки наблюдаемого типа 
к другой, учитывая все отдельные слагаемые в выражении для энергии 
(электростатическую энергию с измененным маделунговским коэфициен- 
том, ван-дер-ваальсово взаимодействие, отталкивание и др.). Расчет этот 
не отличается большой точностью, так как при изменении типа решетки 
одни члены увеличиваются, другие уменьшаются, и выводы основаны 
на маленьких разностях. К тому же расчет верен лишь при абсолютном 
нуле. Но из расчета следует, что, например, для AgF „своя“ решетка 
(простая кубическая, типа NaCl) выгоднее решетки типа ZnS на 8 ккал

1 В КВ радиусы ионов почти равны (К г 1,33, F~ 1,36).
2 J а со b s, Phys. Rev. 54, 468 (1938).
3 Иногда при „предсказании“ типа решетки вместо радиусов, приведенных в 

табл. 146, пользуются без достаточно убедительной мотивировки упомянутыми 
выше „однозарядными“ радиусами ( P a u l i n g ,  1. с. 35; Г а с с е л ь, Кристалло
химия, ОНТИ, Л. 1936). По существу эти исправления сделаны в поисках 
лучшего совпадения.

4 Ma y e r ,  J. Chem. Phys. 1, 270, 327 (1933); Ma y e r ,  Le vy ,  ibid. 1, 647 
(1933); см. также May,  Phys. Rev. 52, 339 (1937); J a c o b s ,  ibid. 54, 468 (1938).
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и выгоднее, чем решетка типа СэС1, на 2,5 ккол. В случае AgJ расчет 
не согласуется с опытом. Авторы склонны объяснять это непримени
мостью к А ^  элементарной ионной модели.

К сожалению, ионным радиусам в кристаллохимии уделяется слишком 
много внимания. Рассмотрение целого ряда кристаллов ограничивают 
тем, что находят отношение радиусов иногда даже несуществующих 
в действительности ионов (например 51 + + + +) и констатируют совпаде
ние или несовпадение опытной решетки с ожидаемой по правилам 
Магнуса-Гольдшмидта. Такой способ рассуждения еще может быть 
оправдан в тех случаях, когда физически можно доказать, что решетка 
построена из соответствующих ионов. Но объяснение, например, тетра
эдрического расположения атомов кислорода вокруг кремния в ЭЮ2, 
основанное на отношении радиусов ионов 51 + + + + и 0~~,  нельзя считать 
убедительным.

Представление о ионных радиусах оказывается полезным в качестве 
рабочей гипотезы при расшифровке структур. Но, к сожалению, 
ионными радиусами иногда пользуются применительно к таким кри
сталлам, относительно которых нет уверенности, что они действительно 
состоят из ионов. Это может привести к неправильным выводам.

62. Галогениды
У галогенидов подгруппы В первой группы периодической системы 

положение несколько иное, чем в случае щелочных металлов. В табл. 
148 сравнены энергии решеток галогенидов серебра и меди, вычислен
ные по электростатической теории и найденные из цикла Борна.

ТАБЛИЦА 148
Энергии решеток галогенидов серебра и меди (¡скал)

Соль

Энергия решетки

по электро- 
статич. расчету

и

с учетом ван- 
дер-ваальсовых 

сил
и'

по циклу 
Борна

^опытн.

Разница
и  — и''■'опытн. ^

СиС1 201 216 233 17
СиВг 293 208 228 20
СиЛ 182 199 224 25
АнР 194 219 228 9
АёС1 174 203 212 9
А§Вг 170 197 209 12
а8л 159 190 204 14

Как видно, в этих случаях разница значительно больше, чем 
в табл. 144. Точность приведенных цифр невелика, но это едва ли 
может быть причиной полученного расхождения.

Повидимому в этих случаях нет полной компенсации поправочных 
членов, обусловленных перекрыванием электронных облаков, и поэтому 
представление о чисто ионной структуре уже недостаточно. Это может 
рассматриваться как указание на частично ковалентный характер связи. 
С таким представлением согласуется ход приведенных в табл. 148 
разностей и 0ПЫтн.— и '. Отклонение наименьшее у AgF и AgCl, т. е.
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у соединений серебра с наиболее электроотрицательными галогенами. 
При переходе к брому и иоду расхождение растет.

Ковалентный характер связей в галогенидах меди выражен, вероятно, 
сильнее и растет от хлора к иоду. AgF, AgCl и AgBr кристаллизуются 
в решетке NaCl, a CuCl, CuBr и CuJ в решетке с координационным 
числом четыре. Это не связано с размерами. Если полагать, что медь 
находится в решетке в виде иона Си+, то радиус иона по Паулингу

равен 0,96 д , т. е. CuCl, CuBr и CuJ могли бы иметь решетку типа NaCl. 
Уменьшение координационного числа и тетраэдрическая конфигурация 
вероятнее всего обусловлены частично ковалентным характером связей. 
Но рассматривать галогениды меди как чисто ковалентные кристаллы 
тоже нет оснований. Нельзя считать, что переход от решетки NaCl к 
решетке ZnS является однозначным доказательством перехода от одного 
типа связи к другому. Ковалентное состояние представлено в этих 
соединениях наряду с ионным.

AgJ при достаточно низких температурах имеет структуру с коорди
национным числом четыре. При повышении температуры решетка иска
жается. Атомы серебра располагаются ближе к трем атомам иода, чем 
к четвертому. Выше 146° С происходит новая перестройка. Атомы иода 
образуют объемноцентрированную кубическую решетку. Атомы серебра 
статистически располагаются в промежутках.

Для характеристики связей в кристаллах промежуточного типа часто 
сопоставляют опытные расстояния с суммами „ионных“ и „ковалентных“ 
радиусов. Но возникает вопрос, как найти соответствующие радиусы, 
например, для серебра.

Заранее предполагая, что в AgF связь чисто ионная, Гольдшмидт 
вычитает из расстояния Ag — F ионный радиус фтора и получает вели
чину 1,13 А, которую он называет радиусом иона серебра. Естествен
но, что при этом расстояние Ag — F равно сумме „ионных“ радиусов. 
Такое „совпадение“ нельзя, конечно, рассматривать как доказательство 
ионного характера связи. Паулинговский радиус Ag+ (1,26А) не 
совпадает с гольдшмидтовским. Но из-за ряда допущений, сделанных 
при расчете, ручаться за точность этой величины в пределах 0,15 А 
нельзя.

Ковалентный радиус серебра находят из AgJ, предполагая при этом, 
что связь чисто гомеополярная, и вычитая из опытного расстояния кова
лентный радиус иода (из J2). Такие вычисления могли бы претендовать 
на известный физический смысл, если бы связь была в одном случае 
чисто ионной, а в другом — чисто ковалентной, чего в действительности 
нет. Это заставляет усомниться в фигурирующих в литературе ионцых 
и ковалентных радиусах таких элементов, как Ag, Си, Pt, Zn и т. д.

В твердых галогенидах аммония в узлах решетки находятся ионы NH4+ 
и Hal-. Из энергии решетки можно найти сродство аммиака к протону Р:

NH3 +  H+- +NH Я.
Теплоты образования твердых аммониевых солей NH4Hal из молекул 
N2, Н2 и  На12 известны из опыта:

~2 ^2газ -j- 2Н2газ ~2 С12газ — NH4C1ib +  Q. (I)
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Перейдем от того же начального к тому же конечному состоянию дру
гим путем:

~2 ^2газ ~2 Ндгаз ^  -\- Q{

1 ц  _тт А
~<2 Г12газ — л  2

Н =  Н+ - { - ©— /

^-С12газ =  С1 —  Y '

ci4-e = ci - ~ \ - f  

NH3 -)- Н+ =  NH^aa -f- Р 

NHiaa - f  С1г1з =  NH4C!tb +  и
Складывая, получаем:

1  N2ra3 +  2Н2газ +  ±  С12газ -  NH4C1tb +  Qi - f f +  F +  P-l- UKU)

Из уравнений (I) и (II) находим:

P =  Q— Qi +  %  +  l + % — F — U. (Ill)

В табл. 149 приведены значения Q и U для разных аммониевых 
солей и вычисленные по уравнению (III) величины Р.

Интересно отметить, что значение, полученное из решетки NH4F, 
значительно больше остальных.

NH4C1, NH4Br и NH4J кристаллизуются в решетках типа NaCl и 
CsGI. В ионе NH4+ атомы водорода образуют тетраэдр вокруг азота.

NH4F кристаллизуется в тетра
эдрической решетке вурцита. 
Ион NH4+ окружен четырьмя 
ионами фтора. Последние рас
полагаются на продолжениях 
связей азот—водород, так что 
на каждой линии N . . .F имеется 
по атому водорода. Водород
ные связи N — H . . . F  доволь
но прочны и тетраэдрическая 
конфигурация в случае NH4F 
обеспечивает заметный выиг
рыш энергии.

Галогениды элементов второй и следующих групп периодической 
системы, повидимому, не являются чисто ионными. Многозарядные ионы, 
как, например, А1 + + + и т. п., мало вероятны, так что здесь следует 
ожидать значительного участия ковалентного состояния.

О характере связи нельзя непосредственно судить по температурам 
плавления кристаллов. Фториды лития, бериллия, натрия, магния и 
алюминия плавятся при очень высоких температурах, а остальные 
при очень низких (табл. 150).

ТАБЛИЦА 149
Сродство аммиака к протону (ккал)

Соль <3 и P

nh4f 111,9 177,5 220
nh4ci 75,1 153,3 210
NH4Br 64,0 147,4 206
n h 4j 48,6 143,6 201

Среднее 209
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ТАБЛИЦА 150
Температуры плавления фторидов ( С)

и? ВеР2 ВРз СР4 Р20 Б 2
842° — 800° — 127°

тV

< — 210° <  — 146° — 233°
КаР А1Р3 ^ 4 РГв
980° 1400° 1040°

оГ--1 — 160°

Отсюда еще не следует вывод, что в М^Б2 и А1Б3 связь чисто
ионная, а в и РР3—  чисто ковалентная. Скачок в температуре 
плавления при переходе от А1Р3 к Б1Р4 нельзя рассматривать как 
указание на переход от одного предельного типа связи к другому.

Приведенные вещества отличаются друг от друга по типу 
решетки. Фториды натрия, магния и алюминия кристаллизуются 
в координационных решетках. Атом металла окружен в них шестью 
атомами фтора. Координационное число фтора равно шести 
в ИаР, трем в М^Р2 и двум в А1Р3. Отдельных молекул в этих 
кристаллах нет. Расшатать такую решетку с прочными связями трудно. 
Поэтому температуры плавления высоки. Остальные фториды дают 
молекулярные решетки, в которых отдельные молекулы связаны ван- 
дер-ваальсовыми силами. Плавление сопряжено только с частичным 
преодолением слабых межмолекулярных связей. Химические связи 
внутри молекулы не рвутся. Этим обусловлены низкие температуры 
плавления. Характер химических связей в этих соединениях меняется, 
повидимому, непрерывно. В ЫБ и ВеР2, ЫаБ и М^Р2 связь в основном 
ионная. В ВР3 и А1Р3 есть резонанс ионного и гомеополярного состояний. 
В СР4, № 3, ОР2 и Р2 вес ковалентного состояния в связи X — Р 
растет, а ионного — уменьшается.

Характер связи играет, конечно, очень существенную роль в выборе 
типа решетки. Чем больше вес ионного состояния, тем более вероятно

ТАБЛИЦА 151
Т ем п ер атуры  плавления и эл ек т р о п р о в о д н о ст и  р а сп л а в о в  н ек о т о р ы х

х л о р и д о в

НС1 ЫС1 КаС1 КС1 и ь а СбС!
^пл.(°С) - 1 1 4 606 800 768 717 645

X ю - 6 166 134 104 78 67
(в обрати, омах)

ВеС12 MgC[2 СаС12 БгС12 ВаС12
?пл.(°С) 404 718 774 870 960

X
(в обрати, омах)

0,066 29 52 56 65

ВС13 А1С13 ОаС13 1пС13 Т1С1,
Г ПЛ.<°С) - 1 0 7 < 183 1 75,5 586 —25

X 0 15 • 10--6 10"7 14,7 Ю-з
(в обрати, омах)

1 Температура кипения.
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образование координационной решетки. Но этот фактор не единствен
ный. В таких молекулах, как Б1Р4, центральный атом окружен четырьмя 
атомами фтора, которые его экх анируют, способствуя тем самым обра
зованию молекулярной решетки.

В табл. 151 приведены температуры плавления и электропровод
ности расплавов некоторых хлоридов.

Чертой отделены высокоплавкие соли. Их расплавы проводят ток, 
но характерно, что электропроводность их значительно ниже, чем гало
генидов щелочных металлов. А1С13 кипит при 183°С, тогда как А1Б3 
плавится при 1040° С. Вес ионного состояния в связи А1 — Б, конечно, 
больше, а в А1 — С1 меньше, но это отнюдь не предельные типы чисто 
ионной и чисто ковалентной связи. Различие лишь в том, что решетка 
А1Б3— координационная, а А1С13 ближе к молекулярной (кристалл 
состоит из двойных молекул А12С1в).

В алмазе все связи чисто ковалентные. Температура плавления его 
очень высока, так как решетка координационная и все атомы соединены 
прочными химическими связями. Из этих примеров видно, что темпера
тура плавления в большей мере характеризует тип решетки, а не тип 
связи.

Некоторые металлы, как, например, Т1, могут давать два нульга- 
лентных иона с разной зарядностью:

Т1+ (5^10 6$2) и Т1 + + + (Ъ(110)

В моногалогенидах таллия по данным Майера значительную роль 
играет ван-дер-ваальсово взаимодействие ( ~  30 ккал). При учете его 
достигается совпадение вычисленных энергий решеток с полученными 
по циклу Борна (табл. 152).

В этих кристаллах, очевидно, сильно представлена ионная связь 
с однозарядным ионом таллия. Но уже в Т1На13 связь в значительной 
степени ковалентная. В табл. 153 сравнены свойства некоторых хло
ридов с разной валентностью металла.

Из этих данных можно сделать вывод, что жидкие 1пС1, Т1С1, БпС12 
и РЬС12 имеют гораздо более ионный характер, чем 1пС13, Т1С13, БпС14 
и РЬС14.

ТАБЛИЦА 152
Энергии решеток галогенидов таллия {ккал)

Соль
Энергия решетки

Ван-дер-вааль- 
сова энергиявычисленная по 

Борну-Майеру
! найденная из 
| цикла Борна

Т1С1 167 168 28
Т1Вг 164 169 28
ти 154 160 30

Гунтц и Бенуа приводят теплоты образования нескольких твердых 
субгалогенидов:

Са -|— СаС12 —> 2СаС1 -]- 2,7 ккал 
Бг БгС12 -> 2БгС1 -|- 14,6 ккал 
Ва-|-ВаС1а 2ВаС1-[-16,5 ккал
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Т А Б Л И Ц А  153

Соль

Средняя энергия 
отрыва одного 
электрона от 
атома металла 

ккал

Темп, кип. хло
рида, °С

Электропровод
ность хлорида при 
темп. кип. (обрати, 

омы)

1пС1 133 130
1пС1;? 403 550 17
Т1С1 140 806 46,5
Т1С13 430 100 0
5пС12 253 605 21,9
БпСи 529 113 0
РЬС12 257 954 40,7
РЬС14 551 разлож. 105 < 2 - 1 0 - 5

Если считать, что эти субгалогениды образуют чисто ионные решетки, 
например из и С1~, то можно принять, следуя Райсу, что энергия 
решетки БгС1 не больше соответствующей величины для РЬС1. Отсюда 
получается, что реакция Бг — 5гС12 -> 2БгС1 должна идти с поглоще
нием 112 ккал, тогда как согласно опытным данным выделяется 
14,6 ккал. Весьма вероятно, что измерения недостаточно точны и 
оценка энергии решетки тоже не безупречна. Но как бы то ни было, 
такое большое расхождение показывает, что чисто ионная структура 
не обеспечивает действительной энергии. Возможно, что дополнитель
ная энергия обусловлена неиспользованными валентными электронами 
ионов Бг+, которые дают связь наподобие металлической.

С(Н2, а также РЫ2, №С12 и некоторые другие галогениды дают слои
стую решетку типа СсЦГ2. Слоистая решетка несколько другого типа 
наблюдается у М^С12, 2пС12, СбС12, МпС12, РеС12, СоС12 и др. Слоистые 
решетки следует рассматривать как переходный тип между координа
ционными и молекулярными. Каждый бесконечный слой представляет 
собой гигантскую координационную молекулу. Внутри слоев силы 
имеют, вероятно, промежуточный характер между чисто ионными и 
ковалентными. Слои связаны межмолекулярными ван-дер-ваальсовыми 
силами. В отличие от этих галогенидов фториды тех же элементов, 
где связь, вероятно, более ионная, дают решетки типа СаР2, ТЮ2 
и т. п.

6 3 . Г и д р и д ы , о к с и д ы , г и д р о к с и д ы  и а н и о н ы  к и с л о р о д н ы х  к и с л о т

Твердые гидриды щелочных металлов рассматривают как солеобраз
ные соединения, построенные из ионов Ме+ и Н". В качестве доказа
тельства приводят тот факт, что расплавы этих веществ проводят ток, 
причем водород выделяется на аноде.

На основании рентгеновских данных гидридам приписывают решетку 
типа ИаС1. Расстояния между ионами приведены в первом столбце 
табл. 154. Вычисление энергии решетки по формуле (18) затруднено 
из-за отсутствия данных по сжимаемостям. Сродство водорода к элек
трону точно известно из квантовомеханического расчета (16,4 ккал).
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ТАБЛИЦА 154
Энергии решеток гидридов 

щелочных металлов

Гидрид
Расстояние 

между 
атомами, А

Энергия
решеток

ккал

ПН 2,04 220
ШН 2,44 193
к н 2,85 165

№Н 3,02 162
СэН 3,19 156

Это позволяет найти энергию реше
ток гидридов по циклу Борна (вто
рой столбец таблицы).

Гиллераас 1 сделал квантово
механический расчет энергии решетки 
ЫН с учетом обменных членов и 
получил и =  219 ккал и гкрИст. =

о
=  2,20 А. Из энергии образования 
твердого ЫН:

=  Ы НТВ. -}~21,6 ккал

и энергии диссоциации газообразной молекулы можно найти теплоту 
сублимации; получается 55 ккал. К сожалению, энергия диссоциации 
газообразной молекулы известна недостаточно точно. Если использован
ное в этом вычислении значение верно, то полученная большая теплота 
сублимации твердого гидрида является доводом в пользу координацион
ной решетки. В связях в кристалле представлено, вероятно, также 
ковалентное состояние, возможно в меньшей степени, чем в газообраз
ной молекуле.

В окислах щелочноземельных металлов предполагается наличие 
ионов Ме + + и О- - . Из вычисленных в этом предположении энергий 
решеток находят по циклу Борна сродство кислорода к двум электронам. 
Соответствующие данные приведены в табл. 155 (третий столбец).

В полученных результатах, как видно, нет такого постоянства, как 
при вычислении, например, сродства фтора к электрону из энергий

Т А Б Л И Ц А  155

Энергии решеток оксидов металлов (хкал)
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ла
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ор
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МеО 940 —175 П2О 695 692 Си20 644 788
СаО 842 —171 МпО 912 929 Ag20 585 714
БгО 791 —160 БеО 944 937 СсЮ 867 913

СоО 950 963
N10 968 965 5пО» 2734 2812

ВаО 747 -1 5 7 1пО 977 964 р ь о ; 2620 2829
А^Оз 3708 3613

1 Ну П ег  а а в, Ъ. рЬуэ. 6?, 771 (1930).
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решеток фторидов щелочных металлов. Это показывает, что предста
вление о чисто ионной решетке является слишком упрощенным.

Майер и Мельтби 1 вычислили энергии решеток оксидов по более 
сложной формуле с учетом ван-дер-ваальсовых сил, нулевой энергии 
и др. Значения энергии сродства кислорода к электрону, полученные 
из этих данных, обнаруживают еще больший разброс, чем в табл. 155 
(от— 190 д о— 144 шал).

Окислы щелочноземельных металлов кристаллизуются в решетке 
№С1, хотя для БЮ и ВаО отношение ионных радиусов больше 0,73.

Если принять для сродства кислорода к двум электронам среднее 
значение— 166 т ал, то можно найти из цикла Борна энергии решеток 
других оксидов и сравнить их с вычисленными (пятый и шестой, 
восьмой и девятый столбцы табл. 155). В некоторых случаях есть 
совпадения, но для многих оксидов расхождение велико, что указывает 
на неудовлетворительность чисто ионной трактовки.

Кристаллы £л20 , К20  и Ыа20 , повидимому, ионные. Эти окиси 
кристаллизуются в антифлуоритовой решетке (ионы Ьл + на месте 
ионов Б*-, а ионы О“ " на месте ионов Са++).

Интересно отметить, что кислород имеет самые разнообразные 
координационные числа (табл. 156).

ТАБЛИЦА 156 
Кислородные соединения

Координационное 
число кислорода Соединения

8 Ы̂ О, N320, К2О

6 СаО, А^О, БЮ, ВаО, С<Ю, МпО, РеО, СоО, №0

4 2пО, ВеО, РЬО, БпО, РЮ, РсЮ, Си20,

3 ТЮ2, БпОг, РЬ02, У02, ИЬ02, Те02, Мо02, \У02, 
МпОо, ИиОо, ОэСХ, 1г02, 0е02

2 5Ю2, 0 е 0 2

Это определяется не только отношением ионных радиусов. Пони
женные координационные числа связаны, повидимому, с усилением роли 
ковалентного состояния.

При тщательном рентгено- и электронографическом исследовании 
кристалла ZnO было обнаружено, что в решетке атом цинка находится 
не точно в центре тетраэдра из четырех атомов кислорода, а несколько 
смещен по направлению к одному из них, так что расстояние от атома 
цинка до ближайшего атома кислорода примерно на 0,1 А меньше,

1 Мауег,  МаПЫе,  Ъ. рИуэ. 75, 748 (1932).
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чем до трех остальных. Кроме того, опытные интенсивности не согла
суются с расчетами, сделанными в предположении сферически симмет
ричного распределения электронов вокруг атомов цинка и кислорода. 
Совпадения с опытом удается достигнуть, если принять, что валентные 
электроны сконцентрированы между атомом цинка и ближайшим атомом 
кислорода *. Это отвечает частично гомеополярной связи. Таким образом, 
в кристалле как бы намечаются отдельные молекулы Ъп — О и решетка 
может рассматриваться как промежуточная между координационной и 
молекулярной.

В полуторных окислах А120 3 (корунд), Ре20 3 (гематит), Сг20 3, Т12Оа, 
У20 3, 0а20 3 можно выделить группы из трех атомов кислорода, к кото
рым с двух сторон прилегают два атома металла, образуя как бы quasi- 
молекулу

/ ° \
А 1 -0 -А 1

с нормальными валентностями атомов.
Мы видим, таким образом, что в решетках 1х\0, А120 3 особенности 

пространственного расположения атомов указывают на тенденцию к вы
делению отдельных молекул и отличие 
во взаимодействии между разными па
рами атомов. В отдельных яиавКмолеку- 
лах имеется гомеополярная связь, но 
у атомов есть все же заряды, электроста
тическое взаимодействие которых обусло
вливает аггрегацию. Но вместе с тем отли
чия в расстояниях внутри одной молекулы 
и в разных молекулах очень малы. Можно 
надеяться, что при дальнейшем уточнении 
рентгеновских исследований будет обна
руживаться все большее и большее число 
таких примеров.

Окислы сурьмы (сенармонтит) и мышьяка (арсенолит), которым 
приписывают формулы 5Ь20 3 и Аз20 3, дают молекулярные решетки. 
Они состоят из молекул 5Ь40 6 и А$40 6. В каждой молекуле шесть 
атомов кислорода образуют октаэдр (рис. 66).

Атомы мышьяка находятся вне октаэдра на перпендикулярах, вос
становленных из центров граней (через одну). Таким образом, каждый 
атом мышьяка образует пирамиду с тремя атомами кислорода в соот
ветствии с направленностью его трех /7-валентностей. Каждый атом кис
лорода связан с двумя атомами мышьяка. Все валентные углы тетра
эдрические 2. Таким образом, построение молекулы Ав40 6 обеспечи-

1 Ye a r i a n ,  L а г k-Но го w i t z, Phys. Rev. 42, 905 (1932); La г к - Н о  го 
wi t z ,  Y e a r i a n ,  Ho we ,  Ibid. 47, 331 (1935); Y e a r i a n, ibid. 48, 631 (1936); 
L ar k- Hor owi t z ,  E h r h a r d t ,  ibid. 55, 605 (1939); J a me s ,  J o h n s o n ,  ibid; 
56, 119(1939).

2 Отметим, что точно так же построен уротропин (гексаметилентетрамин) 
C6HiaN4. Атомы азота занимают места атомов мышьяка, а группы СН2 — атомов
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вается наличными гомеополярными валентностями мышьяка и кислорода.О и
Расстояние Аэ —  О в кристалле равно 2,01 А, а БЬ— О 2,22А. Газо
образные молекулы тоже имеют формулы Аз40 6 и БЬ40 6, ту же струк
туру, но расстояние Ав —  О равно 1,80А, а угол АэОАэ— 126° 

Связи Аэ—О частично ионные. В них представлено состояние 
+ —

> А э  О—. Вес его, по всей вероятности, значителен, так как струк
туры с чередующимися зарядами упрочняются благодаря большому 
выигрышу электростатической энергии. В кристалле вес ионной струк
туры, вероятно, еще больше за счет взаимодействия с соседними моле
кулами. Возможно, что это является причиной деформации углов и рас
стояний при кристаллизации. Такие конфигурации атомов в молекуле, 
заведомо вытекающие из числа и направленности гомеополярных валент
ностей, явно указывают, что состояние с АБ+ + + и О - “ исключено.

Отдельные молекулы Ав40 6 расположены в кристалле, как атомы 
углерода в алмазе. Расстояние между кислородом соседних молекул 
равно 2,8д, т. е. сравнительно невелико. Компактность упаковки дости
гается, повидимому, благодаря заметному дисперсионному взаимодействию. 
Кроме того, имеет место частично электростатическое взаимодействие 
А б и О, принадлежащих разным молекулам. Это обеспечивает значи
тельную температуру плавления ЗЬ20 3 (656° С), несмотря на молеку
лярную решетку.

В другой модификации ЗЬ20 3 (валентините) Берджер и Гендрикс 2 
нашли бесконечные цепи атомов, соединенных ковалентными связями:

О О

Sb Sb
/  \  /  \

О О О

Sb Sb

О О О
\  /

кислорода. Каждый азот образует три связи с метиленовыми группами под 
тетраэдрическими углами. От СН2 идут две валентности к двум атомам азота. 
Такую же структуру имеет молекула Р40 6 (РО 1,64А). В молекуле Р4О10 четыре 
дополнительных атома кислорода присоединены к атомам фосфора, так что 
каждый из последних оказывается окруженным четырьмя атомами кислорода. 
Расстояние между внешним атомом кислорода и атомом фосфора равно 1,39А. 
Уменьшение расстояния указывает на то, что внешняя связь РО отлична от 
других и является частично двойной:

—0 - Р = 0  — О - Р - О
—о /  —о /

То же имеет место в P40 6S4. Расстояние PS относительно мало (1,85А).
1 M a x w e l l ,  H e n d r i c k s ,  D e m i n g ,  J. Chem. Phys. 5, 626 (1937); 

H a m p s o n ,  S t o s i c k ,  J. Am. Ch. Soc. 60, 1814 (1938).
2 B u e r g e r ,  H e n d r i c k s ,  Z. Krist. 98, 1 (1937).
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Расстояние БЬ— О раьНо 2,00А, т. е. меньше, чем в сенармонтите. 
Углы БЬОБЬ увеличены до 132° и 116°, а углы О —  БЬ— О равны 81°, 
93° и 99°.

Решетки РЬО и БпО, как подтверждено работой Мура и Паулинга 2, 
имеют слоистую структуру. Сетки атомов кислорода примыкают с обеих 
сторон к сеткам из атомов свинца или олова. Каждый атом кислорода ок
ружен тетраэдром из атомов металла. По одну сторону от атома свинца 
расположен квадрат из атомов кислорода. Расстояние РЬ — О равно 
2,30 А, Бп— О 2,21 А. Для расстояния между атомами металла найдены 
следующие значения:

РЬ — РЬ (в одной сетке) 3,95А
РЬ — РЬ (в разных слоях, связанных ван-

дер-ваальсовыми силами) 3,82А
РЬ —  РЬ (между сетками, которые разде

лены атомами кислорода) 3,67А

В БпО расстояния Бп— Бп соответственно равны 3,80; 3,70 и 3,51 А.
Большой интерес представляет структура кристаллов РЮ и РсЮ1 

(рис. 67). Четыре атома кислорода (белые кружки) располагаются вокруг 
каждого атома платины или палладия (черные кружки) в плоскости, образуя

прямоугольник (почти квадрат). Такая 
направленность связей, как будет видно 
в следующей главе, характерна для 
платины или палладия, связанных с че
тырьмя атомами или группами (в ком
плексах). Кислород в РЮ и РсЮ окру
жен четырьмя атомами металла, нахо
дящимися в вершинах несколько иска
женного тетраэдра. Структура опреде
ляется , повидимому, направленностью 
ковалентных связей платины и палладия. 
Расстояние Р1—О равно 2302А, а Рс1—О 
2,01 А. Так же построено, вероятно, 
СиО.

Гидроокиси металлов дают слоистые решетки. В твердом ЬЮН сетки 
атомов лития граничат с двух сторон с сетками из гидрокисильных 
групп. Каждый атом лития окружен четырьмя гидроксилами (два в ниже
лежащей плоскости, два в вышележащей). В бруците М§(ОН)2 (решетка 
СсП2) каждый слой состоит из двух параллельных плоскостей, соста
вленных из гидроксильных групп, между которыми находится сетка атомов 
магния. Вокруг атома магния имеется шесть гидроксилов. Так же 
построены Мп(ОН)2, Са(ОН)2, Сс1(ОН)2, Со(ОН)2, Щ ОН)2, Бе(ОН),. 
Соседние гидроксильные сетки расположены в этих решетках, как 
в плотных упаковках. Гидроксил нижней плоскости соприкасается с тре
мя гидроксилами верхней.

В гидраргиллите А1(ОЬГ3 отдельные слои составлены так же, как и 
в бруците. Атомы алюминия лежат между шестью ОН, но при этом

1 Мооге,  Р а и П г ^ ,  ,1. Ат. СЬ. Бос. £3, 1392 (1941).
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заняты только из всех возможных мест. Вместо трех имеются
два А1. Но взаимное расположение слоев совсем иное, нежели в бру- 
ците. Каждый ОН верхнего слоя приходится точно над ОН нижнего. 
Имеется специфическое взаимодействие гидроксильных групп разных 
слоев (водородная связь). В ЬЮН образование водородных связей за
труднено тем, что связь лития с гидроксилом почти чисто ионная. Гид
роксил фигурирует в решетке в виде иона ОН (наподобие иона Б). 
Его отрицательный заряд препятствует резонансу с ионным состоянием

-  + = +
в связи ОН. Структуры У — О Н и л и Ы +ОН гораздо менее вероятны, 
чем 1Л+0 — Н. То же имеет, повидимому, место в М^(ОН)2.

В А1(ОН)3 условия для водородной связи, очевидно, более благо
приятны.

Еще отчетливее водородная связь представлена в борной кислоте. 
Кристалл состоит из слоев молекул В(ОЬР3, соединенных водородными

связями. Состояние В — ОН в этом случае может конкурировать с

В — О — Н и В О — Н.
В табл. 157 приведены расстояния между гидроксильными группами 

в кристаллах гидроокисей.

ТАБЛИЦА 157
Расстояния О.. .О в гидроокисях (Ä)

Гидроокись Расстояния I Гидроокись Расстояния

LiOH 3,61 Fe(OH), 3,06
Mg(OH)2 3,22 Cd(OH)2 2,98
Ca(OH)2 3,22 Zn(OH).> 2,83
Mn(OH)2 3,18 А1(ОН)з 2,79
Co(OH)2 3,14 B(OH;3 2,71
Ni(OH)2 ЗЛО j,

Эти данные позволяют судить о наличии и прочности водородных 
связей в разных соединениях. _  _

В решетках солей кислородных кислот анионы SO/", N 03“ , С 03= 
и др. находятся в виде отдельных структурных единиц. Ниже приве
дены конфигурации ряда ионов по данным рентгеноструктурного анализа 
(табл. 158). Мы уже останавливались выше на вопросе о связи струк
тур таких ионов с направленностью валентностей центральных атомов.

Исследователи, находившиеся под влиянием электростатических 
представлений и идей плотных упаковок, обнаруживали в йодатах 
M eJ03 плотные упаковки ионов кислорода с ионами иода и металла 
между шестью ионами кислорода (октаэдры J 0 6 м Ме06). Однако при 
тщательном изучении структуры ос-иодной кислоты (Ш 0 3) Роджерс и 
Гельмгольц1 установили, что в этом кристалле имеются отчетливо выде-

1 R o g e r s  H e l m h o l z ,  J. Am. Ch. Soc. 63, 278 (1941)
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ТАБЛИЦА. 158 
Конфигурация ионов

Треугольные ионы (¿>2):
ш 2- ,  с ю 2-

Плоские ионы в виде правильного треугольника
ВО3 , С 03 , М03-

Пирамидальные ионы (р3):
БОд— , СЮ3". ВЮ3-

Тетраэдрические ионы (яр3):
БЮ4--------, Сг04“ “ , Ш04"~ , Мо04_ _ , Мп04"

Р 0 4----- , 8 0 4- - ,  Бе04- - ,  СЮ4- ,  Ю 4~
Ке04~, УБ4 , АзБ4 , 8п54 , ВеР4 , ВБ4_

ленные группы ЛОа. Иод с тремя атомами кислорода образует пира
миду. Расстояние J — О равно 1,80 А, а углы О — Л — О 96—101°. 
Кроме того, на расстояниях гораздо больших (2,45, 2,70 и 2,95 А) 
расположены еще три кислорода. Все шесть атомов кислорода образуют 
сильно искаженный октаэдр. Три прочные связи J — О в Л03 на рас
стоянии 1,80 А, повидимому, в основном ковалентные. Направленность 
их характерна для р-электронов. Напрашивается следующая структур
ная формула:

Но во взаимодействии иода с тремя более далекими атомами кислорода 
значительную роль играют электрические силы (между положительным 
иодом и отрицательным кислородом других групп Л03). Соответству
ющие углы Л —  О — Л 114— 138° больше нормального валентного угла 
кислорода. Расстояния 2,45—2,95 А слишком велики для ковалентной 
связи и слишком малы для слабых ван-дер-ваальсовых сил. Расстояние 
атома кислорода одной молекулы от двух атомов кислорода других 
молекул равно 2,78 А. В этом участке помещается атом водорода, 
образующий две водородные связи с чужими атомами кислорода:

0
1

Н
/ N

О о

Кристалл НЛ03 представляет собой агрегат молекул, стягиваемых элек
тростатическим взаимодействием и водородными связями.

64. Силикаты

В 8Ю2 и силикатах каждый атом кремния окружен четырьмя атомами 
кислорода, образующими тетраэдр. Это находится в согласии с четы- 
рехвалентностью кремния и направленностью его связей при я/^-гиб-
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ридизации. В такой группе БЮ4 каждый атом кислорода насыщает только 
одну валентность. Он либо присутствует в виде одновалентного иона 0~ , 
либо дает вторую ковалентную связь, например, с другим атомом крем
ния. В предельном случае каждый атом кислорода является мостиком 
между двумя атомами кремния, как это имеет место в разных решет
ках 5Ю2, о которых было упомянуто выше. Таким образом, в БЮ2 все 
связи между соседними атомами полностью обеспечиваются гомеополяр- 
ными валентностями кремния и кислорода и координационные числа че
тыре и два являются синонимами числа химических связей, чего нет 
в ионных координационных решетках, как ИаС1, С$С1 и др. Но связи

в 5Ю2 не чисто ковалентные, как, например, в алмазе. В связи —О—
\  +  -

представлено ионное состояние -—Бх О—. Структура с чередующимися 

зарядами типа

1+ _  +| 1+ -  +1 о —& —о — о —б* о —а —
о о

1+ _  + -  +1 +1
— Si О — Si — О Si — О Si-

очень выгодна. Дополнительным указанием на наличие ионного состоя
ния является то, что угол Si —  О — Si значительно больше обычного 
валентного угла кислорода, достигая даже 180°.

Структура с двухзарядным ионом кремния SH* менее вероятна. Иона 
S1-H- ++, который часто фигурирует в описаниях структуры Si02, вообще, 
повидимому, нет. В данном случае координационное число опреде
ляется не отношением радиусов фиктивных ионов, а числом гомеополяр- 
ных валентностей.

Если бы кремний и кислород существовали в виде ионов Si+ + ̂ ->- 
и О“ “ , то каждый из них имел бы по десять электронов. Брегг в своей 
фундаментальной работе по силикатам 1 указывает, что это не согла
суется с количественными данными по дифракции рентгеновских лучей. 
Он пишет: „мы были вынуждены, чтобы объяснить наши результаты, 
дать кремнию больше десяти электронов, а кислороду — меньше десяти. 
Наши результаты показывают, таким образом, что эти атомы ионизо
ваны только частично“.

Брегг и Уэст2 считают, что в берилле Be3Al2Si60 18 согласно дан
ным Фурье-анализа кремнию можно приписать 12,47 электронов, а кис
лороду — 8,95. Но из-за больших трудностей, с которыми сопряжено 
получение точных результатов, эти цифры, согласно Бреггу, надо рас
сматривать лишь как ориентировочные. Тщательное исследование кварца, 
произведенное Бриллем, Германом и Петерсом 3, показало, что элект
ронная плотность не падает на линии, соединяющей Si и О, до нуля

1 Bragg,  Trans. Far. Soc. 25,291 (1929).
2 Bragg,  West ,  Proc. Roy. Soc. A. I ll, 691 (1926).
8 Br i l l ,  H e r ma n n ,  Pe t e r s ,  Ann. Phys. 41, 233 (1942).

26 3aK. 1565. Сыр кин и Дяткина. 401



(как в №С1), а только до 2,25 электрона на А2. Вместе с тем плот
ность между атомами меньше, чем в случае чисто гомеополярной связи. 
На основании этих данных авторы приходят к выводу, что связь 
в БЮ2 промежуточная.

Представляет интерес сравнить твердые ЭЮ2 и С 02. Несмотря на 
принадлежность кремния и углерода к одной группе периодической 
системы и их сходство, решетки БЮа и С02 коренным образом отли
чаются друг от друга. Решетка С 02 молекулярная. Твердая углекислота 
уже при —79° С имеет упругость пара, равную одной атмосфере. В крем
неземе же нет отдельных молекул БЮ2, весь кристалл — это огромный 
полимер, плавящийся при 1625° С. Энергия ординарной связи С — О 
равна 75 икал, а 81— О заметно больше 89 ккал. Это обусловлено 
увеличением веса ионного состояния 81+0" вследствие большей элек
троположительности кремния (потенциал ионизации кремния на 70 ккал 
меньше, чем углерода^ Теплота образования газообразной молекулы 
С 02 равна 336 ккал, а ЭЮ2 — 322 ккал. Таким образом, если исходить 
из 81 и О в газообразном состоянии, то при образовании реальной ре
шетки, в которой каждый атом кремния образует четыре ординарные 
связи, выделяется 4 • 89 =  356 ккал. Если бы образовалась молекуляр
ная решетка, то выделилось бы только ~ 3 3 0  ккал (примерно 8 ккал 
за счет ван-дер-ваальсового взаимодействия). В случае С02 теплота обра
зования молекулярной решетки из газообразных атомов равна 342 ккал 
(теплота сублимации составляет приблизительно 6 ккал). Если бы С 02 
имела решетку 8102, то при образовании ее выделилось бы только 
75 • 4 =  300 ккал.

В органической химии в основе колоссального многообразия орга
нических соединений лежат цепи и кольца из связей С — С. В неорга
нической химии цепи из связей 81 — 81 встречаются только в синте
тических силанах. Громадное количество естественных минералов по
строено на силикатной основе прочных связей 81 —  О.

В 8Ю2 каждый кислород связан с двумя атомами кремния. Другой 
предельный случай осуществляется, когда в решетке имеются изоли
рованные группы (8Ю4)4“ . При этом каждый атом кислорода имеет 
отрицательный заряд и связан только с одним атомом кремния:

о \ 5| / °
5 /  \ 5

Группы (8Ю4)4“ стягиваются катионами. Это имеет место в А^28Ю4, 
Ее28Ю4 и других так называемых ортосиликатах. Расстояние 81 — О 
равно примерно 1,6 А, расстояние между двумя атомами кислорода, 
принадлежащими одному тетраэдру, 2,6 А, а между атомами кислорода 
разных 8Ю4-групп 2,8—2,9 А. Все атомы кислорода расположены 
приблизительно, как в плотной гексагональной упаковке. Каждый атом 
кремния окружен четырьмя атомами кислорода. Ионы магния или же
леза располагаются каждый между шестью атомами кислорода. Другая 
координация наблюдается у циркона 2г8Ю4, где атом циркония на
ходится между восемью атомами кислорода (четыре на расстоянии
2,05А и четыре — на 2,41 А).
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В силикатах, содержащих ОН-группы, последние не связаны с крем
нием. Так, в эвклазе ВеА15Ю4(ОН) есть независимые группы (БЮ^)4- 
и, кроме того, анионы ОН. Каждый атом алюминия окружен пятью 
атомами кислорода и одной гидроксильной группой. Такие октаэдры, 
соединенные ребрами, образуют зигзагообразные цепи. Бериллий нахо
дится между тремя атомами кисло
рода и гидроксилом.

Кроме предельных структур, 
в которых каждый атом кисло
рода св язан либо с двумя атомами 
кремния (8Юа), либо только 
с одним [независимые группы 
(БЮ^)4"], возможны промежуточ
ные случаи, когда только часть 
атомов кислорода принадлежит 
одновременно двум тетраэдрам 
(рис. 68). Так, в группе 81а0 7 два ф */ 
тетраэдра имеют общую вершину: А

- \  /9
О-) — Б! — О — Б! — 0^-0  
СГ Рис. 68. Комбинация тетраэдров (БЮ4)4-

При этом не все атомы кислорода равноценны. Шесть внешних актив
ных агомов несут по одному отрицательному заряду и взаимодействуют 
с катионами. Седьмой насыщает свои валентности с двумя атомами 
кремния. Такой атом кислорода иногда называют неактивным. В ре
шетках катионы обычно располагаются ближе к активным отрицатель
ным атомам кислорода, чем к неактивному.

Рис. 69. Цепи из тетраэдров ЭЮ4.

Три, четыре или шесть тетраэдров (БЮ4)4“ могут объединиться 
в кольца: (8130 у 6" (в бенитоите В а та 130 9), (81*40 12)8“ , (5160 18)12“ (в бе
рилле Ве3А128160 18). В (8130 9' 6“  три атома кислорода в кольце неактив
ные, а остальные шесть (по два у каждого 8*) имеют по одному отри
цательному заряду. Суммарный отрицательный заряд аниона равен шести.

В (8140 12У*~ есть четыре неактивных атома кислсрода и восемь ак
тивных, в (¿160 18)12"' соответственно шесть и двенадцать. В бенитоите 
ВаТЧБ^С^ кольца (Б^О^6- связаны атомами титана и бария, каждый 
из которых окружен октаэдром из атомов кислорода. Такими раздельно 
существующими сложными анионами (БЮ4)4~, {Б1’30 9)6_, (81*60 38)12“ и 
т. д. не ограничиваются разные комбинации тетраэдров БЮ4. Иногда
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из ^  и О строятся скелеты, простирающиеся во всю длину кристалла. 
В пироксенах СаМ£(8Ю3)2 и др. существуют бесконечные цепи, соста
вленные из тетраэдров (8Ю4) (рис. 69). У каждого тетраэдра в такой 
цепи есть два неактивных и два активных атома кислорода. Цепь можно 
представить состоящей из групп (8Ю3)тг, но нужно помнить, что здесь 
речь не идет об отдельных анионах (8Ю8)=. Цепи стягиваются катионами.

В амфиболах, например (ОН)2Са21\^5 (51*40 11)2, есть лента из двух 
пироксеновых цепей с общими атомами кислорода (рис. 70). При этом 
часть атомов кремния связана через атомы кислорода с тремя другими, 
так что у них остается по одному активному атому кислорода; у дру
гой части атомов кремния есть по два активных атома кислорода. 
Силикатная лента имеет состав (Э^О ^и6“ . Такие минералы легко 
раскалываются между цепями, но прочные связи — О не рвутся.

К амфиболам с волокнистой структурой 
принадлежит хризотил, являющийся 
главной составной частью асбеста.

° При объединении нескольких цепей
00 возникают слои, в которых каждый 

атом кремния связан через атомы кисло
рода с тремя другими и сохраняет 
только один активный атом кислорода. 

Рис. 70. Лента из тетраэдров 5Ю4. Такие слои имеются в слюде (муско
вит) (ОН)2К ^ з ( А 181’3О10) и тальке 

(ОН)2М£3(814О10). Э ти  минералы характеризуются тем, что легко раска
лываются по слоям. Каждая двухмерная сетка из атомов кремния и кисло
рода может рассматриваться как один гигантский анион. В тальке такие 
слои чередуются со слоями бруцита М^(ОН)2.

Большую группу составляют алюмосиликаты (например полевые 
шпаты КаА18130 8 и цеолиты КаА181*20 6). По характеру связи и по роли 
в решетке нужно различать два сорта атомов алюминия. Во-первых, 
алюминий может функционировать в качестве катиона, как IЛg или Бе, 
с координационным числом шесть. Во-вторых, алюминий может частично 
заменять кремний в силикатном скелете. Первый случай осуществляется, 
например, в Са8А128130 12. В этом минерале, принадлежащем к подгруппе 
гранатов, отдельные тетраэдры (8Ю4)4- стягиваются ионами алюминия 
(каждый между шестью атомами кислорода) и кальция (каждый между 
восемью атомами кислорода). Около одного атома кислорода находятся 
при этом один атом кремния, один атом алюминия и два кальция.

В силлиманите А128Юб есть атомы алюминия, фигурирующие как
о

катионы в кислородных октаэдрах (расстояние А1 —  О 1,9 А), и ато
мы алюминия, чередующиеся с атомами кремния в кислородных тетра-

о
эдрах (расстояние А1 — О 1,7 А). В тетраэдрах связи А1 —  О, повидимому, 
более ковалентные.

Окись германия 0 е 0 2 отличается от 8Ю2 тем, что наряду со струк
турой типа кварца (т. е. с координационными числами 4 и 2 в соответ
ствии с валентностями атомов) она имеет другую модификацию, кристалли
зующуюся в решетке рутила (координационные числа 6 и 3). Возможно, 
что это связано с усилением ионного состояния в Це02 по сравнению 
с 8Ю2.
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На примере силикатов мы познакомились с полимерными анионами, 
в которых кремниевые тетраэдры связаны общими атомами кислорода. 
Аналогичные простирающиеся через всю решетку анионы имеются, на
пример, в СаВ20 4. Вокруг каждого атома бора в плоскости распола
гаются три атома кислорода, образующие почти правильный треуголь
ник в соответствии с направленностью трех гомеополярных валентностей 
бора. Два соседних атома бора связаны с одним общим атомом кисло
рода. В результате такого сочленения получаются бесконечные цепочки 
с формулой (В02)п“ . У каждого В остается по одному активному отри
цательному кислороду, связанному только с одним бором.

,0
/О — в

-в< \ о — в
О — в \

о

о
\ о  х о

В К3В30 6 группы В03 образуют кольцо

° \> В - ° \
о< х в — о

>в— о /
(У

Частично представлены, вероятно, 
структуры с отрицательным четырехва
лентным бором

° ^ в - ° \  -
о <  > в — о
_ >В — СК
с к

Рис. 71. Двухмерный кристалл (а) 
и двухмерное стекло (Ь).

О

Расстояние В — О в СаВ20 4 равно 1,36 А, в К3В30 6 расстояние между 
бором и неактивными кислородами равно 1,38 А, а между бором и

о
активным кислородом— 1,33 А. Эти расстояния не совпадают ни 
с суммой ионных (В+ + + и О- -), ни с суммой ковалентных радиусов.

Жидкие расплавы 5Ю2, В20 3, некоторых силикатов и др. при 
охлаждении не кристаллизуются, а образуют стекла. Последние в отли
чие от кристаллов дают размытую интерференционную картину. В них 
нет упорядоченности, которая характеризует кристаллы. В стеклообраз
ных 3102 и силикатах в отличие от кристаллических модификаций 
имеется произвольное беспорядочное соединение тетраэдров с общими 
атомами кислорода. Но существенно, что каждая группа БЮ4 сохраняет 
свою правильную тетраэдрическую структуру.

Для наглядности представим себе две двухмерные сетки, образован
ные из групп типа В 03: одну — кристаллическую и другую — стекло
образную (рис. 71). Сетка кристалла построена из одинаковых, пра
вильно повторяющихся колец. В стекле есть кольца из самого разно
образного количества групп В03. Углы О — В — О сохраняются, а 
В — О —  В могут меняться. В кристаллографических терминах это
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можно выразить так, что кристаллам присущи элементарные ячейки 
конечных размеров, между тем как для стекол следовало бы принять 
бесконечно большую элементарную ячейку 1.

Возникает вопрос, почему превращение стекол в правильные кри
сталлы затруднено ?

Это обусловлено, повидимому, особенностями связей 81 —  О или 
В — О, которые являются прочными, направленнылги и в основном 
ковалентными. Перестройка стеклообразного 8Ю2 в правильный кристалл 
сопряжена с разрывом части таких прочных связей между одними 
соседями и созданием связей между другими. Это требует большой 
энергии активации. Поэтому те связи, которые уже создались 
в жидкости, сохраняются при застывании и неупорядоченная структура 
жидкости как бы замораживается. Отсюда подход к стеклам как 
к переохлажденным жидкостям. В расплавленном оксиде Л^О, состоя
щем из ионов, тоже вероятно имеют место беспорядочные группировки 
ионов. Энергия электростатического взаимодействия тоже велика. Но 
при охлаждении нет причин, которые могли бы задержать перестройку, 
так как кулоновские силы не направлены и в процессе расстановки 
ионов по узлам правильной решетки никакие связи не рвутся.

Интересно, что к стеклообразованию способны, главным образом, 
те вещества, для которых характерны трехмерные бесконечные поли
меры из Б1—  0-, В — О- и А1 — 0-связей (8Ю2, полевые шпаты). Орто
силикаты с изолированными ионами дают стекла весьма редко 2. 
Существенным фактором в стеклообразовании являются прочные напра
вленные ковалентные связи, существующие в жидком высокополимере. 
Такая точка зрения более соответствует истинному положению вещей, 
чем попытки построить стекла из многозарядных ионов, как В + + + , 
8Н + + +, и связать стеклообразование с отношением ионных радиусов.

6 5 .  С у л ь ф и д ы  и н е к о т о р ы е  д р у г и е  с о е д и н е н и я

В сульфидах, селенидах, теллуридах, арсенидах представлены все 
виды связей от ионных до ковалентных и металлических. Соединения 
щелочных металлов, например Ы, N3, К, с серой, селеном и теллуром 
кристаллизуются в антифлуоритовой решетке 1д20 . В этих кристаллах, 
а также в сульфидах щелочноземельных металлов (Са, Бг, Ва), которые 
дают решетку типа №С1, связи ближе к ионным.

Если считать, что в СаБ, БгБ и ВаБ связь чисто ионная, и
вычислить энергию решетки по формуле (18), то для сродства серы 
к двум электронам из кругового процесса получается колеблющееся 
значение от —71 до —80 ккал. Учет ван-дер-ваальсовых и других 
поправок приводит к еще худшим результатам (от —83 до —102 ккал).

Тип решетки еще не является однозначным критерием характера 
связи. Так, РЬБ, РЬБе и РЬТе также кристаллизуются в решетке типа 
№С1, но эти вещества частично обладают металлическими свойствами 8.

1 С этим связывают хрупкость стекла, так как в такой структуре нет пло
скостей сдвига.

2 Г а с с е л ь ,  Кристаллохимия, Л. 1936.
3 Bragg,  Atomic structures of minerais, N. Y. 1937,
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Среди соединений этого класса весьма распространены решетки 
сфалерита и вурцита с координационным числом четыре (BeS, BeSe, 
ВеТе, ZnS, ZnSe, ZnTe, CdS, CdSe, CdTe, HgS, HgSe, HgTe, MgTe, 
AIN, A1P, AlAs, AlSb, GaP, GaAs, GaSb). Перечисленные металлы 
частью относятся к подгруппам В (с ¿-электронами), частью это эле
менты первых периодов (Ве, Al, Mg). В этих кристаллах, повидимому, 
заметно представлены ковалентные связи.

Выбор решетки отнюдь не всегда определяется соотношением ионных 
радиусов. Так, отношение ионных радиусов Ме++ и S - -  в GaS и CdS 
одно и то же (0,53). Между тем, в первом случае образуется решетка 
типа NaCl, а во втором —  типа ZnS. Тоже относится к селенидам и тел- 
луридам кальция и кадмия. Для серы, азота и их аналогов характерно 
образование четырех ковалентных связей (в валентных состояниях 

+  +  4-
sp ?J >  N <  , >  S <  или p3s, p sd  >  S < ) . При $р8-гибридизации го- 
меополярные валентности направлены к углам тетраэдра. И не случайно, 
что в громадном количестве кристаллов эти элементы встречаются 
в тетраэдрической координации.

В ионной теории Zn и S рассматриваются как Zn++ и S~~ с соответ
ствующими радиусами, обеспечивающими тетраэдрическую координацию. 
С другой стороны, в предельно ковалентной структуре ZnS сера 
четырехвалентна и положительно двухзарядна, а цинк получает два 
электрона и делается четырехвалентным и двухзарядным отрицательно. 
В этом случае Zn—  и S++ находятся в состояниях sps, отвечающих 
образованию четырех тетраэдрических связей. Конфигурация опреде
ляется направленностью валентностей в предельно ковалентной струк
туре. Реальное состояние является наложением всех структур, от пре
дельно ионной Zn++S~- до предельно ковалентной:

с включением всех промежуточных. Следует отметить, что в предельно 
ковалентной структуре имеется как электростатическое взаимодействие 
зарядов, так и ковалентные связи. Вес предельно ковалентной струк
туры может быть небольшим, но в ряде случаев именно направленность 
валентностей в этой структуре определяет конфигурацию атомов.

В пирите Ре52 можно выделить группы Э2, в которых расстояниео
5 — 8 равно 2,10 А, как в ординарной связи в чистой сере, тогда как 
сумма радиусов ионов равна 3,5 А. Очевидно, что связь Б — 5
гомеополярная. В решетке вокруг каждого атома железа находится 
шесть групп 32, а вокруг каждой группы 52 — шесть атомов железа. 
Точнее конфигурацию можно представить следующим образом. Каждый 
атом серы связан с одной стороны с атомом серы (в группе 52), а 
с другой стороны к нему примыкают три атома железа, так что коор
динация сероы и в этом случае тетраэдрическая. Расстояние Ре — 5 
равно 2,26 А. Такие же группы 52, Р2, Аз2, АэЭ, ЗЬЭ между двумя 
триадами атомов металла наблюдаются в марказите (другой модифика
ции Ре52), а также в РеАвд, РеАэЗ, Ре5Ь5, Р1Аб.2, ЙЭЬ2, Р1Р2.
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Структура ковелита СиЭ сложнее, чем это можно заключить из его 
простой стехиометрической формулы. В этом кристалле имеются два 
типа атомов серы. Есть группы 82, расположенные между шестью ато
мами Си, как в пирите. Кроме того, имеются изолированные атомы 
серы, окруженные пятью атомами меди, тремя в виде треугольника на 
расстояниях 2,19 А и двумя (сверху и снизу) —  на расстояниях 2,35 А. 
Атомы меди также неодинаково расположены. Одни находятся в цент
рах тетраэдров, а другие в центрах правильных треугольников из ато
мов серы. В связи с этим некоторые авторы считают, что более пра
вильной была бы формула Си3882.

Кристалл Р1Б построен как РЮ,
В 5152 каждый атом кремния находится в центре тетраэдра из четы

рех атомов серы, а каждый атом серы связан с двумя атомами крем
ния. Такие тетраэдры имеют в кристалле общие ребра и образуют бес
конечную цепочку:

\s iA s iz S s i/
Все связи обеспечиваются гомеополярными валентностями кремния и 
серы.

Вообще можно представить себе три способа сочленения тетраэд
ров: общие углы (как 8Ю2), общие ребра (8182) и общие грани (А120 3), 
Паулинг считает, что переход от общих углов к общим ребрам связан 
с усилением ковалентного характера. Действительно, в ионных струк
турах общие ребра или грани привели бы к уменьшению расстояния 
между одноименными ионами. Связь 8*5, повидимому, менее ионная, 
чем БЮ.

Некоторые сульфиды дают слоистые решетки (МоБ2, Р1Б2, 8п82, 
Т182, 2 гБ2).

Из всей совокупности данных по строению кристаллов можно сде
лать такой же вывод, как и из материала по газообразным молекулам. 
Там мы видели, что гомеополярная и ионная связь являются лишь 
предельными типами. Реальные связи характеризуются своим распреде
лением электронного облака, которое мы пытаемся описать в терминах 
наложения разных состояний. В кристаллах дело обстоит примерно так 
же. Каменная соль и алмаз могут трактоваться как характерные при
меры ионного и ковалентного кристаллов. Богатое многообразие кри
сталлических тел выходит за рамки этих идеальных случаев. Нельзя 
считать все координационные кристаллы ионными. Об этом говорит 
нереальность многозарядных ионов (несовпадение вычисленных энергий 
ионных решеток с опытными), соответствие между конфигурацией и на
правленностью гомеополярных валентностей, понижение координацион
ных чисел, выделение отдельных групп в кристаллах и т. п.

К сожалению, кристаллохимия еще не свободна от упрощенного 
ионного подхода к твердому телу. Так, иногда некритически рас
сматривают те или иные решетки как ионные, рассчитывают энер
гию по Борну, сводят вопросы конфигурации к размещению заря
женных шариков и проходят мимо химических направленных валент
ных сил.
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С другой стороны, даже в таких кристаллах, как карборунд СБ!, 
который, казалось бы, можно рассматривать как чисто ковалентный, 
повидимому, немного представлены и ионные состояния. Хотя тетраэдри
ческую решетку карборунда, как и алмаза или твердого можно 
построить за счет гомеополярных валентностей кремния и углерода, но 
интересно, что опытная энергия связей — С (59 т ал) больше полу
суммы энергии связей С — С и — Б* (52,5 ккал), должно быть за

-ь —
счет наложения состояния С, так как кремний несколько более 
электроположителен, чем углерод. Рассмотрение кристаллов промежу
точного типа либо только как ионных, либо только как ковалентных 
ошибочно.

Теория кристаллов промежуточного типа будет создана тогда, когда 
удастся в рамках волновой механики описать движение электронов 
в периодическом поле соответствующих атомных остовов. До появления 
такой количественной теории основная задача кристаллохимии о связи 
между химическим составом, конфигурацией атомов в решетке и свой
ствами вещества еще не может считаться решенной.



ГЛАВА XIV

К О М П Л Е К С Н Ы Е  С О Е Д И Н Е Н И Я  

66. В а л е н т н ы е  с о с т о я н и я  а т о м о в  с  ¿ -э л е к т р о н а м и

Опыт показывает, что такие соединения, как К4Ре(СН)б, нельзя рас* 
сматривать как 4KCN • Ре(С1М)2. Шесть цианидных групп окружают атом 
железа, образуя с ним комплексный ион Ре(СГ^)б~. Все группы СЫ нахо
дятся на равных расстояниях от атома железа и связаны с ним одина
ковыми силами.

Существование таких комплексных соединений выходит за рамки 
привычного двух- или трехвалентного железа. В связи с этим классиче
ская структурная химия была в свое время дополнена формальной тео
рией координационной валентности (Вернер). Современные представле
ния о природе химической связи позволяют несколько ближе подойти 
к вопросу о строении комплексных соединений.

Атомы, как известно, могут находиться в разных валентных состоя
ниях. До сих пор мы рассматривали только атомы с 5- и р-электронами. 
Но и в этих, сравнительно простых, случаях валентность ке связана 
однозначно с числом холостых электронов в основном состоянии. Часто 
проявляется повышенная валентность за счет распаривания электронов 
(бериллий, бор, углерод). Потеря или приобретение электронов также 
приводит к изменению валентности (азот, кислород, бор, углерод). При 
переходе в новые валентные состояния могут возникнуть дополнитель-

ТАБЛИЦА 159
Разность энергий й- и ¿-уровней (мал)

5с

58

и

43

V
й№  -» йА8 

42

Мп

48

Ре
й?6$2 -» Й?7.9 

20

Со 
(Г^2 -» 

10

N1
¿8$2-> Л  

0,6

У

53

2х

36

1*и

21

Ш1
¿8  ̂-> ¿7$2 

36

Р1
-> ¿8$2 
2

410



ные по сравнению с основной валентностью связи. Отсюда становится 
понятным, что, казалось бы, „насыщенные* молекулы могут взаимодей
ствовать друг с другом или с другими атомами и ионами. В этом заклю
чается явление комплексообразования в широком смысле слова.

Особенно многообразны возможные валентные состояния атомов 
с ¿-электронами в предпоследней оболочке. Всего имеется пять ¿-ячеек, 
могущих вместить десять электронов. Последние размещаются в ¿-ячей
ках согласно известному правилу Гунда, т. е. так, чтобы число холо
стых электронов (ЛГ) было максимальным. Ниже даны электронные 
конфигурации основных состояний некоторых атомов с ¿-электронами.

V

Сг

Мп

Ре

Со

N1

С и

Zn

1 г 1
I

1!

I I 1 1 1
1 г 1 1 1 11
а г 1 1 1 И

и гг г 1 1 11

И и 1 1 И

а и 1! 11 И 1

а и 1! 1! И И

03оДоо.на<и4СП

Для элементов с ¿-электронами характерна близость 5- и ¿-уровней. 
В табл. 159 приведены разности энергий между состояниями с одина
ковым числом холостых электронов, но разным распределением по ¿- 
и ¿-ячейкам.

У 5с, ТЧ, V, Мп, Ре, Со и N1 в основных состояниях имеются два 
спаренных ¿-электрона. Перевод одного из них в ¿-ячейку (со спари
ванием с уже имеющимся там ¿-электроном) требует в случае скандия 
затраты 58 ккал. Но с увеличением числа ¿-электронов эта энергия, 
как видно из первой строки табл. 159, быстро падает. У никеля она 
составляет всего 0,6 т ал 1. Это уже величина порядка ЦТ.

Основные состояния некоторых атомов пятого и шестого периодов 
несколько отличаются от соответствующих им атомов четвертого 
периода. Например, железо в основном состоянии имеет электронную 
конфигурацию ¿6$2, а рутений ¿7,у.

Разность энергии 3^-, 4$- и 4р-орбит невелика. Благодаря этому 
возможны переходы на 4 р-орбиты с увеличением числа холостых 
электронов.

Новые валентные состояния возникают также при отрыве или при
соединении электронов. Если электроны удаляются из замкнутых ячеек,

1 Переход обоих электронов никеля в ¿-ячейки (¿8$2-> ¿1о) со спариванием 
всех электронов требует затраты 42 ккал. У платины энергия перехода из 
основного состояния ¿9$ в ¿10 равна 17 ккал. У палладия основным является 
состояние ¿ 10,
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ТАБЛИ

Валентные состояния

Атом

Число
холо
стых
элек
тро
нов

Элек
трон

ная
кон
фигу
рация

Атом

Число
холо
стых
элек
тро
нов

Элек
трон
ная
кон
фигу
рация

Атом

Число
холо
стых
элек
тро
нов

Элек
трон

ная
кон
фигу
рация

Атом

Число
холо
стых
элек
тро
нов

Элек
трон

ная
кон
фигу
рация

V 3 Сг 6 44 Мп 5 442 Ре 4

5 1
4 ^ 7 44р 6 44р

5 1 44р 8 44р2

V*
ч

&
44

Сг+
5 (

&
Мп + 6 44 Ре +

5 (

44  
442

7 44р

у+  + 3 <р Сг+ + 4 44 Мп+ +

5 1

Ре+ + 4 46

& 6

у+ + + 2 42 Сг+ + + 3 43
1

Мп+ + + 4 44 ре + + + 5

V - 6 44 Сг- 7 44р Мп- 8 44р2 Б е- 9 44рв

С г -- 8 44р2 М п -" 9 44р3 Б е - - 8 44рг

Сг----- 9 44р3 Бе----- 7 44р3

Ре------ 6 44 р3
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ЦА 160

атомов с ¿-электронами

Атом

Числе
холо
стых
элек
тро
нов

) Эле к 
трон
ная 
кон

фигу
рация

Атом

Числе
холо
стых
элек
тро
нов

) Элек
трон
ная 
кон

фигу
рация

Атом

Числе
холо
стых
элек
тро
нов

> Элек
трон
ная 

кон
фигу
рация

Атом

[

Числе 
холо- 

[ стых 
элек
тро
нов

> Элек
трон
ная 
кон

фигу
рация

Со 3 N1 2 (Й?2 Си 1 ¿% 2п 0
5 4 ¿8̂ /? 3 ¿7?/? 2 йЩр
7 ¿6,9/?2 6 ¿Т9/?2 5 ¿8«9/?2 4 с1*эр1
9 ¿5$/?3 8 ¿6,9/?3

\ ¿8<9 1 ¿%
Со+ 4 N1+ 3 Си^ 0 ¿10 2п+ 11 ¿6£2 1 Л 2 1 ¿9^2

6 ¿6.9/? 5 (Рзр 2 ¿% 3 ¿95р
8 й^р2 7 ¿6̂ /?2 4 й%8р

9 ¿5,9/?3

Со+ + 3 ¿7 N1+ + 2 ¿8 Си + + 1 ¿9 2п+ + 0 ¿10

5 ¿%
4 1

¿75 3 ¿8,9 2
7 ¿5,9/? ч ¿6^2 5 ¿Ту/? 4 с!'Ь'р

6
8 ¿ 3«9/?2

Со+ + + 4 ¿6

6 ¿5$

(Со- 8 ¿6£/?3 I41- 7 ¿7<9/?3 (Си- 2 ¿%/? ;гп - 3 ¿%/?2
4 ¿9 У/?2

(С о -- 7 ¿7у/>3 Г4 1 -- 6 ¿8̂ /?3 (Си -  - 5 ¿ 9,у/?3 ;£п--- 4 ,йЩр*
4 ¿9̂ /?2

с:о— 6 ¿%/?3 С:и— 4 ,¿ 10.9/?3
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то в полученном положительном ионе число холостых электронов (Л^ 
больше, чем в нейтральном атоме. При образовании отрицательных 
ионов N  растет, когда присоединяемые электроны занимают пустые 
/¿-ячейки, или уменьшается, если происходит спаривание с холостыми 
электронами атома. В валентную связь могут быть вовлечены максимум 
пять ¿/-, один 5- и три /¿-электрона (всего девять).

Некоторые валентные состояния атомов с ¿/-электронами приведены 
в табл. 160 с указанием числа холостых электронов N.

У ванадия благодаря наличию свободных мест на ¿/-орбите возможно 
наряду с основным состоянием ¿/352 распаривание 5-электронов с пере
ходом одного из них в ¿/-ячейку, приводящее к увеличению N.

Хром и молибден являются единственными элементами в периоди
ческой системе, которые уже в основном состоянии имеют по шесть 
холостых электронов. У этих атомов при возбуждении ¿/- или 5-эле
ктронов на /¿-орбиту N  не меняется. У других незаряженных атомов 
и ионов наряду с основным возможны также состояния с увеличенным 
числом холостых электронов за счет распаривания ¿/- и 5-электронов 
и перехода на свободные /¿-орбиты. Максимальное N  у нейтральных 
агомов равно 5 для V, 6 для Сг, 7 для Мп, 8 для Ре, 9 для Со и 
8 для N1. Для ванадия, хрома, марганца и железа эти значения 
согласуются с положением атомов в периодической системе. Но и 
в девятивалентном кобальте нет ничего удивительного. Наличие ¿/-, 5- и 
/¿-ячеек допускает девять неспаренных электронов. Помещение же трех 
элементов (Ре, Со, N0 в одну (восьмую) группу периодической системы 
несколько искусственно.

Из отрицательных ионов в табл. 160 приведены только те, для 
которых N  максимально (при данном общем числе электронов). Наиболь
шее число холостых электронов (А/= 9 )  достигается у Сг , Мп , 
Ре , Со, N1 + . Дальнейшее прибавление электронов приводит к пони
жению N.

У элементов-аналогов принципиально возможны такие же валент
ные состояния.

Имеется лишь ограниченное количество спектроскопических данных 
по энергиям возбуждения атомов с ¿/-электронами в состояния с повы
шенным N. Некоторые значения приведены в табл. 161.

Энергии перевода 5-электронов на /¿-орбиты у Бс, ТЧ, Мп, Ре, Со, N1, 
У, Ъх примерно такие же, как у щелочноземельных элементов. Это 
показывает реальность возбуждения у упомянутых выше переходных 
элементов. Как видно, эта энергия растет с увеличением числа внутрен
них ¿/-электронов.

Для того чтобы перевести никель в состояние с N = 6  или 8, нужно 
распарить две или три пары электронов. В случае железа для этой 
же цели достаточно распарить одну или две пары. К тому же энергия 
разведения первой пары у Ре меньше, чем у N1. Все это указывает 
на то, что состояния с большим А/ у N1 требуют гораздо большей за
траты энергии, чем у Ре. С этой точки зрения интересно, что для 
никеля характерны комплексы с координационным числом четыре, а для 
железа с координационным числом шесть.

Энергия возбуждения валентности у 2п, Сс1 и Н£ больше, чем 
у Са, Бг и Ва, где нет ¿/-электронов в предпоследней оболочке, и
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ТАБЛИЦА 161
Энергетические переходы в атомах с ¿-электронами (ккал)

Атом Переход
Энергия

возбужде
ния

Атом Переход
Энергия

возбужде
ния

Sc ds2 dsp 45 Си di0s d9sp 111
Y ds2 -> dsp 43 Ай d10s -» d9sp 129
Ti d2s2-> d2sp 45 Sc ds2-> dns 33
Zr d2s2 -> d2sp 42 Y ds2 -* d2s 31
Mn dbs2 -> dr>sp 52 La ds2 -> d2s 8
Fe dQs2 -> d*sp 54 Ti d2s2 -> d3s 19
Co d2s2 -> d7sp 67 Zr d2s2 d*s 14
Ni d8s2 -* d8sp 73 V ¿3s2-> dH 6
Zn d:os2 -> d10sp 92 w d4s2 -> dps 8
Cd d^s2 -> di0sp 86 Pd d\0-> d*s 19
Hg dwsp 108

больше, чем у Mn, Fe, Со и Ni. Но существование соединений, в кото
рых Zn, Cd или Нg образуют ковалентные связи, например, Hg(CH3)2, 
указывает на то, что распаривание 5-электронов действительно имеет 
место. Относительно перевода rf-электронов на р-орбиты есть очень 
мало данных. Для хрома перевод одного из ¿/-электронов на р-орбиту 
(без изменения числа холостых электронов) dbs-+ d4sp требует 71 ккал. 
Для меди и золота известны энергии перехода из состояния d10s 
в состояние ¿/9sp (с тремя холостыми электронами). Они составляют 
соответственно 111 ккал для Си и 129 ккал для Ай. Такие энергии 
также не являются препятствием для возбуждения, поскольку известны 
соединения трехвалентного золота. Как и в других случаях, энергии 
образующихся связей компенсируют затрату на возбуждение.

На примере ванадия и вольфрама видно, что в тех случаях, когда 
в основных состояниях атомов имеются заполненные s- и свободные 
¿/-ячейки, разведение 5-электронов и перевод одного из них на ¿/-орбиту 
требует лишь небольшой затраты энергии.

Направленность валентностей. Атомы переходных элементов могут 
давать как о- так и тг-связи. Число о-связей, образуемых центральным 
атомом, не может превышать число окружающих соседей, так как 
между каждой парой атомов допустима только одна о-свдзь. Но число 
о-связей может быть меньше числа соседей, поскольку возможны дру*- 
гие виды взаимодействия помимо ковалентной связи (ион-дипольное, 
дисперсионное и т. д.).

Весьма распространены комплексные соединения с координационными 
числами шесть и четыре. С помощью химических методов уже давно 
было установлено, что при координационном числе 6, как правило 
осуществляется октаэдрическая конфигурация, а при координационном
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числе 4 —  либо плоская, либо тетраэдрическая. Впоследствии эти кон
фигурации были экспериментально подтверждены рентгенографически.

Паулинг показал, что шесть прочных эквивалентных о-связей могут 
образоваться, если электроны центрального атома находятся в состоя
ниях, описываемых гибридными функциями, составленными из двух ¿-, 
одной 5- и трех р-орбит (¿2$р3-гибридизация). Шесть a-связей на
правлены при этом, как следует из расчета, к углам октаэдра. Каж
дая из гибридных функций почти полностью сконцентрирована в на
правлении одной оси и может дать прочную связь с достаточно боль
шим перекрыванием электронных облаков.

Для четырех связей Паулинг рассмотрел две возможные гибридиза
ции. Оказывается, что линейные комбинации из одной ¿-, одной s- и двух 
р-функций приводятся к четырем связям, направленным от центрального 
атома к углам квадрата (плоская гибридизация dsp2). Из одной s- и 
трех р-орбит, как указано выше (гл. IV), образуются четыре связи, 
направленные к углам тетраэдра. Паулинг рассматривает полученные 
результаты как теоретическое обоснование октаэдрической и квад
ратной конфигурации комплексов.

Наиболее полное рассмотрение вопроса о различных гибридиза
циях с участием s-, р- и ¿/-электронов принадлежит Кимболлу1. Этот 
автор задает заранее координационные числа и конфигурацию а-связей. 
Рассматривая самые разнообразные мыслимые расположения атомов 
вокруг центрального, Кимболл находит, из каких атомных функций 
можно составить необходимое количество соответствующим образом 
расположенных о-связей. Работа Кимболла охватывает все координа
ционные числа от двух до восьми. Так, например, в случае коорди
национного числа 2 возможны линейная и треугольная конфигурации. 
Первая, как показывает расчет, может осуществиться в двух случаях: 
из одного s- и одного р- или из одного р- и одного ¿-электронов, 
треугольная конфигурация получается из двух р- или из двух ¿- или, 
наконец, из одного ¿- и одного 5-электронов.

Кроме о-связи между каждой парой атомов могут быть еще две 
тг-связи. Оси тг-связей перпендикулярны к линии о-связи. В случае 
линейной гибридизации могут образоваться четыре тг-связи: две за 
счет р- и две за счет ¿-электронов. При треугольной конфигурации, 
как показывает расчет Кимболла, четыре тг-связи не эквивалентны. 
Если о-связи образованы двумя р-электронами (р2), то тг-связи распа
даются на два вида: две тг-связи (по Кимболлу прочные) получаются 
из одного ¿- и одного р- или из двух ¿-электронов, а остальные две 
тг-связи (слабые) образуются за счет одного ¿- и одного 5- или двух 
других ¿-электронов.

При координационном числе четыре тетраэдрическая конфигу
рация возникает при гибридизации sp3- или ¿3$-электронов. Осталь
ные пять электронов дают тг-связи: две прочные (¿2) и три сла
бые (¿3 или р3). В случае гибридизации dsp2- или ¿2р2-электронов 
четыре о-связи направлены к углам квадрата. При этом могут образо
ваться еще четыре прочные тг-связи.

Полная сводка результатов Кимболла приведена в табл. 162.

1 Kim b а 11, J. Chem. Phys. 8, 188 (1940).
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ТАБЛИЦА 162

Пространственное расположение связей и гибридизация

Координа
ционное Конфигурация а-связей

Электроны,
участвую

щие

Электроны
В 71

, участвующие 
-связях

число в а-связях прочных слабых

Линейная sp
dp

рЧ* 
рЧ 2

—

2

Треугольная
р2 
ds
d 2

dp или А2 
dp или d2 
dp или d2

ds или d2 
р2 или ар 
Бр или р2 
или Ар

Симметричная
плоская

(правильный тре
угольник)

sp2 
dp2 
d2s 
d*

pd2
pd2
рА2
pd2

А2 
d2 
Р \  
Р 2

3 Плоская несимметрич
ная dsp pd2 pd или d2

Треугольная пирамида P3
d2p

— йЧ или Аъ 
5рН2 или pH

Тетраэдр sp3 
dBs

А2
А2

С?3
ръ

Неправильный тетраэдр
d2sp 
dp3 
d*p

—
А
$

л

Плоская симметричная 
(квадрат)

dsp2 
d2p2

а ър

б?р
—

Четырехугольная пира
мида (центральный 

атом в вершине)
d* d или р2

Конфигурация ТеС14: 
два присоединенных ато

ма на одной линии с 
центральным идвавпло* 
скости, перпендикуляр

ной к этой линии1.

pH
d2sp 
dp3 
¿4

d
Л
d
А

<р
А2р2
зАъ

1 Д я т к и н а ,  Acta physicochimica URSS, 20, 407 (1945).

27 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 417



Продолжение табл. 162

Координа
ционное

число
Конфигурация а-связей

Электроны,
участвую

щие
В (J-СВЯЗЯХ

Электроны, участвующие 
В и-связях

прочных | слабых

5

Бипирамида LÎSp3
dïsp

¿2
d2

d2 
P*

Четырехугольная пира
мида (центральный 

атом в центре)

d2sp2 
d4s 
d2p3 
d4p

d
d
d
d

pd2
P3 
sd2 
sp"

Пятиугольная пира
мида (центральный 
атом в вершине)

d5 — sp2 или p3

Плоская симметричная 
(правильный пяти

угольник)
d3p2 pd2 —

6

Октаэдр d2sp* d3 1 —

Треугольная призма d4sp
dbp —

p 4
p2s

Треугольная анти
призма d3p* — sd

7

Октаэдр с одним лиш
ним атомом в центре 

грани
d3sp3
dbsp

— d2 
P2

Треугольная призма 
с одним лишним ато

мом в центре квад
ратной грани

d4sp2 
d4p3 
d5p2 —

dp
ds
ps

8

Додекаэдр d4sp3 d —

Квадратная антипризма dïp3 — s
Призма с двумя лиш
ними атомами в цен

трах двух граней
d?sp2 P —

67. Магнитные свойства

Важные сведения о валентных состояниях атомов в комплексах и о 
числе холостых электронов дает исследование магнитных свойств веще
ства. Переходим к краткому рассмотрению этого круга вопросов1.

1 П одробное излож ение вопросов магнетизма можно найти в монографиях  
Van V i e  с k, Electric and m agnetic susceptibilities, Oxford 1932; Б л о х ,  М оле
кулярная теория магнетизма, М. 1936.

Общ ую теорию и химический материал можно найти в монографиях: К л е м м ,  
М агнетохимия, Госхимиздат, М. 1939; S е 1 w  о о d, M agnetochem istry, N. Y. 1943.
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Намагничивание обусловливает появление в каждом элементе объема 
магнитного момента

( 1)

где J — магнитный момент единицы объема, М  — момент отдельной ча
стицы. J можно назвать магнитной поляризацией.

Обычно различают ферромагнитные, парамагнитные и диамагнит- 
ные вещества. Рассмотрение первых выходит за рамки этой книги.

В пара- и диамагнитных телах J пропорционально напряжению ма
гнитного поля Н:

J =  хН. (2)

Коэфициент х носит название магнитной восприимчивости. У парама
гнитных веществ х положительно, т. е. направление намагничивания 
совпадает с направлением поля Н  (вещество втягивается в поле). У 
диамагнитных тел х отрицательно, т. е. направление намагничивания 
противоположно направлению намагничивающего поля (вещество вытал
кивается из поля). Чтобы дать представление о порядке величины ма
гнитной восприимчивости, укажем, что для типично диамагнитного веще
ства воды она равна при расчете на 1 г—0,72-10-6 CGS, для парамагнит
ного CuS04-j- 6 • 10“6 CGS, а для ферромагнитных тел CGS
(т. е. в миллион раз больше).

В классической теории диамагнетизма электрон в атоме рассматри
вается как круговой ток. Последнему отвечает свой магнитный момент. 
В магнитном поле, как показал Ланжевен, угловая скорость движения 
электрона несколько изменяется. Это соответствует появлению допол
нительного магнитного момента, который направлен против поля. Ин
тересно отметить, что квантовая механика, рассматривающая диамагне
тизм существенно иначе, чем в примитивной классической теории, при
водит в конечном итоге к та
кой же формуле для молярной 
диамагнитной восприимчиво
сти, которую давала старая 
теория.

Диамагнетизм присущ всем 
веществам.

Паскаль1 попытался интер
претировать опытный материал 
по диамагнитным восприимчи
востям органических соедине
ний с точки зрения аддитив
ности, наподобие аддитивности 
рефракций. Опыт показывает, 
что в ряде случаев замена одного атома другим меняет диамагнитную 
восприимчивость на одну и ту же величину, как видно из табл. 163.

По идее Паскаля, диамагнитная восприимчивость молекулы равна 
сумме „восприимчивостей“ или инкрементов отдельных атомов. Однако 
для описания опытного материала Паскалю пришлось ввести дополни-

1 См. статью P a s c a l  в G r i g n a r d ,  Traité de chimie organique, v. 2 
Paris 1936.

ТАБЛИЦА 163
Аддитивность диамагнитной 

восприимчивости

Вещество —10+ 6Х Разность

Этилацетат ................ 55,2 17,1Этилхлорацетат . . . 72,3
Ацетон....................... 33,7 17,2Хлорацетон . . . . 50,9
Бензол ....................... 55,1 3-17,1Трихлорбензол . . . 106,5
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тельные слагаемые для двойных, тройных связей и т. д. Но в отличие 
от рефракции число таких добавочных инкрементов очень велико. Так, 
например, для одной этиленовой связи инкремент равен — 5,45 -10“6# 
для двух -{-10,55-1 О*6, а для трех этиленовых связей 4~9,9-10“6. 
Свой особый инкремент имеется у группы СН2 =  СН —  СН2 (4-4,5- 10-6), 
у циклогексана (-[-3,0 • Ю“6), у циклопентана (4“ 7,2*10_6) и т. д. 
Совершенно различные инкременты приходится приписывать галогенам 
в моно-, ди- и полигалоидных соединениях. Так, если воспользоваться 
лишь одним инкрементом для каждого галогена, то отклонения от 
аддитивности составляют у СН2С12 9%, СН2Вг2 10%, СН2*12 7%,
СНС13 19%, СНВг8 25%, С2С16 17%, С2Вг6 31%, СВг4 32%  и т. д. 
Уже это одно показывает, что нет основания говорить о диамагнит
ной аддитивности в том смысле, например, в каком существует аддитив
ность рефракций. В последнем случае один инкремент для рефракции 
галогена дает по аддитивной схеме хорошее согласие с опытом как 
для моно-, так и для полигалоидных соединений.

Другая усложненная схема аддитивности, предложенная Греем 
и Круикшанком*, еще менее удовлетворительна.

Атомы или молекулы парамагнитного вещества имеют определен
ные магнитные моменты. Намагничивание происходит благодаря тому, 
что моменты ориентируются в магнитном поле. Этот эффект зависит 
от температуры, поскольку тепловое движение расстраивает ориента
цию. Классическая доквантовая теория парамагнетизма дана Ланжеве- 
ном. Впоследствии весь ход рассуждений Ланжевена был перенесен 
на ориентацию диполей в электрическом поле (Дебай). Уравнение Де
бая было приведено выше (гл. X). В уравнение Ланжевена вместо эле
ктрического момента входит магнитный. Квантовая механика внесла 
существенные коррективы в теорию Ланжевена. Согласно квантовым 
представлениям возможны не любые, а лишь определенные ориентации 
моментов.

В общем случае магнитная восприимчивость вещества складывается 
из диамагнитной части Хй, температурно зависимой парамагнитной части, 
вызванной ориентацией постоянных моментов и дополнительного 
небольшого парамагнитного слагаемого Хд, не зависящего от темпера
туры и обусловленного электронным возбуждением:

^ =  ^ + ^ 4 “ • (3)

Последний член является магнитным аналогом индуцированной электри
ческой поляризации.

У молекул с постоянным магнитным моментом парамагнетизм, как 
правило, перекрывает диамагнетизм. Если же в молекуле благодаря 
компенсации отдельных магнитных моментов постоянный момент равен 
нулю, то она проявляет только диамагнитные свойства. В некоторых 
случаях, как, например, у КМп04, Х̂  =  0, но Хд больше, чем так 
что это вещество проявляет слабый, независящий от температуры пара
магнетизм.

1 G r a y ,  C r u i c k s h a n k ,  Trans. Far. Soc. 31, 1491 (1935); см. также C l o w  
ibid. 33, 381 (1937).
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Парамагнитная восприимчивость Х̂  в основном обусловлена эле
ктронами, так как магнитные моменты ядер настолько малы, что в пер
вом приближении ими можно пренебречь. Электрон участвует в маг
нетизме двояко. Он обладает, во-первых, собственным магнитным 
моментом (магнетизм спина) и, во-вторых, магнитным моментом, обу
словленным движением относительно ядра (в теории Бора это предста
влялось наглядно как вращение по определенным орбитам вокруг ядра; 
поэтому говорят об орбитальном магнетизме). Таким образом, с ка
ждым электроном в атоме или молекуле ассоциируются два магнитных 
момента: спиновый и орбитальный.

Магнитные моменты определенным образом связаны с механиче
скими. Механический орбитальный момент электрона может принимать 
значения:

р =  1/7(7+Т)^-, где /  =  0, 1 , 2 , 3 . . .  (4)

В теории Бора величина магнитного орбитального момента электрона 
получается следующим образом. Вращающийся по боровской орбите 
электрон эквивалентен замкнутому электрическому току, сила которого 
равна ¿V (V —  число оборотов электрона в секунду, е —  заряд). Такому 
току отвечает магнитный момент, равный произведению площади, обте
каемой током (тгг2), на силу тока, или

Из уравнений 

и

=  тс г2еч. 

р =  тог

следует, что 

Согласно (5) и (8)

Из (4) следует, что

V  =  2 тсуг 

р =  27Г/луг2. 

*
р 2 т *

|‘ - £ = ^ + 1> - 5 5 г ~ У А г + » ) |> , .

( 5 )

(6)

( 7 )

(8) 

( 9 )

(10)

или при переходе к электромагнитным единицам

(11)

Величина- ек
4тст • обозначается обычно |хв и носит название магнетона

Бора. Последний равен 0,9273 • 10—20 эрг1гаусс. 
Механический спинмомент электрона равен:

Магнитный спинмомент электрона равен:

2 2к

=  2 | / 5 ( 5 +  1) |*в =  / 3  рв.

( 12)

(13)
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Таким образом
(14)Р* __ е 

Рз т ’
т. е. в два раза больше, чем в (9).

В атоме с N  электронами имеется векторов магнитных момен
тов (N  спиновых и N  орбитальных). Результирующий магнитный спино
вый момент равен:

^ “ /45(5+1)^, (15)
где 5 — полное квантовое число спина ^  для одного электрона, 0 для
двух с антипараллельными спинами, 1 для двух с параллельными спи-

1 3 \нами,у или у  для трех электронов и т. д.).
Результирующий орбитальный магнитный момент равен:

Р£ =  1/Ц1+Т)^в, (16)
где Л — квантовое число полного орбитального момента. Если, например, 
имеются два электрона: один с побочным квантовым ч и с л о м и  другой 
с /2, то Ь может принимать все целочисленные значения от | +  /21 до
\1\— ^1- По аналогичному правилу происходит сложение и в случае 
нескольких электронов.

Суммарный спинмомент и суммарный орбитальный момент атома 
складываются в один полный момент, характеризующийся новым кван
товым числом У, которое может принимать значения:

|£  +  5 | , +  $ — 2 | . . . | £  — 5 -{- 1 | , \Л —  5 ( .
3 7 5Так, например, если ¿ =  2, а 5* =  у ,  то У может равняться у ,  у ,  

3 1
2 И 2 ’

Результирующий полный магнитный момент атома равен:

+  1)н-в, (17)
где g  — так называемый фактор Ланде, равный:

- , JiJ + \) +  S(S + \ ) - L ( L  + \) 
ё  2У(У+1) (18)

Полный механический момент равен:

Р , =  У 7 ( 7 + Ц * .

Й7 _  Ще 
Р1 ~  2т '

(19)

(20)

Как нетрудно видеть из (18) в случае ¿  =  0, т. е. когда весь маг
нетизм обусловлен спином,

* = 2 ,  (21)
а при 5  =  0 (чисто орбитальный магнетизм)

g =  1.
422
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Отношение магнитного и механического моментов можег быть найдено опыт
ным путем из гиромагнитного эффекта (вращение при намагничивании —  
опыты Эйнштейна и де Гааза и намагничивание при вращении— опыты
Барнета). Если это отношение для некоторого вещества равно , то это
значит, что магнетизм обусловлен спином; если оно в два раза меньше, 
то магнетизм вызван орбитальным движением; промежуточное значение 
показывает, что магнетизм вещества частью обусловлен спином и 
частью орбитой.

У всех атомов или ионов с заполненными оболочками
5 =  0; ¿  =  0,

следовательно
7 =  0,

и магнитные моменты равны нулю.
У атомов или ионов с холостыми электронами имеются отличные от 

нуля постоянные магнитные моменты. Парзмагнетизм обусловлен в этих 
случаях исключительно незаполненной оболочкой, так как замкнутые 
слои не привносят ничего в магнитный момент. Пользуясь значениями 
5  и 7, можно вычислить по формуле (17) магнитные моменты атомов и 
ионов с холостыми электронами.

Для нас, однако, интерес представляют магнитные моменты не свобод
ных атомов и ионов, а химических соединений. Магнитные моменты 
большого числа молекул равны нулю. Из рассмотренных до сих пор 
соединений парамагнитными были только N 0 (с нечетным числом элект
ронов, один из которых неизбежно холостой) и 0 2 (гл. VII).

Ряд соединений элементов с и /-электронами обладает постоян
ными магнитными моментами. Это относится, например, к РеС12. У Бе 
уже в оснозном состоянии имеются четыре холостых электрона. В 
валентных состояниях Бе холостых электронов может быть еще больше. 
Однако в молекуле РеС12 есть только две связи Ре — С1. При обра
зовании этих связей, каков бы ни был их характер (ионные, ковалент
ные, промежуточные), используются только два холостых электрона атома 
железа. Если связи ионные, то эти электроны переходят от железа к 
хлору и образуют два иона С1~ с замкнутой электронной оболочкой. 
Если же связи ковалентные, то электроны атома железа образуют 
пары с холостыми электронами атомов хлора. Так или иначе два эле
ктрона атома железа исключаются из участия в магнетизме. Такое со
стояние Ре с двумя электронами, занятыми в связях, мы будем обозна
чать Ре11. Остальные холостые электроны атома Ре остаются при этом 
неспаренными и обусловливают магнитный момент молекулы.

Таким образом, момент РеС12 следует сравнивать с вычисленным 
моментом атома железа, у которого выключено два электрона, например 
с моментом Ре+ + . Следует подчеркнуть еще раз, что совпадение отнюдь 
не означает, что связь в РеС12 чисто ионная. Такое сравнение позво
ляет лишь установить число холостых электронов в молекуле 1.

1 Точно так же с опытным диамагнетизмом 2пС12 совместимы как ковалент
ная структура, так и ионная. В первой из них два холостых 5- и р-электрона 
2 п (710,?р) насыщают свои спилы в ковалентных связях, а во второй — все 
наличные ионы + и С1-  диамагнитны. Но, с другой стороны, в неко
торых случаях магнитные данные позволяют сделать вывод о превалирующих
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Известны, например, магнитные моменты сульфатов редкоземельных 
элементов. Сопоставим их с моментами соответствующих ионов, вычи
сленными по формуле (17).

Электронные конфигурации и значения ¿ , 5  и 7 этих ионов приведены 
в табл. 164 вместе с вычисленными величинами магнитных моментов, 
выраженными в магнетонах Бора.

ТАБЛИЦА 164
Магнитные моменты сульфатов редкоземельных элементов Ов)

Атом

Электронная 
конфигурация 

иона сверх 
заполненных 

оболочек

5 ь J

Вычисленный
магнитный

момент
¡х =  ^ У У ( / + 1)

Опытный
магнитный

момент

Ьат 0 0 0 0 Диамагнитен
С1т я 72 3 7* 2,54 2,50
Ргт я 1 5 4 3,58 3,55

К<1т я 7* 6 72 3,62 3,59
Б т 111 я 5/2 5 72 0,84 1,47
Рцт я 3 3 0 0 3,38
Ойт я 72 0 72 7,94 8,03
ТЬт я 3 3 6 9,7 9,3
Бут я 72 5 «/* 10,6 10,55
Нот /ю 2 6 8 10,6 10,4
Егт Я1 72 6 “ / | 9,6 9,5
Тит Я2 1 5 6 7,6 7,35
ТЬт /13 72 3 72 4,5 4,5
и т  | /1 4 0 0 0 0 Диамагнитен

структурах. В случае Р1С12 в ковалентной структуре в связях используются 
два холостых электрона Р1 в основном состоянии атома так что больше 
холостых электронов не остается. В ионной структуре ионы хлора диамагнитны, 
а ион РУ1-* (¿/8) в основном состоянии имеет два холостых электрона. Обра
зование диамагнитного иона Р1++ со спариванием всех восьми электронов в 
четырех ¿-ячейках требует дополнительной затраты энергии, и соответствующая 
диамагнитная ионная структура энергетически менее выгодна. Опытный диа
магнетизм Р1С12 показывает, что условия в молекуле диктуются ковалентной 
структурой. Из ионных структур осуществляется та, которая может принять 
участие в резонансе с ковалентной, а именно менее выгодная структура с не
обычным диамагнитным ионом Р1++. Точно так же, как будет видно в даль
нейшем, и в комплексных соединениях в некоторых случаях наблюдаемый 
магнетизм совместим со всеми структурами от предельно ковалентных до 
предельно ионных (например, в цианидах и аммиакатах хрома), а в других 
случаях, как, например, в Со(>Ш3)6С13, опытный магнитный момент указы
вает на то, что имеются доминирующие структуры, совместимые с наблюдае
мым магнетизмом, а структуры других типов приноравливаются в отношении 
суммарного спина к доминирующим, хотя это требует дополнительной затраты 
энергии, например, на принудительное спаривание электронов в атоме.

424



ТАБЛИЦА 165
Фактор Ланде, определенный 

из гиромагнитного эффекта

В последнем столбце даны опытные значения р. для твердых сульфатов. 
Совпадение, как видно, очень хорошее1.

Следует указать также, что величины вычисленные по формуле 
(18) и найденные из гиромагнитного эффекта, хорошо согласуются 
друг с другом (табл. 165).

Сложнее обстоит дело у элементов в ряду железа. Относящиеся 
сюда данные приведены в табл. 166.
В этом случае нет совпадения 
между вычисленными моментами 
ионов по формуле (17) и опытными 
моментами молекул. Полный магнит
ный момент иона, определяемый ве
личиной вектора У, результирую
щего из Ь и 5, не равен моменту 
атома в молекуле. В последнем 
столбце табл. 166 приведены значения 
моментов, вычисленных по фор
муле (15), в которой учитывается

ТАБЛИЦА 166
Магнитный момент солей переходных элементов (|хв)

Атом £ в ы ч £ о п ы т

N<114 0,73 0,78
0 <1И1 2,00 2,12
О у Ш 1,32 1,36

—ч
Элек-

тронная Число + +
конфигу холо со

Атом рация
сверх

стых
элек 5 У 3 1

£Ьо О̂ПЫТ2
СО

запол тро и
ненных нов II II

оболочек ЗГ 00й-

МпУ1 У1 1
1
2 2

3
2 1,55 К2Мп041,71

ВаМпО41,80 1,73

у ш сГ2 2 1 3 2 1,63 2,83

Сгш; Мп1У; V11
3 3 СгС133,81

УЗ 3 3 о 0,78 Сг*>Од • 7 Н20  3,85 3,884 2КС1-МпСЦЗ,89

Мпш У* 4 2 2 0 0 Мп2(804)35,19р 
МпС185,08/> 4,90

Мпп; Реш
5 5 МпС125,65—5,92

У5 5 "пГ 0 9 5,91 Мп8О45,90 5,914 А, Ре2(804)35,86
Ре11 У6 4 2 2 4 6,76 РеС!25,23;Ре8045,26 4,90

Со11 У7 3 3
2

3 9
2

6,68 СоС125,04 
Со8 0 4 5,04-5,25 3,88

N1“ У8 2 1 3 4 5,61 №С12 3,24—3,42 
№ 804 3,42 2,83

Си11 У9 1 1
2

2 5
2

3,56 СиС12 2,02 
Си804 2,01 1,73

1 Об отклонениях в случае самария и европия см. указанные выше мо
нографии (стр. 418).

2 Индекс р означает, что момент измерен в растворе.
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только спиновый, а не орбитальный магнетизм (т. е. 1,73 jab для од
ного холостого электрона; 2,83 —  для двух; 3,88 —  для трех; 4,91 — 
для четырех и 5,90 — для пяти). Теперь совпадение с опытом несрав
ненно лучше. Наблюдаемые моменты, как правило, близки к вычис
ленным. Опытные величины обычно несколько больше расчетных.

Создается впечатление, что у этих атомов проявляется главным обра
зом спиновый магнетизм, но не орбитальный. Последний, как говорят, 
„снимается“. В качестве причины обычно указывают на влияние полей 
соседних атомов молекул и ионов. В случае редкоземельных элемен
тов глубоко сидящие /“-электроны сильно экранированы внешними 
слоями и поэтому должны быть менее подвержены действию полей 
соседних атомов и молекул. Это, повидимому, обусловливает совпа
дение моментов молекул с вычисленными jaj ионов.

Незначительная доля участия орбитального магнетизма, которая еще 
имеется у атомов, сильно зависит от ряда факторов, например от 
окружающих групп, разбавления и т. д. Магнитный момент Niu и Cuu 
уменьшается при комплексообразовании *, приближаясь к значению чи
сто спинового момента (от 3,42 до 3,09 jab для Niu и от 2,01 до 
1,85 [ав для Cuu).

В большинстве случаев магнитные данные позволяют судить о числе 
холостых электронов 2. Исключение составляют соли кобальта. Момент 
СоС12 (повидимому, частично включающий магнетизм орбитального 
происхождения), равный 5,04 превышает вычисленный не только 
для трех, но и для четырех холостых электронов. У кобальта, два 
электрона которого заняты в связях, вообще не может быть четного 
числа неспаренных электронов. В комплексных соединениях кобальта, 
где, повидимому, имеется такое же количество неспаренных электронов, 
как и в СоС12, моменты заметно варьируют [например, Co(N2H4)2(CH3COO)2 
4,56 цв; Co (N2H4)2C12 4,93 ^в; Со (N2H4)2S03.H20  4 ,3 1 ^ ; Co (NH3>6C12
5,3

Магнитные данные являются одним из доказательств реальности 
валентных состояний с большим числом холостых электронов (табл. 167).

У соединений Сгш, например, в СгС13, в связях используются три 
электрона, кроме того, еще три остаются, как показывает магнитный 
момент, неспаренными, так что исходным является состояние хрома с 
шестью холостыми электронами (dbs). В других соединениях хрома 
в связях могут участвовать и больше трех электронов. Ион Сг04 можно 
представить как наложение следующих наиболее существенных структур:

° \ с , / / °
о /  \ )
6 структур 

I

О о

4 структуры 
II

° \& /°
1 структура 

Ш

1 R u s s e l ,  C o o p e r ,  V o s b u r g h , J .  Am. Ch. Soc. 65, 130 (1943).
2 У переходных элементов второго и третьего больших периодов (Mo—Pd, 

W—Pt) картина более сложна, см. S c h ü t h ,  K l e m m ,  Z. anorg. allg. Chem. 
220, 193 (1934); K l e m m ,  F r i s c h m u t h ,  ibid. 230, 220 (1937); K l e m m ,  
S t e i n b e r g ,  ibid. 227 (1936).
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ТАБЛ И Ц А  167
И сх о д н ы е со ст о я н и я  а т о м о в  при о б р а зо в а н и и  м ол ек ул

Соединение
Число 

электронов, 
занятых в 

связях

Число холо
стых элек

тронов

Число холостых 
электронов в ис
ходном валентном

СОСТОЯНИИ

( СгС13 3 3

Сг, Мо
1 К2Сг0 4 6 0

\ 61 МоР5 5 1 1
МоР6 6 0 1

1

МпС12 2 5
МпС13 3 4

Мп - МпС14 4 3 7
КгМп0 4 6 1

. КМп04 7 0

1Г  РеС12 2 4 6
Ре, Оэ :̂ РеС13 3 5

\  8
11 ОвР8 8 0 ) 8

Г о ][ СоС12 2 3 5
[ СоС13 3 4 или 6 7 или 9

[ №С12 2 2
N1. Pt 1 } 4\ Р1С14 4 0 )

1г  СиС1 1 0 1
Си, Ай { СиС1о 2 1 )1 > з1[ АиС14 3 0 (

Во всех этих структурах, как и в других возможных, в связях исполь
зуются все шесть электронов хрома. В предельной ковалентной струк
туре (I) все они дают гомеополярные связи; в других валентных схе
мах часть электронов хрома занята в ковалентных связях, а остальные 
переходят к атомам кислорода, спариваясь с электронами последнего. 
Тетраэдрическая конфигурация указывает на то, что четыре о-связи 
образованы сРз-электронами, а тс-связи двумя оставшимися ¿-электро
нами (табл. 162).

Другие элементы той же группы, как молибден и вольфрам, дают 
галогениды с четырьмя, пятью или шестью атомами галогена (МоСЬ, 

МоС15, ШВг5, МоР6, WCI6).
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Соединения марганца построены на основе атома марганца с семью 
холостыми электронами. Все семь электронов используются в КМп04. 
В К2Мп0 4 в  с в я з я х  занято шесть электронов, и остается один неспа
ренный. Ь МпС14 есть четыре связи и три холостых электрона, в МпС13 
три связи и четыре неспаренных электрона. Наконец, в МпС12 два 
электрона участвуют в связях, а пять остаются холостыми. Во всех 
случаях исходное состояние марганца, повилимому, ¿/б$/?.

Железо имеет четыре холостых электрона как в основном состоянии 
в атоме (¿/652), так и в ЕеС12. Это означает, что в РеС12 железо находится 
в валентном состоянии ¿/65р, причем из шести холостых электронов 
два используются в связях. В РеС13 помимо трех электронов, занятых 
в связях, есть еще, как показывают магнитные данные, пять неспарен
ных, так что исходное состояние это Ре с восемью холостыми элек
тронами. У осмия, например, в ОэО* и ОэР8 все восемь электронов 
используются в связях.

Если магнитный момент СоС12 отвечает трем холостым электронам, 
то Со находится в состоянии сП^р. В соединениях Со111 магнитные 
моменты равны 5—7 |хв , т. е. соответствуют четырем или шести неспа
ренным электронам, так что кобальт находится в состоянии ¿/6$р2 (М =  7) 
или ¿/б5/?3 ( N = 9 ) .

Для никеля исходным является обычно состояние с четырьмя неспа
ренными электронами й%эр. В ШС12 два из них дают связи и два 
остаются холостыми. В РЮ^ все четыре электрона в состоянии (Рэр 
заняты в связях.

Для меди характерны два типа соединений—диамагнитные, типа СиС1, 
и парамагнитные, как СиС12, Си504 и др. В соединениях первого 
рода единственный холостой 5-электрон меди (состояние ¿/105) дает 
химическую связь. В солях двухвалентной меди (состояние ¿/9$р) в свя
зях используются только два из трех холостых электронов, пови- 
димому, 5 и р. Третий, ¿/-электрон, остается холостым и обусловливает 
парамагнетизм.

В АиС13 в связях используются три электрона и это соединение 
диамагнитно.

Эти примеры показывают, что в ряде соединений элементов с ¿/-элек
тронами (СиС12, РеС12 и др.) сохраняется значительное количество 
холостых электронов. У атома с 5- и р-электронами, как правило, холо
стые электроны стремятся дать связь с другими атомами, поскольку это 
приводит к значительному выигрышу обменной энергии. В этих случаях 
молекулы с холостыми электронами относительно устойчивы только 
тогда, когда имеются дополнительные стабилизирующие факторы.

Так, в органических свободных радикалах типа трифенилметила или 
трибифенилметила стабилизация обусловлена делокализацией холостых 
электронов и резонансом большого числа структур, дающим выигрыш 
энергии.

Молекулы с неспаренными ¿/-электронами это тоже своеобразные 
свободные радикалы. Возникает вопрос о причинах относительной устой
чивости этих молекул.

Мы полагаем, что это явление можно объяснить с точки зрения 
внутриатомного резонанса. Точно так же, как существует обмен элек
тронов между разными атомами, имеется обмен электронов между раз-
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ными ячейками о д н о г о  атома. В первом случае обменные интегралы 
огрицательны,и поэтому обмен электронов с антипараллельными спинами 
приводит к понижению энергии, а с параллельными —  к повышению. 
Внутри атома, напротив, обменные интегралы положительны и стабили
зацию дает обмен электронов с параллельными спинами1. Это явление 
обусловливает энергетику атомов. При образовании химических связей 
условия внутриатомного резонанса могут изменяться. Если холо
стой электрон атома вступает в связь с холостым электроном другого 
атома, то при этом, конечно, выигрывается энергия связи, но могут 
стать менее благоприятными условия обмена внутри атома. В этом, 
повидимому, заключается физическая причина возможности сохранения 
холостых электронов в простых и комплексных молекулах. Образование 
связей будет иметь место только в том случае, если выигрываемая 
энергия связи значительна и компенсирует потерю энергии внутриатом
ного обмена. Но есть ряд факторов, уменьшающих энергии связей 
атомов с ¿/-электронами. Во-первых, электроны присоединяющихся ато
мов отталкиваются от несвязанных с ними электронов центрального 
атома. Наличие большого числа электронов во внешней оболочке ато
мов с ¿-электронами приводит к тому, что энергия отталкивания велика. 
Это вызывает понижение энергии образования. Во-вгорых, имеет место 
отталкивание и между электронами присоединенных атомов. Оно осо
бенно велико при небольших размерах центрального атома и больших 
размерах присоединенных атомов. Эго является одной из причин, почему 
высокие валентности проявляются, главным образом, во фторидах, а не 
в других галогенидах и у атомов пятого и шестого периодов, а не 
четвертого.

Уменьшает стерические факторы также наличие кратных связей. 
Хром, например, шестивалентен только в СЮ4 , где нужно разме
стить вокруг центрального только четыре атома, а Мо и ЧУ дают МоЕ6, 
WF6 и т. д. ОбЕ8 существует, а РеР8 или 0$С18 не обнаружены2.

Вместе с тем наличие неспаренных электронов позволяет понять яв
ление комплексообразования как взаимодействие с новыми атомами или 
группами с использованием оставшихся электронов. В этом смысле 
стабилизация при комплексообразовании не представляет чего-либо 
удивительного. Возможность кратных связей с такими группами, как 
СО, СГ̂ , N0 и т. д., позволяет центральному атому использовать боль
шое число валентных электронов в связях с небольшим числом окру
жающих атомов, что более благоприятно в стерическом отношении.

1 H e i s e n b e r g ,  Z. Physik 39, 499 (1926).
2 Можно указать еще, что, например, шесть электронов хрома в состоянии 

dbs, повидимому, не приспособлены к образованию шести гибридных эквива
лентных a-связей. Но, образуя кратные связи, например, четыре а- и две те-, 
как в Сг04 , хром может использовать все шесть электронов. С этой точки 
зрения интересно, что по данным Брауне и Пиннова [ Br a une ,  P i n n o w ,  Z. 
phys. Chem. B. 35, 239 (1937)] в WF6 и MoF6 октаэдр атомов фтора вокруг 
центрального атома искажен. В этих молекулах атомы фтора можно разделить 
на три группы (по два в каждой группе), расположенных на разных расстоя
ниях от металла. Но по данным Эвенса и Листера ( Ewe  ns,  L i s t e r ,  Trans. 
Far. Soc. 34, 1358 (1938)] в WC16 атомы хлора образуют правильный октаэдр, 
а в МоС15 бипирамиду. Вопрос об эквивалентности или неэквивалентности 
связей в этих соединениях требует дальнейшего исследования.
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68. Карбонилы металлов

В карбонилах, в отличие от типичных комплексов, нет внешней 
сферы. Все карбонилы диамагнитны, т. е. не имеют постоянного момента. 
Это указывает на то, что все холостые электроны атома металла насы
щают свои спины в молекуле. Естественно полагать, что электроны 
металла спарены с электронами СО, так что образуются химические 
связи с выигрышем энергии. Спаривание всех холостых электронов 
металла между собой, напротив, потребовало бы затраты энергии.

Из спектроскопических данных известно, что спаривание только 
двух ¿/-электронов в атоме железа требует затраты 59 ккал> в ко
бальте 47 ккал и в никеле 38 ккал.

Диамагнетизм карбонилов показывает, что нельзя рассматривать 
карбонилы как координационные соединения, существующие за счет 
ван-дер-ваальсова взаимодействия металла с СО. В карбонилах име
ются химические связи за счет обмена электронов металла и СО. Эле
ктронографические данные позволяют сделать вывод, что в карбони
лах атома металл связан с углеродом, а не с кислородом.

Для молекулы СО характерен резонанс трех состояний: С =  0 ;
... + 4*  __
С =  0 ;  С —  О. Существенно, что в связи СО с атомом металла также воз
можен ряд структур с разными валентными состояниями Ме, С и О. 
Молекула СО может дать двойную связь с металлом за счет спарива
ния двух электронов металла с двумя электронами углерода (1):

Ме =  С =  О
I

Кроме того, СО может отдать один электрон и перейти в состояние
+ +

положительного иона (— С = 0 ;  — С =  0 ) с одним холостым элек
троном. Если у атома металла есть свободная ячейка и он способен 
повысить свою валентность, присоединяя электрон, то может возник
нуть ординарная связь (I и И):

Ме — С =  0  Ме — С =  0  
п ш

Эта связь фактически осуществляется за счет двух электронов СО, 
которые двигаются в поле двух ядер (семиполярная или донорно-акцеп
торная связь; донором является молекула СО, поставляющая два эле
ктрона, а акцептором — атом металла с пустой ячейкой). Связь воз
никает в этих структурах без электронов атома металла. СО может 
также функционировать в виде отрицательного иона с образованием 
ординарной или тройной связи с атомом металла (IV и V):

М е =  С — О Ме — С =  0
IV V

Менее вероятна структура (VI):

Ме — С — О
VI
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В этих структурах металл участвует в связи либо одним, либо тремя 
электронами и, кроме того, отдает еще один электрон кислороду или 
углероду. В карбонилах представлены все приведенные структуры 
(I — VI). Существенно, что в карбонилах металл дает для связи всегда 
четное число электронов:

О —  в структурах II и III, где атом металла представляет пустую 
ячейку,

2 —  в сгруктурах I, V, VI,
4 — в структуре IV.
Ниже приведены формулы карбонилов металлов1 и найденные из 

электронограмм расстояния металл — углерод:
Сг Мп Fe Co Ni

Сг(СО)6 
Сг — С 
1,92 А

неизв. Fe(CO)6 
Fe — C 

1,84 A 
Fe,(CO)9
Fe3(CO)i2

Co2(CO)s
Co4(CO)12

Ni(CO)4 
Ni — C
1,82 A

Мо Ма Ru

Мо(СО)6 
Мо— С
2,08 А

неизв. Ru(CO)3
Ru2(CO)9
lRu(CO),]n

W Re
W(CO)6 
W — с
2,06 А Re2(CO)io

Интересно отметить, что атомы металла с четным числом внешних Л- 
и ^-электронов (Сг — 6, Ре —  8, № — 10, Мо —  б, 1?и —  8, V/ —  6) дают 
карбонилы. Но в литературе не описаны карбонилы металлов с нечет
ным числом й- и ^-электронов (Мп —  7, Со — 9, ЯЬ — 9), которые 
содержали бы один атом металла. Они, повидимому, менее устойчивы.

Атомы МеСО в карбонилах лежат на одной прямой, как и должно 
быть в соединениях углерода, образующего две двойных иди одну 
ординарную и однуо тройную связи. Расстояние СО равно 1,15 А (в мо
лекуле СО — 1,13 А). По данным Андерсона в раман-спектре № (С0)4 
есть частота 2038 см -1, отвечающая, повидимому, колебанию С — О. 
В окиси углерода частота колебания равна 2158 см -1. Уменьшение 
частоты является указанием на то, что в карбонилах по сравнению 
с исходной СО несколько понижен вес структуры с тройной связью.

Паулинг указывает на то, что расстояния Ме —  С (табл. 167) на 
0,1 — 0,2 А меньше сумм ковалентных радиусов для ординарных свя
зей. Из этого он делает вывод о наличии структур с кратными связями. 
Аргументация, основанная на сравнении расстояний с суммами радиусов, 
недостаточна так как ковалентные „радиусы“ атомов металлов являются 
скорее фиктивными величинами. Однако вывод о частично кратной 
связи МеС, повидимому, правилен, поскольку он находится в согласии 
со свойствами карбонилов.

1 Соединения щелочных и щелочноземельных металлов с формулой 
Меп(СО)п являются, как установлено для Кб(СО)б, фенолятами гексагидрокси- 
бензола.
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Теплота образования Fe(CO)5ra3 из Fera3 и 5СОгаз равна 138 ккалу 
a Ni(CO)4ra3 из Nira3 и 4СО,аз— 121 ккал. Это дает для энергии од
ной связи Me — СО 28 — 30 ккал. Фактическая энергия связи Me — С, ве
роятно, больше, так как энергия СО в карбониле меньше, чем в свободной 
СО. Группа СО в молекуле Me(CO)w имеет более „карбонильный" 
характер, чем в окиси углерода. Кроме того, при образовании карбонила 
тратится энергия на возбуждение валентного состояния металла.

У атома никеля имеется десять внешних электронов. Из них макси
мум восемь могут быть холостыми. Никель дает тетракарбонил Ni(CO)4. 
Четыре группы СО образуют правильный тетраэдр (четыре а-связи 
с гибридизацией sps или dss).

В Ni(CO)4 возможны четыре двойные связи (I):

Ч  / 0
ч  f

Ni

%
< /  %

В каждой паре двойных связей следует также учесть резонанс с состоя1 
ниями (II и III):

+ II __ + 11 -Л
0  == С — Ni =  C — 0 0 II п 1 и п 1 о

II II
II 4- II +ОIIIи1IIIО1о

0 1 о III т п II о

н ш
Пятая группа СО не присоединяется, так как у никеля нет больше ни 
холостых электронов, ни свободных p-ячеек, куда могли бы перейти 
электроны от СО с повышением валентности металла.

Никель может также фигурировать в качестве однозарядного по
ложительного иона с девятью холостыми электронами. Эго приводит 
к четырем структурам типа:

О
ч /

о

№

с /  V

о '  Чо
ж

В однозарядном отрицательном ионе никеля максимальное число 
холостых электронов равно семи.
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Это может осуществигься в структурах (V и VI):

Кимболл1 указывает, что при тетраэдрической конфигурации только 
две тг-связи могут быть прочными (табл. 162). В связи с этим он 
предлагает структуру (VII):

Во всяком случае молекула №(СО)4 резонирует между боль
шим числом структур с разной локализацией гс-связей и зарядов. 
Осуществляются разные состояния с валентностью никеля от 9 
до 6.

В соединениях элементов с ¿/-электронами понятие валентности 
должно быть расширено. В таких молекулах, как Н20  или N1-13, можно 
говорить о двухвалентном кислороде или трехвалентном азоте, по
скольку эти состояния являются преобладающими, а другие состояния 
(например, с одновалентным отрицательным кислородом) представлены 
слабее.

У комплексообразующих атомов дело обстоит совсем иначе. 
Структуры с девяти-, восьми-, семи- и т. д. валентным никелем 
в №(СО)4, повидимому, мало отличаются по энергиям. Некоторые 
состояния могут быть представлены с близкими весами. Поэтому 
трудно выделить доминирующую структуру и преобладающую валент
ность. В таких соединениях можно говорить о р а з м а з а н н о й  валент
ности.

Все восемь внешних электронов железа или рутения могут быть 
неспаренными (¿/5$р2). Это дает возможность присоединения четырех 
молекул СО. Однако при этом у железа остается одна пустая р-ячейка,

1 К 1 т  Ь а 11, 1. с.

N1

С✓  \

ж

28 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 433



это позволяет пятой молекуле СО присоединиться с образованием 
связи

Fe — С ее О

за счет двух электронов СО.
В пентакарбониле железа (или рутения) доминируют, повидимому, 

следующие пять структур 1

% /
с \ _ /

Ре

С ^ С ^ С  

О ^ 0
5 структур 

ХПТТ

Кроме того, как всегда, возможен резонанс в каждой паре двойных 
связей (IX и X):

—  \  —  #  +  —  \ —^  +
О — С = Т е  — С =  0  О — С =  Ре — С =  0

II II
IX х

Пять групп СО в пентакарбониле образуют бипирамиду: три СО рас
полагаются вокруг металла в плоскости в виде правильного треуголь
ника, одна группа СО над этой плоскостью и одна —  под ней (в о-свя- 
зях участвуют или ¿ 3$р-электроны). В такой симметричной модели
дипольный момент должен равняться нулю. Бергман и Энгель 2 и Граф- 
фундер и Гейман 3 нашли, что момент составляет 0,6 — 0,8 О. Возможно,

1 Структуры с восьмивалентным незаряженным железом

Ч
\  /

Fe

с /  с ^ с  

с /  8 ^0
менее вероятны, так как при этом отрицательный заряд находится у С, а не у О.

2 B e r g m a n n ,  E n g e J ,  Z. phys. Chem. В. 13, 232 (1931).
3 G r a f f u n d e  г, H e y m a n n ,  ibid. 15, 377 (1932).
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что это обусловлено атомной поляризацией (как в симметричном три- 
нитробензоле, хлораниле и др.).

Известен карбонил железа состава Ре2(СО)9. Конфигурация атомов 
в молекуле установлена рентгенографически Поуэллом и Эвенсом

При такой конфигурации возможны структуры следующих типов 
(XI — XIII):

Рентгенографические данные указывают на отличие внешних и внутрен
них (соединяющих два атома железа) групп СО. Расстояния СО в по-о
следних (1,3 А) свидетельствуют о сильно .карбонильном" характере

+
этих связей (отсутствие структур с тройной связью С =  О), расстояния 
во внешних группах СО такие же, как в остальных карбонилах (1,15 А).О
Связь F e — Свнутр. — ординарная (1,9 А), а в Fe — СВНешн. представленыо
также структуры с двойной связью (1,8 А). Расстояние между атомами
железа (2,46 А) примерно такое же, как в металле (2,48—2,52 А), 
что указывает на наличие взаимодействия. Кроме того, угол FeCFe 
равен 87°, т. е. очень сильно уменьшен по сравнению с нормальным 
валентным углом атома углерода, имеющего трех соседей (120°). Таксе 
искажение угла может быть обусловлено стягивающим действием 
связи Fe — Fe.

1 P o w e l l ,  E w e n s ,  J. Chem. Soc. (London), 286 (1939).
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Для Ре3(СО)2 возможны, например, структуры типа (XIV):

_ ^ Г е £ -------- ^ Г е = С = 0

/  \ с /II
О Чо

:ш

Шесть холостых электронов атома хрома, молибдена или вольфрама 
могут образовать три двойные связи с тремя молекулами СО. Остаются 
еще три свободные /7-орбиты.

Это делает возможным присоединение еще трех молекул СО (XV):

% /
с\_./с .

0 = С = С г - С = 0

с /

6^ ^0
ш

Возможно много таких структур с разной локализацией ординарных 
и тройных связей.

Отличительной чертой хрома является то, что, как будет видно 
дальше, в комплексных соединениях он часто фигурирует в виде иона 
Сг . В связях Сг“  — С =  0 + имеет место движение пары электронов 
СО в поле ядер Сг и С. Может быть по этой причине лишние эле
ктроны у Сг меньше „мешают“ друг другу.

Структуры типа (XVI) или (XVII)

%  />

ож

1
//

о

о / 1 1

о

о II о II 0
 

-1 1 о III
 

о

оII01¿31оIII о

с / с7 ч с

о/У40 с /  ^6
УУТ Т\7ТГ
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в которых отрицательные заряды рассредоточены между группами СО, 
также возможны, но должно быть менее вероятны. В гексакарбонилах 
шесть групп СО образуют правильный октаэдр (¿2$р8-гибридизация).

Кобальт с его девятью электронами не дает карбонила с одним 
атомом металла. Если бы образовался тетракарбонил, то при этом один 
электрон остался бы неиспользованным.

Возникает Со2(СО)8, в котором два тетракарбонильных радикала 
соединены, повидимому, связью Со — Со, как, например, в структуре 
(XVIII):

Известны гидриды карбонилов Со(СО)4Н и Ре(СО)4Н2. Структуры 
их исследовались Эвенсом и Листером 1 при помощи дифракции эле
ктронов. Точное определение положения атома водорода невозможно 
из-за малой рассеивающей способности последнего, но вся совокуп
ность данных показывает, что водород соединен с кислородом СО- 
группы, а не непосредственно с металлом. Оба соединения имеют 
тетраэдрическую конфигурацию, как и карбонил никеля М(СО)4, изо- 
электронный с ионами Со(СО)4~~ и Ре(СО)4 . Но тетраэдры в гид
ридах несколько искажены. В них есть два неравных расстояния

о
Ме — С. В Ре(СО\Н2 расстояние Ре — С, равное 1,84 А, авторы при
писывают связи между металлом и неизмененной группой СО, а расстоя-

о
ние Ре — С, равное 1,79 А, —  связи Ре с СОН.

Этому гидриду можно приписать формулу Ре(СО\(СОН)3 с резонанс
ными структурами следующих типов (XIX — XXI):

0 = С = С о = С = 0

с /  Ч с

с /  ч
YVTTT

Н

н

1 Е w e n s ,  L i s t e r ,  Trans. Far. Soc. 35, 681 (1939).
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Ч / б
Ч . # с н

Т е

с /  Чз +н
/  Ч>

и г

В Со(СО)4Н расстояние Со —  С равно 1,83 А в СоСО и 1,75 А 
в СоСОН.

Структурная формула может быть представлена следующим образом 
(XXII и XXIII):

О
ч . / ° \

ч уСо

- / /  ч (

н

0/  ^0

\  / °  .

ч  ?  н
С о

< / Чо

Пониженное расстояние МеС в МеСОН по сравнению с МеСО можно 
рассматривать, как указание на увеличение роли структур с кратной 
связью. Водород в гидридах карбонилов замещается на металлы с об
разованием, например, КСо(СО)4, К2Ре(СО)4 и др.

69. Нитрозилы и нитрокомплексы

Способность окиси азота к присоединению связана с возможностью 
разных валентных состояний азота и кислорода и наличием у N0 
холостого электрона. В связи металла с N0 резонируют следующие 
структуры:

Ме — N =  0

Ме =  N =  О

Ме — N — О 

Ме =  N — О

438



В нитрозиле железа Ре(ЫО>4 возможно большое многообразие структур, 
одна из которых приведена ниже (I):

О
\  . / °

Ге

( /
I

То обстоятельство, что в карбонилах металл дает для связи МеСО 
всегда четное число электронов, а в нитрозилах — нечетное, объясняет 
существование смешанных нитрози л карбонилов. Так, при действии N0 
на Со2(СО)8 возникает монометаллический карбонил-нитрозил Со(СО)3МО. 
Железо, имеющее четное число (I- и ^-электронов, дает Ре(МО)2(СО)2 
с двумя группами N0. В Со(СО)3МО представлены структуры (И):

Л

Большую роль в нитрозил-карбонилах играют также структуры, в кото
рых группа N0 заряжена дополнительно за счет группы СО, приобре
тающей отрицательный заряд. Так, в Со(С03ЖО возможны структуры 
типа (III):

Ж

В молекуле представлены еще и другие не приведенные здесь структуры, 
которые можно легко изобразить, исходя из валентных состояний Со 
(табл. 160) и присоединяющихся групп СО и N0.
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В Ре(СО)2(НО)2 возможны различные структуры, из которых ука
жем структуры IV — VII:

О;Ч о о

Ч  ^
г *

\  /
СЧ  ^

Т е

о

с / \ ] < /
0  ̂ Чз 0^

ВТ зг

\  +/° а \

Ч . ^ ч
Та Г е

</ ч </ 45
оо

</ %
ЗШ

о
N0 в таких соединениях равно 1,11 А, т. е. несколько меньше,

чем в молекуле N0 (1,14 А).
Способность групп СО или N0 заряжаться как положительно, так 

и отрицательно благоприятствует тому, что карбонилы, нитрозилы и 
родственные им соединения существуют в виде незаряженных комплекс
ных молекул в отличие от других комплексов, известных только в виде 
ионов, заряд которых уравновешивается ионами внешней сферы. Таково, 
например, положение в комплексах, в которых центральный атом 
связан только с группами 1Ю2, как в К2НаСо(ГТО2)6. В этом соединении 
металл связан с азотом, а не с кислородом. Из рентгеновских данных 
известна конфигурация атомов в ионе Со(Ы02)6 . Атом кобальта
находится в центре октаэдра из атомов азота. Атомы кислорода рас
положены вне октаэдра, образуя с азотом нитрогруппы:

/ О
Со — И /

Х0

В группе N02 в отличие от N0 азот уже положителен и четырех
валентен. В связи металла с Ы02 возможны структуры

Ме — №й / о
Ме-

+ у
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или структура с двойной связью MeN и отрицательным зарядом также 
и у второго кислорода нитрогруппы:

+ / О  
Ме =  ^

Х0
Возникновение таких структур за счет электронов атома металла 
затрудняется тем, что при этом расположенные, рядом атомы металла 
и азота оба оказываются заряженными положительно. Кроме того, в ком
плексах с несколькими нитрогруппами атом металла должен приобрести 
несколько положительных зарядов. Отрицательный заряд у одной 
нитрогруппы не может уравновешиваться положительным зарядом другой, 
так как ни один из атомов нитрогруппы не может принять положитель
ный заряд. Поэтому комплексы металлов с нитрогруппами существуют 
в виде отрицательных ионов, заряд которых компенсируется положи
тельным зарядом внешней сферы.

Комплексному иону Со(Й02>6 естественно приписать структуру 
типа:

О '
с К

При этом в связях используются девять холостых электронов кобальта, 
которые образуют шесть о- и три тг-связи (сР^З-гибридизация). Воз
можно много таких структур с разной локализацией тс-связей и зарядов 
в нитрогруппах.

70. Цианиды

В связи МеСЬт возможно наложение следующих состояний:

или

Ме —  С==Ы 

Ме =  С =  N 

Ме С =  И

Ме С =  Й

Последние две структуры можно описать совместно

Ме (С1М)7
не указывая, у какого из атомов цианидной группы находится отри
цательный заряд.

441



Принципиально возможна также связь изонитрильного типа, когда 
атом металла связан с атомом азота. Обычно рентгенография не дает 
возможности отличить атомы С и N вследствие их близкой рассеи
вающей способности. Есть, однако, указания, что в K4Mo(CN)8 металл 
связан с углеродом, а не с азотом.

Указанные структуры представлены, например, в молекулах Hg(CN)2, 
Cd(CN)2 и Zn(CN)2. Молекула Hg(CN)2 линейная *. В ней имеются две 
связи MeCN

NC — H g— CN
i

о-связи образованы s- и р-электронами атома Hg в состоянии dl0sp. 
Заметную роль должна играть также структура

NC — Hg CN 
н

с одновалентной положительной ртутью (d 10s), а также

NC — Hg =  C =  N 
ш

с трехвалентной положительной ртутью. Менее представлены, вероятно, 
структуры:

NC Hg CN N =  С =  Hg =  С =  N
IV V

Вследствие наложения структур (III) и (V) можно ожидать, что 
расстояние Hg— С будет несколько меньше, чем в ординарной связи 
Hg — С, например в Hg(CH3)2.

Структурным аналогом Hg (CN)2 является комплексный ион Ag (CN)2~. 
Ему можно приписать следующие структуры:

N =  С =  Ag — С == N

с трехвалентным незаряженным серебром (две о-связи под углом 
в 180° за счет sp-элекгронов и тг-связь, образованная холостым 
¿/-электроном),

N =  C =  Ag (CN)-,

а также

(CN) Ag — C = N

Комплексные цианиды элементов группы железа обычно рассматри
ваются в генетической связи с простыми соединениями этих атомов. 
Tlik, например, K4Fe(CN)6 считают соединением двухвалентного железа,а 
K3Fe(CN)6— трехвалентного. Но валентное состояние железа в K4Fe (CN)6 
совсем иное, чем в Fe(CN)2 или FeCl2. На это указывают магнитные

1 Ж д а н о в  и Ш у г а  м, ЖФХ, 19, 433 (1945).



данные. РеС12 имеет магнитный момент, отвечающий четырем холостым 
электронам, а комплекс К4Ре(СМ)6 диамагнитен 1. Это значит, что 
в РеС12 в связях используется только часть внешних электронов атома, 
а другие остаются неспареннкми, тогда как в 1<4ре(СМ)6 все внешние 
электроны атома железа спарены в связях с группами СМ. Тем самым 
опыт отвергает структуру иона Ре(СМ)64~ в виде Ре++ и шести ионов 
(СК)-.

В свое время Паулинг высказал идею, что образование такого 
рода ковалентных комплексов происходит в результате спаривания 
всех шести внешних электронов Ре*-1' в трех ¿/-ячейках. При этом 
у иона оказываются свободными две ¿7-, одна 5- и три р-орбиты. Они 
используются для образования донорно-акцепторных связей с группами 
СИ за счет электронов последних. Это по существу означает, что 
шесть электронов (по одному от каждой группы СМ) переходят к иону 
Ре++ с образованием Ре с шестью ¿/2$р3 холостыми электронами

It IÎ IÎ 1 11 1 1 1 1 1
d s р

Эти электроны дают ковалентные связи с неспаренными электронами 
групп СМ. Таким образом, если быть последовательным, то структуру 
Паулинга надо изобразить в виде (I):

К С - Г е - С К

ы с /
к-

I
Однако Ван-Флек и Шермен2 и впоследствии сам Паулинг3 указали, 
что такая структура мало вероятна из-за накопления большого числа 
отрицательных зарядов у атома железа.

Мы полагаем, что для описания структуры подобных комплексов нет 
необходимости предполагать, что внешние электроны Ре++ спарены 
внутри атома, а присоединение групп СМ происходит за счет акцеп
торно-донорных связей. Структуру таких комплексов можно понять, 
если принять во внимание рассмотренные выше валентные состояния 
железа. Существенными являются, повидимому, структуры типа (II), 
в которых железо находится в состоянии однозарядного отрицатель-

4 К

1 Предположение о том, что диамагнетизм KéFe(CN)6 обусловлен спарива
нием электронов в ионе Fe++ под влиянием сильных электрических полей, 
окружающих ионов CN“ , оказывается несостоятельным, так как в (NH4)3FeF6 
(в более сильном поле ионов фтора) не происходит погашения спинового маг
нетизма. V a n  VI eck ,  J. Chem. Phys. 3, 807 (1935); P a u l i n g ,  The nature of 
the chemical bond, p. 108; N. Y. 1939.

2 П е н н и ,  В а н - Фл е к  и Ш е р м е н ,  Квантовая теория валентности, 
ГОНТИ, М.-Л. 1938.

3 P a u 1 i n g, 1. с., 235.

443



ного иона, образующего девять ковалентных связей1 [шесть откаэдри- 
ческих о-связей (¿/2$р8) и три прочные тс-связи (¿3) по Кимболлу] (II):

/ 1
Ы С \ ^

[ = С = Г е - С Ы

1чГС/

4К

п

Формула (II), представляющая собой резонанс большого числа струк
тур с разной локализацией двойных связей, является наиболее естест
венной. Она описывает состояние комплекса в терминах обычных кова
лентных связей. Наличие большого числа о- и ^-связей окупает затрату 
знергии на возбуждение валентного состояния железа (распаривание 
¿ 2- и $2-электронов). Кроме того, в структуре (II) в отличие от (I) 
отрицательные заряды не находятся все у железа, а рассредоточены 
по Есему иону. Возможно также наложение структур типа (III):

Г
(мс)' /3

Ы = С = Г е — С = М
. /  ч

N Ф Ч *
Ш

4К

с незаряженным восьмивалентным железом. Следует учесть также мысли
мые структуры с положительным семи- и шестивалентным железом типа 
(IV и V):

(ЫсГ (СНГ (N0)-
— 4- +

(сы)-
N  = 0 = / '  е — 0 = Г ^ 4А № = С = Г е

с / '
(ск)-

с / Ч> Ч
\

V» Ч* ]
Ш ¥

1 Р а и 11 п I. с. 236.
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В структурах (I —  V) все электроны спарены, суммарный спин имеет 
везде одинаковое значение (равное нулю) и, следовательно, все они 
могут резонировать друг с другом. Таким образом в этой молекуле 
в основном имеется наложение девятивалентного (Ре““), восьмивалент
ного (Ре) и семивалентного (Ре+) железа. Имеет место резонанс всех 
структур от предельно ковалентной (II) до предельно ионной (V). Су
щественно, что в этом и в других случаях предельно ионные структуры 
иные, чем были бы при чисто электростатическом взаимодействии цен
трального иона с присоединенными группами, а именно в предельно ион
ной структуре (V) не все группы находятся в виде свободных 
ионов (СМ ^. Они частично находятся в состояниях =  С =  N. Если у 
центрального положительного иона имеются холостые электроны, то по
следние могут дать двойные связи с группами СМ~.

Энергия электростатического взаимодействия в основном сохраняется, 
и одновременно выигрывается еще энергия образования ковалентных 
о- и тг-связей. Это и является, повидимому, причиной уменьшения 
числа холостых электронов и зачастую диамагнетизма при переходе 
от некомплексных соединений этих элементов к комплексным цианидам, 
например:

Действительно, сравним приведенные выше структуры К4Ре(СМ)в 
(II —  V) с гипотетическими структурами, в которых Ре находится 
в таком же состоянии, как в РеС12 (¿%р) с четырьмя холостыми эле
ктронами (обозначены точками):

и другими структурами с более высокими валентностями, но с тем же 
числом холостых электронов:

РеС12~ К 4Ре (С ^ 6 

МпС12~ К 4Мп (С>06

ш УТЛ
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Легко видеть, что электростатическое взаимодействие примерно одина
ково в (V) и (VI), или (III) и (VII), или в (II) и (VIII), но в структу
рах (II), (III) и (V) имеются лишние двойные связи Fe =  C =  N, что 
делает эти структуры более выгодными и обусловливает диамагнетизм 
K4Fe(CN)6.

Для K4Fe(CN)6 мыслима еще, вообще говоря, и чисто ионная 
структура (IX):

(ксТ  (с^Г

(^ С )' F e  (CN)_

j tr c j r  (c n )"

ж

Но чтобы согласовать ее с наблюдаемым диамагнетизмом и допустить 
к участию в резонансе со структурами (II — V), нужно предположить, 
что ион Ре++ находится здесь не в состоянии с шестью холостыми 
электронами, как в структуре (V), и не в основном состоянии ¿/6 (с четырьмя 
холостыми электронами), а в состоянии, когда все шесть электронов 
спарены в трех ¿/-ячейках:

I t  I t I t
d s

Спаривание электронов внутри атома требует заметной затраты 
энергии, так что состояние такого иона является энергетически весьма 
невыгодным и соответствующая структура крайне мало вероятна.

Построить диамагнитный комплекс К3Ре(С>06 нельзя уже потому, что 
общее число электронов в этой молекуле нечетное. Действительно, 
опыт показывает, что магнитный момент этого комплекса равен 2,33 {¿в, 
т. е. примерно отвечает одному холостому электрону. Состояние 
железа в этой молекуле существенно отличается от трехвалентного 
железа в РеС13 с пятью холостыми электронами.

Структуру комплекса можно написать следующим образом (I и II):

г-----

c
f

\ ___

* 4

%  / C N 4- 4  / C N

2:1 II 0 CD 1 О Z З К Ñ = C = F e — C N
/  * \

NCT n C N (NC)" * 4 C N

^ •4 .

I П
Точно так же магнитные моменты комплексных цианидов марганца 

К3МпСГчт6—3,25[хв (два холостых электрона) и К4Мп(СК)6—2,18[ав (один
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холостой электрон) указывают на то, что в этих соединениях валентные 
состояния центрального атома иные, чем в МпС12 (^=5,92[лв) и МпС13(|а=  
=  бД^в)1-

Согласно нашим представлениям в K5Mn(CN)6 заметную роль должна 
играть предельно ковалентная структура с девятивалентным Mn~~(d5$p3). 
В этой структуре нет холостых электронов. Соответственно этому пре
дельно ионная структура имеет вид (II).

Кроме того, имеется резонанс с промежуточными структурами, как, 
например, (III):

N
Ч

NC—M n=C =N  

4 CN

20 структур 
I

5 К

(NC)~ + f
N =C t=Mn (CN)

И ) "  V

N

N

(n c ) ^ 0

ÎN C)~ Mn C= N

c;
' /

' ÿ  ^ C N

20 струн туp
П

5 K

5K

Ш
В соответствии с рассмотренными структурами в этой молекуле не 
должно быть холостых электронов. По последним измерениям Гольден- 
берга 2 магнитный момент К5Мп(СМ)6 равен 1,05 (1в, т. е. меньше, чем 
было бы при одном холостом электроне, и обусловлен, повидимому, 
орбитальным магнетизмом.

Предельные структуры ГМп(С1Ч)в с одним холостым электроном 
имеют вид:

NCX /C N  

N=C==Mn=C=N
+

4K

frjcf W
N =C =M r)=C =N

•
4K

N c /  N CN (NC)' (ßHf _

I П

1 У KMn(CN)3 (i=4,22 (хв (три холостых электрона). Возможно, что это со
единение имеет формулу: К2 [Mn (Mn (CN)6)], где внутренний атом Мп имеет 
один холостой электрон, как в K4Mn(CN)6, а внешний — пять, как в МпС12. 
См. G o l d e n b e r g ,  Trans. Far. Soc. 36, 847 (1940).

2 G o l d e n b e r g ,  1. с.
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а для К3Мп(СМ)6 с двумя холостыми электронами возможны предель 
ные структуры:

ч
с ч  / С М

Ы С -М п -С Ы
/  •• \

и с /  с ы

З К

N

(N0)" МтГ (сы )' 

(N 0)' (с  N7

З К

I п

В К3Сг(С1М)6, как показывает значение опытного магнитного момента, 
имеются три холостых электрона. Так как столько же холостых элек
тронов имеется у СгС13 и у иона Сг+ ++, то комплексу приписывают 
иногда структуру (I).

Однако такое предположение не обосновано. Для К3Сг(СМ)6 можно 
указать другую предельную структуру, которая также удовлетворяет 
наблюдаемому магнитному моменту. Для этого следует положить, что 
хром в Сг(СМ)6-----находится в состоянии трехзарядного отрицатель
ного иона с девятью холостыми электронами, шесть из которых исполь
зуются в ординарных связях с группами СИ, а три остаются холо
стыми (II):

(и с)‘ (сы)" N 0 ^  СЫ

(N 0)' с Г  ( е й " з й Ы С - С г - С Ы••»V
(N 0 )' (СЫ)~

_
I П

Атом хрома с тремя отрицательными зарядами уже встречался нам при 
рассмотрении карбонилов. На первый взгляд каждая из структур (I) 
и (II) кажется мало вероятной из-за большого числа зарядов (положи
тельных или отрицательных) у центрального атома. Мы, однако, пола- 
таем, что состояние К3Сг(С1Ч)б можно описать при помощи наложения 
структур (I) и (II), а также других структур с тем же числом неспа
ренных электронов, как, например (III):

> !С )"  / С И

(ЫС)~ С г - С И

(N0)” (С К ^ 
Ж

З К
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Предположение о резонансе в молекуле предельных структур типа 
(I) и (II), а также (III) является только способом описания реального 
промежуточного состояния, которое осуществляется, когда все двенэ- 
дцадь электронов как центрального, так и присоединенных атомов нахо
дятся в поле всех ядер на молекулярных орбитах.

В K4Fe(CN)6 все электроны комплексного иона занимают молеку
лярные орбиты попарно, насыщая свои спины *. В K3Fe(CN)6 один эле
ктрон на самом высоком из молекулярных уровней остается неспарен
ным, как в N0. В ряде же случаев возможно, что энергетически 
выгоднее такое положение, когда часть электронов занимает молеку
лярные орбиты не попарно, а по одиночке (как в 0 2). Это осуще
ствляется, повидимому, в K3Cr(CN)6 и других парамагнитных ком
плексах.

Всего в связях в К3Сг (С№6 занято двенадцать электронов. Поэтому 
все связи CiC ординарные даже в предельно ковалентной струк
туре (II). В K^Cr(CN)6 уже появляется возможность двойной связи 
в предельно ковалентной структуре (I):

(Магнитный момент ц-в соответствует двум холостым электронам).
Предельно ионная структура с двухзарядным положительным ионом 

хрома и шестью ионами (С№)~ не согласуется с наблюдаемым магнитным 
моментом (так как ион Сг++ имеет четыре холостых электрона). Такая 
структура с четырьмя холостыми электронами не может резонировать 
с предельно ковалентной структурой (I), поскольку комбинировать мо
гут только состояния с одним и тем же суммарным спином. Поэтому 
в данном случае предельно ионная структура имеет вид (II).

Имеется также ряд промежуточных структур с тем же числом 
холостых электронов, например (III):

N C \  у с

N C - C r - C N 4 К

6 структур 
I

6 структур 
П

60 структур 
Ш

1 Van V leck , I. с.
29 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 449



Известны диамагнитные октацианиды К4Мо(СИ)8 и K4W(CN)8. В них 
представлены с разными весами Есе структуры от предельно ковалент
ных с девятивалентными М о-----  (I) или №-----

МСЧ с

к с у  ^ с ы  
с ы  с ы

8 структур 
I

до предельно ионных (И)

4 К

Я

возникает вопрос, почему Сг-----использует в цианидах только шесть
холостых электронов, а Мо-----может использовать все девять, обра
зуя комплекс с координационным числом 8. Это обусловлено, повидимому, 
разными причинами. С одной стороны, больший размер атома молибдена 
позволяет разместиться восьми группам СЫ с меньшими стерическими 
затруднениями, чем в случае хрома. Возможно к тому же, что потеря 
внутриатомного резонанса у Мо и меньше, чем у Сг, из-за боль
шего главного квантового числа последних электронов Мо и \\С Для 
К:3Мо(СМ)8, который должен иметь один холостой электрон, возможны 
следующие предельные структуры (I и II):

-4-
з к

п

К С , / С П  
К С \  - / С К  
К С ^ / ' х ^ С Ы

ЗК

(N0)"
К  С: п ,+ ; Мо
(КС) •

(ск )"  

(с к )"  
(ск )"

с к  с к ( с ы п с Ю

(N0)" (СК)"
( ы с Г 1л +0+ (с к )"  
( М Г /  ( с к Г

_ / р  т
ы "

По рентгеновским данным Мо^СК)8-------имеет конфигурацию додека
эдра. Согласно Кимболлу для координационного числа 8 при наличии
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5- и /7-электронов возможен либо додекаэдр (¿4.9/?3), либо квадратная 
антипризма (гибридизация д(5/?3). Расположение присоединенных групп в 
вершинах куба требует участия /-электронов1.

Ион Со(С1М)6-----изоэлектронен с Ре(СГ^)6---------. Ему можно приписать
в качестве доминирующих структуры следующего типа (I):

/
* С \ / 5

Ы=С=Со-СЫ
N0^ V

I
Использование всех девяти электронов кобальта в связях обусловли

вает наблюдаемый диамагнетизм этого соединения.
Комплекс К4Со(С1М)6 менее стабилен. Из формулы (I) видно, что 

лишний электрон может вступить в Со(СЫ)6 с образованием
Со(С^ 0-------только на более высокую Ы-  или 5$-орбиту кобальта. Это
объясняет наблюдаемые отличия в окислительно-восстановительных по
тенциалах цианидов кобальта железа:

Ре(С1М)6--------> Ре(С№)0 — 0,36 V

Со(С1М)6-------Со(СИ)6------------- +  0,83 V

Переход Со(СЫ)е-------в Со СИ)6------- выгоден, так как он сопро
вождается избавлением от лишнего электрона на энергетически невыгод
ной орбите, тогда как переход Ре(СМ)6-------в Ре(СР1)6------ не выгоден,
так как в первом из этих ионов все электроны используются в связях, 
а во втором один электрон остается холостым.

В К.)№(С1\т)4 и аналогичных комплексах палладия и платины 
представлены, вероятно, структуры разных типов, как, например 
С и 1Р:

рч /1 1 Л
С \  / С

4- С \  //
2 К №

✓  ч (/ Vя
1

-----------Г уI п
согласующиеся с наблюдаемым диамагнетизмом.

1 См. так ж е И а с а 11, Л. СЬеш. РЬуъ.,  11, 214 (1943); М а г с Ы ,  Р е г п е П и з ,  
М с I? е у п о 1 й б, X А т .  С1ъ Бос. 65, 329  (1943).
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Из рентгеновских данных известно, что ион №(СМ)4- -  плоский и 
четыре цианидные группы образуют квадрат вокруг атома никеля. Такое 
расположение а-связей отвечает гибридизации йьр* или ¿/2р 2. При этом 
4 -л-связи могут быть образованы за счет ¿/3/?-электронов.

Другие соединения никеля с четверной координацией, например 
№(N143)4804, обнаруживают в отличие от цианидов парамагнетизм, отве
чающий одному и ¡и двум неспаренным электронам. Это считают иногда 
указанием на тетраэдрическое расположение групп, окружающих цент
ральный атом, но экспериментального подтверждения этого факта пока 
нет.

Цианид К4М1'(СЫ)4 может иметь структуры

Л
+ с \ _ ^

N1 4К N1

с /

Оо
\

ж
I П

Из других соединений с высокой валентностью центрального атома 
упомянем комплекс К^ОбС ^ ) ,  в котором согласно рентгенографи
ческим данным атомы кислорода и азот связаны непосредственно 
с атомом осмия. При этом естественными являются структуры (I—III):

о

1
о

+■ ° Ч  '/*
О э к %

сло
о

1

I п

О э

0 ^  V

+
к

3 струмтуры
Ш

71. Галогениды
В комплексных галогенидах число атомов галогена, связанных 

с центральным атомом, больше обычной валентности последнего. В 
предельно ионных структурах этих соединений металл присутствует 
в виде положительного иона, а галогены в виде отрицательных ионов. 
В предельно ковалентных стуктурах связи металла с галогеном гомео- 
полярные и металл находится в состоянии с повышенной валентностью
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за счет присоединения электронов на свободные орбиты. Реальное 
состояние является наложением предельных и всех промежуточных 
структур с разными весами.

В качестве простого примера рассмотрим комплексные галоге
ниды золота. Кристалл CsAuCl3 представляет совокупность катионов 
Cs 1 и двух видов комплексных анионов золота — линейных ионов 
АиС12~ и плоских ионов АиС14~”.

В АиС12~" имеется, повидимому, наложение следующих структур (I и II):
—  + —  —

Cl Au Cl Cl—Au С1
2 структуры

I II
и структуры (III) с отрицательным двухвалентным золотом в состоянии 
d i0sp :

Cl—Au—Cl
Гибридизация s- и р-электронов, образующих две a-связи в струк
туре (III), согласуется с наблюдаемой конфигурацией. При построении 
структур иона AuCI^- нужно исходить из атома золота в возбужден
ном трехвалентном состоянии d9sp. Это приводит к структурам (I—III):

С1 С1 С1 С1 С1 С1

у А и
О

\ \ - /
Ай Ай

С1 /  \ /  \
С1 С1 C1 С1

I II III
Предельно ионная структура (IV)

С 1  ¿ 1
+ + +
Ай

С1 С1
IV

крайне мало вероятна. В структуре (III) золото находится в состоянии че
тырехвалентного отрицательного иона Au~(d9sp2). Четыре о-связи обра
зуются за сч ет^р 2-электронов, что и приводит к плоскому строению иона. 

Комплексу К2РЮ 4 можно приписать предельные структуры (I и II)

С1 С1 С1 С1
W

Pt 2К+
+ + 
Pt

/  \ _ _

С1 С1 С1 Cl
I II

и ряд промежуточных. В структуре (I) все электроны попарно насы
щают свои спины. Соответственно, для возможности резонанса суммар
ный спин должен быть равен нулю и в структуре (II). Поэтому в дан-
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ном случае платина не является ионом в основном состоянии с двумя 
холостыми электронами (¿8), а находится в менее выгодном диамагнит
ном состоянии, когда два электрона спарены внутри атома. Это пони
жает вес структуры (II), так что главную роль играют ковалентные 
структуры. То же относится к иону АиС14“ .

Плоское строение РЮ 4“ _ связано, повидимому, с наличием иона 
в состоянии ¿9$/)2, образующегося из двухвалентной платины 

(¿9$) при присоединении двух электронов на /?-орбиты. В отличие от 
иона РЮ 4“ “ в нейтральной Р1С14 следует ожидать другой конфигура
ции, так как незаряженная четырехвалентная платина может быть по
лучена из атома в основном состоянии при разведении двух ¿-элек
тронов и переводе одного из них на р-орбиту (¿8$р). В этом, случае 
связи образуются не а ¿2$/?-электронами. По данным табл. 162
это должно привести к неплоской структуре (неправильный тет
раэдр или конфигурация ТеС14). Молекула (СН3)3Р1С1, в ковалентной 
структуре которой незаряженная платина образует четыре связи, 
не плоская. В этом соединении на ковалентную структуру наклады
ваются еще в небольшой степени структура с ионным состоянием 
в связи Р1—С1.

В К2Р1С16 осуществляется резонанс гомео- и гетерополярных струк
тур. Кристалл К2Р1С16 состоит из ионов К + и октаэдрических групп 
РЮ 6 , расположенных, как ионы Ы+ и О , в антифлуоритовой ре
шетке. Каждый ион калия окружен двенадцатью атомами хлора. Ком
пактность упаковки связана, повидимому, с тем, что положительный 
ион калия притягивается к частично отрицательным атомам хлора. Та
кая решетка является более удачным энергетическим решением, чем 
2КС1 • РЮ 4.

Изложенные выше соображения позволяют понять строение ЮС14. 
Предельно ионная структура (I)

С1 С1

С1 С1 
I

мало вероятна.
Незаряженный иод может быть не только одно-, но и трехвалент

ным (при возбуждении одного из спаренных 6/;-электронов на следую
щую 6^- или 7$-орбиту, что в случае иода уже вполне реально). 
Возможно образование четырехвалентного ,1- (р4̂  или /?4яГ2). Поэтому 
напрашивается предельно ковалентная структура (II)

С1 С1
\ - /

J
/  \

С1 С1
II

к +
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в ко1юрой четыре связи образованы р2с[$- или /?2̂ 2-электронами, что 
и обусловливает плоскую конфигурацию. Наряду с предельными стру
ктурами (I) и (II), повидимому, представлены и промежуточные, как,

I к+

В отличие от К3Ре(СН)б молекула (1Ш 4)3РеР6 имеет магнитный мо
мент 5,9 (хв, отвечающий пяти холостым электронам. Это показывает, 
что состояние центрального атома такое же, как и, например, в РеС13. 
Только три из восьми электронов железа участвуют в связях. Отсюда 
обычно делают вывод, что структура этого соединения чисто ионная (I):

например (III):
С1 С1

\ +
J

/  -
С1 С1

III

F -
+++

F -

F -

F-

Fe

-Я
 

-Ч
1 

1

I

3(NH4) +

с пятью холостыми электронами у иона Fe+ + +. Но возможны также 
структуры с частично ковалентными связями и тем же числом неспа
ренных электронов, например (II и III):

F - F
4 + / -

F - F
+ /

F - Fe F 3 (NHJ+ F- Fe—F

F F
п

F F
ш

Резонанс всех подобных структур дает некоторый выигрыш энергии. 
Таким образом, из магнитных данных нельзя сделать вывод о том, что 
К3Ре(СМ)6 — чисто ковалентный комплекс, а (ЫН4)3РеР6 —  чисто ионный. 
Значение магнитных измерений в том, что они позволяют установить 
валентное состояние атома в данной молекуле. Сохранение холостых
электронов в РеР6-----может быть обусловлено тем, что в связи МеНа1
возможны лишь состояния:

Ре—Р (ковалентная связь между незаряженными атомами) 
и + -

Ре Р (электростатическое взаимодействие без ковалентной связи), 
но в отличие от группы СК невозможны ковалентные связи металла 
с отрицательным ионом Р.

72. Аммиакаты и гидраты
Очень многие металлы, в том числе даже щелочные и щелочнозе

мельные, не являющиеся вообще комплексообразователями, дают амми
акаты и гидраты. Уже одно это указывает на отличие в характере 
связи в аммиакатах и, например, в цианидах.
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В твердом NaCl-^NHg)^ причиной связи металла с аммиаком является 
взаимодействие иона Na+ с диполем присоединяющейся молекулы (I);

Me NHL
i 3

Такие аммиакаты имеют большую упругость пара NH3. Это указывает 
на малую энергию ион-дипольной связи.

Наряду с этим известны и более прочные аммиакаты, особенно 
среди соединений элементов с ¿/-электронами. В этих случаях было бы 
ошибочным свести взаимодействие только к ион-дипольному. У азота 
есть тенденция к переходу в состояние четырехвалентного положитель
ного иона. Если у центрального атома есть свободные квантовые ячейки, 
куда могут перейти лишние электроны, то наряду с ион-дипольным 
взаимодействием возникает связь такого же типа, как, например, в

F3B -N H 3,

осуществляемая двумя электронами азота (донорно-акцепторная связь).
Возможности перехода электронов к атому металла ограничены не

большим числом свободных ячеек. Как правило, последних бывает не 
больше трех (это р-орбиты, следующие за заполненными ячейками). 
Кроме того, накопление большого числа лишних электронов у металла 
энергетически невыгодно. Если же имеется соль, в которой анион обла
дает большим сродством к электрону, то оттягивание электронов к 
кислотным остаткам благоприятствует донорно-акцепторной связи между 
металлом и аммиаком. Благодаря этому возникают ковалентные связи 
типа (II и III):

Me—NH3 
II

X Me—NH3 
III

+
В группе —NH3 положительный заряд не локализован у азота, а может 
находиться также и у атомов водорода. Это согласуется с тем фактом, 
что NH3 более склонен входить в координационную сферу, чем N (СН3)3. 
Интересно отметить, что пиридин ведет себя как первичный амин. Это 
связано с тем, что в пиридине заметно представлены структуры с от
рицательным двухвалентным азотом.

В структурах типа (II) и (III), накладывающихся на ион-дипольное 
взаимодействие, выигрывается энергия связи азот—металл, обусловленной 
движением пары электронов в поле двух ядер. Кроме того, связи N—Н 
в NH3 упрочняются благодаря частичному переходу азота в четырех
валентное состояние с возможностью ^-гибридизации (см. 26). Таким 
образом, в аммиакатах можно говорить о резонансе состояний, начиная 
от ион-дипольного (I) и кончая предельно ковалентными структурами 
типа (II) и (III).

Существенно, что комплексообразование селективно, т. е. отнюдь 
не все дипольные молекулы способны входить во внутреннюю сферу 
комплекса. Если бы все ограничивалось ион-дипольным взаимодействием, 
то легче всего образовывались бы комплексы с сильно полярными мо-
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лекулами небольшого размера. Мы, однако, не знаем случаев вхождения 
во внутреннюю сферу таких молекул, как СНаС1 или СН31Ч02, мо* 
менты которых больше, чем аммиака, а размеры меньше, чем пиридина 
или других сложных аминов, весьма склонных к образованию компле
ксов, Дело в том, что в последних молекулах есть атомы, способные 
переходить в новые состояния с повышенной валентностью.

Донорно-акцепторная связь легче осуществляется в случае атомов 
с ¿/-электронами, способствуя образованию ряда весьма устойчивых ам
миакатов. С этой точки зрения понятно, почему аммиакаты серебра, 
меди и золота прочнее аммиакатов натрия, калия и др.

Если бы все определялось только электростатикой, то тенденция 
к комплексообразовалию была бы тем больше, чем больше заряд и чем 
меньше г аДиус центрального иона (так как энергия ион-дипольного

взаимодействия равна где Ze—заряд, ^ —величина диполя, г—рас
стояние от иона до диполя). С этой точки зрения ионы Веи- и АЙ"14' 
должны быть лучшими компл°ксообразователями, чем железо, платина, 
кобальт и никель.

В свете изложенного в прочных комплексах, как, например, 
в Аи(МН3)4С13, повидимому, имеет место наложение ряда состояний, 
причем предельные структуры могут быть изображены следующим об
разом (I и II):

Н3ы щ , н 3к  й н 3
+++
Ай

_ ' V /
3 0 Ай

Нан н н 3
+/  \ ь

I
Н3Н н н 3

II

В (II) золото находится в состоянии Ай- и образует четыре связи 
за счет ¿&р2-электронов.

Известные из опыта конфигурации аммиакатов элементов с ¿/-элек
тронами согласуются с направленностью ковалентных связей.

В Сб(ИН3)4С12 в предельно ковалентной структуре (I)

Н3Н ш ,
V « /

\  +
ш я

2 0

у С<1—  в связях участвуют в/Аорбиты и возможно только тетраэдри 
ческое строение, которое и обнаружено в действительности.

Линейная конфигурация ионов Ag(NHs)a+

Н3Й— А$т — ИН3
и Сб(ГШ3)2+ +

Н3М — Сб — Ш 8

также находится в согласии с использованием 5- и р-электронов Ag_ и Сб.
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В Си(ЫН3)4С12 предельно ковалентная структура комплексного иона 
имеет вид (I):

Н3Н Й н.

^ С а Г 2 а
н3н лн8

I
При этом у меди в состоянии ¿9$р3 (табл. 162) четыре электрона ис
пользуются в связях, а пятый остается холостым. Плоская конфигура
ция этого комплекса указывает на ¿^-гибридизацию. Из пяти неспа
ренных ¿^-электронов в четырех связях могут быть использованы 
либо ¿$/?2-, либо $р3-электроны, так чго принципиально в подобных 
соединениях не исключена и тетраэдрическая конфигурация. Но, пови- 
димому, при ¿ 5р2-гибридизации связи более прочны, так что осущест
вляется плоская конфигурация.

Магнитный момент Сг(МН3)6С13 указывает на три холостых элек
трона. Это согласуется с резонансом большого числа структур, начи
ная от предельно ионной (I) и до предельно ковалентной (II):

Н 3 М  Ы Н 3 "нз Х  / ЙН3”
Н 3 Ы  С г  Ш 3 З С 1 Н з й - С г - Ш 3

н3ь- кгн3
I

Н з й /  чйн3 
п

Во всех рассмотренных примерах в структурах обоих предельных 
типов суммарный спин имел одно и то же значение и, следовательно, 
был возможен резонанс всех состояний, начиная от чисто ион-диполд>- 
ного и кончая чисто ковалентным. Опытный диа- и парамагнетизм не 
является здесь доказательством какой-либо одной структуры, а согла
суется с резонансом ряда состояний. В этих случаях число неспарен
ных электронов не меняется при переходе от соли к аммиакату. Так, 
например, АиС13 и А и (Ш 3)4С13 оба диамагнитны, СиС12 и Си(Ш 3)2С12 
имеют оба по одному холостому электрону, а СгС13 и Сг(ЫН3)6С13 
по три холостых электрона. Иначе обстоит дело в аммиакатах Со. 
Со(КН3)6С13 диамагнитен, тогда как СоС13 сильно парамагнитен. Пау- 
линг рассматривает этот факт как доказательство ковалентного харак
тера связей в Со(НН3)6С13 соответственно структуре (I):

н 3й х  7 й н 3 

н 3к-с"онйнэ
4- /  \ -Ь

НзЫ7

ЗС 1

I
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Предельно ионная структура, согласующаяся с наблюдаемым диамаг
нетизмом, требует допущения необычного диамагнитного трехзэрядного 
иона кобальта, все шесть электронов которого спарены в трех ¿-ячей
ках (И):

~Н3И ш 3

Ы3Ы Со* ]\ГНз 

^Н3Ы Ш 3

ТТ

Если бы связь определялась только обычным ион-дипольным притяже
нием, в котором существен лишь заряд иона, то непонятно, с какой 
целью в данном случае затрачивается энергия на казалось бы ненуж
ное спаривание электронов в ионе кобальта. Таким образом, диамаг
нетизм является аргументом скорее в пользу структуры (I). Структур
ная формула с тремя минусами на кобальте является способом описания 
такого состояния, когда из общего количества всех электронов (девять 
у кобальта и двенадцать у шести МН3) три переходят к атомам хлора, 
а восемнадцать находятся попарно на молекулярных орбитах в поле 
шести атомов азота и девяти 5-, /?- и ¿-квантовых ячеек кобальта.

С этой точки зрения предельно ковалентную структуру двухядер- 
ного комплекса

(Ш Л С о  _  ш 2 -  Со -  (НН3)51 х 3 
можно изобразить в виде (I):

з а Со+ + + | Ф1-1 | П | I |

н 3ы
н 3 ы
н 3й
Н3й ш 3

Со

/ М Н 3

ЙН3\>
н 3и

ш 3

5 Х

Наличие ковалентных связей между кобальтом и азотом позволяет 
понять, почему мостиком, соединяющим два атома кобальта, является

+
группа — ИН2 — .

В отличие от Со (КН3)6С13 комплекс Со (Г^Н3)6С12 парамагнитен и имеет 
магнитный момент 5,3 ув (момент СоС12 5,04 ^в).

Это можно рассматривать как указание на наличие трех холостых 
электронов. Отсюда делается вывод об ион-дипольном взаимодействии (I):

I Н 3Ы ЫНз

Н 3 И  Со Ы Н з• • •

Н 3Ы Г^Н;,

2 С1
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+
Предельная ковалентная структура с шестью связями Ме — ]ЧН3 и тремя 
холостыми электронами требовала бы большой энергии возбуждения 
двух электронов кобальта на 5,?- и 5р-орбиты. На основании магнитных 
свойств Паулинг относит С о ^Н 3)6С13 к преобладающе ковалентным, 
а Со(ЫН3)6С12 к преобладающе ионным комплексам. Со(ЫН3)6С12 мало 
устойчив, имеет большую упругость пара ЫН3 и отщепляет аммиак 
в водном растворе, тогда как Со(МН3)6С13 относится к прочным ком
плексам с малой упругостью пара ]ЧН3, растворяется в воде без раз-

1 о
ложения и кислотостоек. Расстояние Со — 14, равное 1,9 А в Со(Г\тН3)6С13,
увеличено в Со(1МН3)6С12 до 2,5 А. Это можно поставить в связь с тем, 
что в Со (МН8)6С13 сильно представлена выгодная ковалентная стру
ктура, а в Со(фШ3)6С12 преобладает, повидимому, ионная структура 
и возможно лишь наложение очень невыгодной ковалентной стру
ктуры.

Магнитные моменты Мп(ЫН3)6Вг2 или Ре(1^Н3)6С12 и Ре(Н20 )6С12, 
совпадающие с моментами Мп504 и РеС12, также указывают на большую 
роль ион-дипольного взаимодействия.

В Со(ИН3)6С13 возникновение ковалентных связей металла с азотом 
было возможно благодаря переходу трех электронов к атомам хлора. 
Комплекс Со (КН3)3(Ш 2)3 существует без внешней сферы.

Здесь есть только тр-и донорно-акцепторные связи металла с NH3, 
а связь Со — К0 2 является обычной ковалентной (I):

Н 3Й \  /К О г

0 2Ы -С о —Ш з

НЭЙ /  ^ N 02

I

Стабилизующим фактором является возможность рассредоточения зарядов 
благодаря сродству кислорода к электрону.

Это приводит к предельной, повидимому, значительно представлен
ной структуре с девятивалентным кобальтом (II):

О
и

Ч  £  / °
Н Л  \  II /N '11, 

Ч  „ Со „ .  ^

н 3\ 4

о
о

п

Поскольку в аммиакатах частично осуществляется обменная связь 
*Р

Ме —  N1̂ 3 с четырехвалентным положительным азотом, то основные 
свойства такого аммиаката понижены подобно тому, как это имеет место, 
например, в анилине. Соответственно растут кислотные свойства.
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О т р ы в  п р о т о н а  о б л е г ч а е т с я ,  п о в и д и м о м у ,  ч а с т и ч н о  п о л о ж и т е л ь н ы м  
х а р а к т е р о м  в о д о р о д а  б л а г о д а р я  н а л и ч и ю  с т р у к т у р :

+ +
Ме — 1МНз и Ме — 1\ГН2 Н

Это обусловливает слабо кислотные свойства ряда аммиакатов.
Соображения, высказанные выше относительно характера связи в 

аммиакатах, в известной мере могут быть перенесены на гидраты. И 
в этом случае проявляется ион-дипольное притяжение наряду с донор
но-акцепторной связью за счет двух электронов кислорода, как в струк
турах:

■К / А1 -I- / А А
Ме — 0 \  X Ме — 0 (

хн \н
Кроме образования гидратированных катионов вода может быть 

ассоциирована в химических соединениях с анионами за счет водород
ных связей, как, например, в сульфатах (I):

V sv °
о /  \ (Э .

н\
>0

ж

Значительные отрицательные заряды атомов кислорода группы Э04 
способствуют прочной водородной связи. С этой точки зрения стано
вится понятным, что некоторые сульфаты кристаллизуются с нечетным 
числом молекул воды, из которых одна связана с анионом, а осталь
ные с катио! ом, как, например, в Си504-5Н20  (И):

Н

нао О—н н О о

S >C u </ к /
\1

У 'ЭУ /
s \ -н2 0 О— н' н О 0

\ н
II

Четыре молекулы Н20  расположены в плоскости вокр>г атома меди, 
а кислород пятой молекулы воды тетраэдрически окружен четырьмя 
другими атомами кислорода. Первые две стадии дегидратации заклю
чаются, повидимому, в последовательной потере четырех молекул, свя
занных с катионом. Последняя молекула Н20  в CuS04-H20  связана 
более прочно соответственно структуре (III):

+ т
Си* • - О/

\
н ■.. ох  0
н О/  0

ш
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На примере гидратов можно проследить градации связей, от весьма 
прочных в комплексах до крайне лабильных. Наиболее прочны связи, 
в которых имеет место наложение донорно-акцепторного и ион-диполь- 
ного взаимодействия. Слабее связана вода в кристаллах с ионами ще
лочных металлов. В некоторых кристаллах имеются еще молекулы 
воды между слоями или в промежутках между атомами, расположенные 
часто неупорядоченным образом. Такая вода легко удаляется без нару
шения структуры решетки.

Особый случай представлен в таких кристаллогидратах, как 
Иа^О* • ЮН20 . Эту решетку можно рассматривать как лед, в котором 
растворены ионы и 5 0 4“ ~.

Образование комплексов с такими молекулами, как этилен, бутадиен 
и другие непредельные органические соединения, также связано, по- 
видимому, с возможностью перехода углерода в новые валентные со
стояния.

Тауфен, Муррей и Кливленд1 произвели раман-спектроскопическое 
исследование комплексов серебра с олефинами и ацетиленами. Они
обнаружили, что в спектрах олефинов в концентрированных растворах 
А ^ 0 3 частоты, характерные для связи С =  С, заметно понижены 
(1584 см -1 в комплексе вместо 1653 с м '1 в чистом углеводороде
в случае циклогексена, соответственно 1539 с м '1 вместо 1613 с м '1 
для циклопентена, 1598 см -1 вместо 1660 см_1 для цис-2-бутена и т. д.). 
Это показывает, что образование комплекса затрагивает кратную связь. 
Комплекс можно представить как наложение следующих структур:

+ +>с—с< >с—с< > с=с<
\  /

Ag Ag Ag■̂■

Последняя структура отвечает ван-дер-вальсовому взаимодействию.
Фрейдлина и Несмеянов2 нашли, что в раман-спектре соединения 

ацетилена с Ь^С12 вместо частоты тройной связи в НС==СН (1961 с м '1) 
появляется частота 1777 см-1.

Если у молекулы есть две группы, способные лавать связь с цен
тральным атомом, то возможно образование циклических комплексов. 
Изгестна, например, способность аминов, как СН31МН2 и др., входить 
во внутреннюю сферу комплексов. В случае этилендиамина ХН2СН2СН2№12 
обе аминогруппы могут образовать связи с металлом:

Me
/NHa—CHa

\ +  Iхш 2—сн2
Характер связей в таких соединениях принципиально такой же, как 
и в обычных комплексах с амином. Усложняющим обстоятельством мо
гут оказаться стерические факторы (искажение валентных углов 
в кольце).

1 T a u f e n ,  Mu r r a y ,  C l e v e l a n d ,  J. Am. Ch. Soc. 63, 3500 (1941 ).
2 Ф р е й д л и н а ,  Н е с м е я н о в ,  ДАН 26, 59 (1910).
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7 3 .  В н у т р и к о м п л е к с н ы е  с о е д и н е н и я

Особый тип нелокализованных связей представлен в так называемых 
внутрикомплексных соединениях.

К этому классу относятся некоторые соли аминокислот, как, напри
мер, гликоколят меди. Это соединение лишь слабо диссоциирует в рас
творе. По цвету оно похоже на аммиакаты меди и мало склонно к при
соединению аммиака, обнаруживая, таким образом, „координационную“ 
насыщенность. Все эти факты можно объяснить, предполагая, что медь 
связана как с гидроксильными кислородами, так и с азотами амино
групп. Согласно нашим представлениям о характере связи металла с ами
ногруппой в этой молекуле имеется наложение структур следующих 
типов (I—IX):

0 = С - -О О-

+ / с " \ +

-с=о

Н2С— ын2 гш9—сн3

0 = С -

Н2с-

-О о— с=о
+> -с„ /

-N1-1, Н2Ы- -сн,

0=( О О (:=о

+ / си С
сн 2- -ин2 ын2—с н 2

ш 1

0=С О о с :=о 0
 II п 1-о О
 1 

П II
\ с и / 1 Си

1 + / \ +
СН2-----NH2 Н,Ы—СНо Н2с - - Н 2и ИН2-С Н 2

IV

о=с— о о— с=о
.Си'7

Н2С— к н 2 Н2Ы -С Н 2
VII

о=с— о о— с=о
г«/

СНа—ЫН2 Н2Ы -С Н 2
VII

о=с— о о— с=о
++
Си

СН2—N1^ Н2И -С Н ,
VIII»

о=с— о о=с— о
\ с и ч

\+сн2- ш 2 ш 2-с н 2
IX

И др.

1 Отрицательным может бьпь как один, так н другой атом кислорода 

группы СОО (0=гС—О; О—С = 0).
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Существенно то, что здесь есть резонанс большого числа весьма веро
ятных структур, совместимых с валентными представлениями. В струк
туре (1) имеются связи металла как с атомами кислорода, так и ато
мами азота, а в остальных структурах есть связи или Си —О, или

+
Си—Ш 2—.

Прежде думали, что в таких внутрикомплексных соединениях в связях 
с анионом проявляются „главные“ валентности металла, а в связях с 
аминогруппой „побочные“. Такое разделение искусственно; принципи
ального отличия в характере обоих связей нет. В дополнительных 
связях „комплексного“ типа проявляется повышенная валентность цен
трального атома, обусловленная переходом в новые валентные со
стояния.

С этой точки зрения показательно, что реакции между солями 
аминокислот и галогеналкилами могут итти как по линии связи металл — 
азот, так и по линии связи металл —  кислород:

2СсН4<
,Ш 2 , 

СОО'

Ш С2Нб м и
■А8 +  2 С У У ^ С 0Н /  + С 6Н

х с о о н  х СООС2Н,

Возможность образования внутрикомплексного соединения связана с на
личием в органической молекуле таких групп, которые способны к но
вым валентным состояниям и тем самым к комплексообразовагию, т. е.

=  О, —0 —, -О Н , -N N 2, = Ш ,  = Ш Н ,  =эГ*, =Г*—, —8Н

и т. д.
Ограничивающим условием являются стерические факторы. Внутри- 

комплексные соединения образуются, например, с а- и ¡3-амино
кислотами, когда кольцо состоит из пяти или шести атомов. Увеличе
ние числа звеньев между Г̂ Н2- и СООН-группами (в у-, 8-, е- и т. д. 
аминокислотах) не благоприятствует образованию циклических внутри
комплексных соединений.

Тот же принцип, а именно связь атома металла то с одним, то с дру
гим атомом присоединяющейся молекулы, определяет строение внутри
комплексных соединений металлов с р-дикетонами. Способность дике
тонов к образованию металлических производных обусловлена возмож
ностью энолизации:

Н2С/  
\

К1 к
1с=о

1
с -о н

-► н с /<— \с=о
1

с=о11
I* 1к

464



Металл может заме.цать водород энольноИ группы ОН с образованием 
соли со структурами (I и II):

Я
I - 
С— О

НС<^ ГМа
С = 0
I
К

Но наличие двойных связей делает возможным еще две структуры 
(III и IV):

R
I

С = 0

НС\  _

С—О
I
R
III

Благодаря резонансу натрий имеет координационное число 2.
Многие ацетилацетонаты металлов не электролиты, они не раство

римы в воде и растворимы в неполярных растворителях. Следует 
отметить, что соединения этого типа являются производными энолов 
или аналогичных веществ, в которых имеется внутреннее кольце
вание за счет водородных связей, как в энольной форме ацетилацетона, 
салициловом альдегиде, оксимах и т. д. (см. 55).

Триацетилацетонаты алюминия, кобальта и железа

К

И
С =  0

- ¡ с /  Na
Ч  /с—о

я
IV

Я
I
С - 0

НС Na
с=о
II

я
II

сн3
/

о — с
Me

\ сн3

3

отличаются по своим магнитным свойствам. Первые два диамагнитны, 
а третий парамагнитен и имеет магнитный момент 5,9 [хв, что отвечает

30 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 465



пяти холостым электронам. Отсюда делается иногда вывод, что связи 
в соединениях алюминия и кобальта ковалентные, а в соединении 
железа —  ионные. Это основано на том, что если принять по Паулингу, 
что причиной ковалентной связи является донорно-акцепторное взаи
модействие с свободными орбитами центрального атома, то Для шести 
связей необходимо освободить а?2$р3-ячейки, т. е. спарить электроны 
в атоме. При этом магнитный момент соедшения железа равен только 
1,73[хв. Но Сегден1 указывает, что свойства ацетилацетоната железа 
(летучесть, растворимость в неполярных растворителях) не согласуются 
с предположением о ионном характере связей. Если отказаться от пред
положения о спаривании электронов внутри атома, а полагать, что 
связи обусловлены неспаренными электронами, то это кажущееся про- 
тиворечие отпадает.

В ацетилацетонате алюминия три холостых электрона обеспечивают 
связи при наложении структур типа (I):

Го же самое имеет, вероятно, место в соединении железа. Из восьми 
электронов Fe три дают нелокализованные связи с тремя молекулами 
ацетилацетона, а пять остаются холостыми. Что касается кобальта, то 
здесь, повидимому, положение такое же, как в Co(NH3)6Cl3.

Известно, что соединения меди с ¡3-дикетонами — плоские. Это ука
зывает на dsp2- или ¿2р2-гибридизацию. Если исходить из иона С и1-* 
и считать, что связи во внутрикомплексных соединениях донорно-акцеп
торного происхождения, т, е. образуются за счет перехода электронов 
присоединяющихся групп на свободные орбиты меди, то, как указывает 
Сэгден1, плоская конфигурация необъяснима, поскольку у Си.+ + нет 
полностью свободных ¿-ячеек,

Более естественным является предположение, что ст язи образуются за 
счет неспаренных электронов меди, причем имеет место наложение 
структур от предельно ионных il и II)

СН3

с н

сн3

сн3 сн3

II

1 S u g d е л, J. Chem. Soc. (London) 328 (1Ç43).
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и до предельно ковалентных (III)

С> C“ 5 W 5 “ C< cЧс—о/  Чо—с /
ш

с участием также ряда промежуточных структур. В предельно ковалент
ной структуре (ÏII) медь находится в состоянии С и "  с пятью элект
ронами, четыре из которых (dsp2) дают ковалентные связи, располо
женные в плоскости, а пятый остается холостым и обусловливает 
наблюдаемый магнитный момент *= 1,73jxB.

74. Выводы

Из материала, изложенного в этой главе, можно сделать следующие 
выводы.

1. Отличительной чертой атомов-комплексообразователей является 
наличие ¿-электронов, могущих участвовать в связях. Благодаря бли
зости ¿-, и /7-уровней, возможны переходы в состояния с большим 
числом холостых электронов.

2. В простых (некомплексных) соединениях атомов с ¿-электронами 
обычно используются не все неспаренные электроны атома. Сохранение 
холостых электронов в молекулярных может быть связано с явлениями 
внутриатомного обмена электронов.

3. В комплексных соединениях возможно образование связей всеми 
холостыми электронами атома или иона.

Максимальное число неспаренных электронов, могущих принять 
участие в связях, равно девяти. Наличие таких состояний подтвер* 
ждается магнитными данными.

4. Такие группы, как СО, СИ, N0, К 02 и др., атомы которых 
могут существовать в различных валентных состояниях, способны 
образовывать с центральным атомом много о- и ^-связей. Строение 
карбонилов, цианидов и т. п. может быть описано в терминах обычных 
ковалентных о- и тг-связей.

5. В связях металла с присоединяющимися группами имеет место 
резонанс гомеополярного и ионных состояний. В молекулах комплексов 
имеется наложение очень большого числа близких по энергиям струк
тур с разной локализацией тс-связей и различными валентными состоя
ниями центрального и присоединенных атомов. Выделить какое-либо 
одно валентное состояние центрального атома зачастую представляется 
затруднительным. Поэтому можно говорить о „размазанной“ валент
ности металлов в комплексах.

6. Образование комплексов с аммиаком, водой и т. д. не может быть 
объяснено только притяжением диполей к иону. Значительную роль 
играет переход азота и кислорода в новые валентные состояния иобра-
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+
зование донорно-акцепторных связей типа Ме — МН3, накладывающихся 
на ион-дипольное взаимодействие.

В таких комплексах имеется наложение большого числа ионных 
и ковалентных структур. Это может быть сформулировано в терминах 
предельных структур, причем надо иметь в виду и все промежуточные 
состояния.

7. Наблюдаемые конфигурации атомов согласуются с направленностью 
гомеополярных валентностей центрального атома в предельно кова
лентных структурах.

8. Во внутрикомплексных соединениях имеет место наложение ионных 
и гомеополярных структур с разной локализацией связей металла с со
седями, а также тг-связей в органической части молекулы.



Г Л А В А XV

СТРОЕНИЕ БОРОВОДОРОДОВ

75. Диборан В2Н6

Бороводороды занимают особое место среди химических соединений. 
Если углеводороды, силаны и др. полностью укладываются в рамки 
обычных валентных представлений, то совсем иначе обстоит дело 
с гидридами бора.

Особенность простейшего бороводоро 1а В2Н6 заключается в том, что 
в нем имеется двенадцать валентных электронов, которые должны обес
печить семь связей (шесть связей В—Н и одну связь В—В). Молекула 
ВН3 не выделена. Повидимому, ВН3 сразу димеризуется в В2Н6. Таким 
образом, более устойчивым оказывается не ВН3 с нормальной валент
ностью бора, а В2Н6.

Большинство исследователей: Сиджвик, Льюис, Паулинг и др. ви
дят выход из создавшейся трудности в постулировании одноэлектронной 
связи в бороводородах. Дополнительная стабилизация по мнению неко
торых сторонников этих взглядов достигается за счет того, что одно
электронная связь не локализована межту определенными атомами, 
а резонирует между различными положениями. В качестве аргумента 
иногда указывается, что одноэлектронная связь существует в молеку
лярном ионе Н2+, энергия образования которого равна 61 ккал. Однако 
этот аргумент не основателен, так как в Н2+ связь одноэлектронная, 
поскольку здесь есть всего один электрон в поле двух ядер и одно
электронная связь осуществляется по необходимости. Как известно, 
ни в каких других соединениях одноэлектронная связь не обнаружена. 
Создается впечатление, что одноэлектронная связь в бороводородах посту
лируется за неимением другой возможности описать структуру соеди
нений этого класса. При этом предполагается, что бороводороды имеют 
конфигурацию соответствующих углеводородов. Диборану В2Н6 припи
сывается этаноподобная структура Н3ВВН3. При такой конфигурации 
нельзя обойтись без одноэлектронных связей.

Характер связи в В2Н6, п шидимому, отличен от связи в изоэлектрон- 
ной молекуле 0 2. Последняя парамагнитна, в то время как В2Н6 диа
магнитен. Во всяком случае, для объяснения диамагнетизма бороводо- 
родов в рамках теории одноэлектронной связи нужна дополнительная 
гипотеза.

Некрасов1, развивая идею Дильтея, предложил теорию „коорди
национной “ структуры бороводородов и высказался против одноэлект
ронной связи. Согласно взглядам Некрасова все атомы бора трехва-

1 Н е к р а с о в ,  ЖОХ 10, 1021, 1156 (1940).
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лентны и в образовании молекулярных структур принимают участие 
только простые ковалентные связи и „комплексные“ по типу

Н

В В
\  /  н

По мнению этого автора устойчивость В2Н6 обусловлена наличием 
следующих структур:

Н Н Н
\ /  /  в в

/  / \  
н  н н

н н н
\  \  /  в в
/  \  \  н н н

Но квантово-механический расчет показывает, что при чисто гомеопо- 
лярных связях энергия резонанса не компенсирует отталкивания несвя
занных электронов. Если бы резонанс такого типа мог стабилизовать 
систему, то существовали бы молекулы Н4, М2Н61.

Мы полагаем, что есть возможность описать структуры бороводо- 
родов, не прибегая к одноэлектронной связи и учитывая возможные 
валентные состояния бора, а именно четырехвалентный отрицательный 
и двухвалентный положительный бор. Наличие двух ионных валентных 
состояний бора позволяет предположить, что молекула В2Н6 содержит 
один отрицательный и один положительный атом бора, причем первый 
из них связан с четырьмя, а второй с двумя атомами водорода 
(III и IV):

Н Н
\ g /
/ В\

Н Н

н
в\ н

III

н
>н

н н
\ в // в\  н н
IV

Благодаря равноценности обоих атомов бора структура (III) не яв
ляется единственной, наряду с ней существует валентная схема с обрат
ным расположением зарядов (IV), и в реальной молекуле имеет место 
резонанс структур. Энергии обеих валентных схем (III) и (IV) равны, 
вследствие чего они входят в суммарное состояние системы с равными 
весами; при этом условия резонанса наиболее благоприятны и получается

1 Лонгет-Хиггинс и Белл [J. Chem. Soc. London, 250 (1943)] высказали предпо
ложение, что резонанс структур (I) и (II) может все же сделать систему В2Н6 
стабильнее двух ВН3 за счет того, что в связи В — Н представлено ионное 
состояние ВН. Мы полагаем, что этот источник стабилизации недостаточен, так

как структура > В  Н крайне мало вероятна. Если бы такая структура играла 
заметную роль, то она прежде всего могла бы обеспечить достаточную энер
гию связи В — Н и  существование молекулы ВН3.
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максимальный выигрыш энергии. Резонансная энергия обеспечивает 
стабильность молекулы В2Нб. 1

В диборане как бы осуществляется связь В—В, хотя, казалось бы, 
для этого нехватает пары электронов. Связь возникает в данном случае, 
грубо говоря, за счет перескока двух электронов от одного атома 
к другому подобно резонансу двух ионных состояний, например Н+Н~ 
и Н“Н+.

Отличие ионных структур в бороводородах от соответствующих 
структур в обычных молекулах состоит в том, что два электрона у 
каждого атома бора насыщают свои спины не друг с другом, а с эле
ктронами атомов Н (с образованием двух связей В—Н).

Из того факта, что молекула BHS не существует, можно сделать 
вывод, что энергия связи В—Н в ВН3 невелика. Эго связано с тем, что 
перевод бора из нормального состояния ls*2s22p в трехвалентное

-Ь —
\s22s2p2 требует затраты энергии. Ионное состояние Н ВН2 мало 
вероятно и потому не может способствовать упрочнению связи. Моле
кула В2Н6 стабилизуется резонансом двух состояний (III) и (IV), дающим 
большой выигрыш энергии, приблизительно равный энергии связи В—В. 
Надо полагать, что энергия резонанса окупает затрату, связанную 
с созданием ионной структуры, вследствие чего В2Нб устойчивее 
двух ВН3.

Вместе с тем, известны мономерные соединения трехвалентного бора, 
например BF3. В связи В—F в заметной степени представлено ионное 

*+• —
состояние > B F ,  обусловливающее возможность существования этого 
соединения.

В противоположность бору, который дает устойчивое соединение 
В2Н6, но не дает ВН3, в случае азота наблюдается обратная картина. 
NH3 очень устойчиво, в то время как молекула NaH6, которой можно 
было бы приписать структуры

Н Н
HaN ^>NH2 Н2Й /  NH9

н н

не существует. Образование таких структур из двух молекул NH3 не
выгодно из-за большого потенциала ионизации азота. К тому же энергия 
связи N—Н в NH3 очень велика по сравнению с В—Н в ВН3. Это 
вызвано тем обстоятельством, что азот в основном состоянии уже 
трехвалентен.

Кроме того, отталкивание остовов двух атомов азота больше, чем 
в случае бора.

Структуры (III) и (IV) не являются единственными. Возможно су
ществование других структур с нормальными валентностями (без при
влечения одноэлектронных связей) и той же конфигурацией ядер. Так, 
в молекуле В2Н6 возможно существование ионных структур с зарядом

1 С ы р к и н  и Дят кина ,  ЖФХ 15, 459 (1941).
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у атома Н (помимо структур, соответствующих резонансу с ионным 
состоянием в связи В—Н);

н н
В ч — в /

+ +
н

\
н н н

/  - /  в в
н н

- /в
н

/
- В/н \  \  н н / / \ /  \ \н н н н н н

4 структуры 4 структуры 4 структуры
V VI VII

Конечно, структуры (V — VII) гораздо менее выгодны, чем основные — 
(Ш) и (IV). Обмен всех без исключения указанных структур [с пре
обладанием (III) и (IV)], повидимому, может обусловить стабильность 
бороводородов без привлечения гипотетических одноэлектронных связей.

Мы полагаем, что атомы в молекуле диборана располагаются сле
дующим образом. Два атома бора и четыре атома водорода находятся

в одной плоскости, а остальные два атома 
водорода расположены на линии, перпенди
кулярной к этой плоскости и проходящей 
через середину линии В — В на равных 
расстояниях от этой плоскости (рис. 72). 
Эта модель представляет собой два искажен
ных тетраэдра с общим ребром. Таким обра
зом, для В2Н6 предложены две модели — 
этаноподобная (два тетраэдра с общей вер
шиной) и изображенная на рис. 72. 

Ответ на вопрос о правильности той или иной модели должен дать опыт.
Бауэр, исследовавший дифракцию электронов от молекул диборана, 

показал, что кривые интенсивности, рассчитанные для этаноподобной 
модели, удовлетворительно совпадают с опытной кривой. Мы 1 рассчи
тали кривую интенсивности для второй модели и пришли к выводу, что 
она передает опытную примерно так же, как теоретическая криоая 
Бауэра для эганоподобной модели. Таким образом, электронографический 
анализ в данном случае еще не позволил сделать однозначный выбор 
в пользу какой-либо одной модели. Наш расчет приводит к следующим 
значениям расстояний и углов в молекуле диборана:

В—В 1,80 ±0,04А

в—Нвнеш„. *= 1,23±0,03А л  НВН внешн. = 125°dt8°

В—Нвнутр. =  1,33±0,03А НВНвну1р. =  95°±5°

Расстояние В—Нвнешн. в В2Н6 совпадает с расстоянием в молекуле
О

В Н  (1,216 А), так что нет оснований для предположения особого типа 
связи в данном случае. Расстояние В — Н ВКутр. больше, чем расстояние 
В — Н инсшн. , так как связь эта частично ослаблена.

Рентгенографическое исследование кристаллического В2Н6 позволило 
установить положение атомов бора, но не водорода. Следовательно,

1 Д я т к и н а и С ы р к и н, ЖФХ 17, 20 (1943).
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эти опытные данные не позволяют решить вопрос о правильности той 
или иной модели. Исходя из предвзятой мысли об этаноподобности, 
авторы соответствующим образом располагают атомы водорода. Однако 
такое не вытекающее из опыта распределение произвольно.

Ститт 1 при изучении теплоемкости диборана пришел к выводу, что 
торможение внутреннего вращения в диборане значительно больше, 
чем в этане (потенциальный барьер в В2Н6 4—6 т а л , а в С2Н6 
3 тал). Между тем расстояние между атомами водорода разных

о
метильных групп в этане равно 2,26 А, а в диборане (по этаноподоб-

о
ной модели Бауэра) 2,70 А. Так как торможение внутреннего враще
ния уменьшается с расстоянием (в диметилацетилене вращение почти 
полностью свободное), то, повидимому, опытные данные Ститта нахо
дятся в противоречии с этаноподобной моделью.

Андерсон и Бург2 и Ститт3 исследовали инфракрасный и раман- 
спектры В2Н6. Эги авторы интерпретировали полученные спектры с точки 
зрения этаноподобной структуры. Но такая интерпретация, как указали 
Вагнер 4 и Лонгет-Хиггинс и Беллб, наталкивается на большие трудно
сти. В раман-спектре В2Нб имеются две интенсивные линии 2102 см -1 
и 2523 см -1. Судя по интенсивности, они отвечают полносимметриче
ским колебаниям. Частоты эти лежат в области, характерной для валент
ных колебаний В — Н. Однако в этаноподобной модели возможно 
только одно такое колебание. Андерсон и Бург пытаются объяснить 
появление двух линий резонансным расщеплением. Но разница в 421 см~х 
значительно больше, чем в этане (56 см -1), так что это предположение 
кажется мало правдоподобным. Во второй модели появление двух час
тот естественно, так как есть связи В — Н двух типов (с „внешними“ и 
„внутренними“ атомами водорода). В связи с этим Вагнер, а также Лон
гет-Хиггинс и Белл склоняются на сторону второй модели.

Отличие четырех атомов водорода в В2Н6 от двух остальных сле
дует и из химических данных. Известно, что при метилировании дибо
рана удается получить только моно-, ди-, три- и тетраметил-замещен- 
ные. Пента- и гекса-производные не выделены. Вместо В2(СН3)6 полу
чается 2В(СН3)3. С другой стороны, ВН(СН3)2 известно только в виде 
димеров. Существенно отметить еще, что не получено ни одного ме- 
тильного производного диборана с тремя метальными группами у одного 
атома бора. Эти факты, как указывает Шлезингер и Бург6, позволяют 
сделать два вывода: 1) в диборане четыре водорода связаны иначе, 
чем остальные два; 2) для образования связи между атомами бора 
существенно наличие атомов водорода.

76. Другие бороводороды
Развитые здесь соображения позволяют высказать некоторые пред

положения о структурах остальных известных бороводородов.

1 St i t t ,  J. Chem. Phys. 8,981 (1940).
2 A n d e r s o n ,  Bu r g ,  J. Chem. Phys. 6, 586 (1938).
3 S t i t t ,  ibid. 9, 780 (1941).
4 W a g n e r ,  2. phys. Chem. B 53, 85 (1943).
5 L o n g u e t-H i g g i n s, B e 11, 1. c. Proc. Roy. Soc. A 183, 357 (1915). 
G S c h 1 e s i n g e r, B u r g ,  Chem. Rev. 31, 1 (1942).
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По нашему мнению во всех этих соединениях имеет место супер
позиция структур с двухвалентным положительным и четырехвалент
ным отрицательным атомами бора. Наряду с этим в некоторых случаях 
в молекулах имеется и обычный трехвалентный бор. Ниже мы приво
дим структуры бороводородов, представленные с наибольшими весами. 
Укажем, что приведенные структуры не исчерпывают всех возможных.

В4Н10. В этой молекуле осуществляется резонанс следующих состояний:
Н

Н

Н

Н

+ / Н  -  >-Н\ ё / н „__
/  \ н  н /  \ н

& в /
н

Н \ - / Н + ».ч _ /
У в ^ -у В  У в '

НХ  Н /

\ н

Н\ в / Н
н /  \ н

В5НП. В этом соединении представлены следующие структуры:
Н

н\ - / н + / в\ - / н +/ нв в в; в
н /  \ н \ н н / \ н

н1
н\ + н\

1
- / в\ + н\ - / нв в в в

н /' и / \ н н/ у /  \ н
ВвН1а. В данном случае имеет место резонанс структур:

н н н н
I V /  +/н н в в в

\ в /  в /  \ в /  \ н  \ н
/  \  \  Iн н н н

н н н н
I \ + \ й /н н в в / в\

\ в  \ в /  \ в /  н н
/  /  \  Iн н н н

Во всех этих молекулах на обоих концах находятся атомы бора, свя

занные по типу^В ^ ) в / .

Легко видеть, что общая формула этих соединений имеет вид 
В2Н8(ВН)ге или В.„ +а Н„+8, где п не меньше двух.

Наряду с этим возможны другие соединения, построенные по тому 
же принципу. Сюда относятся В5Н9, В6Н,0 и В| 0Н14.
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Т ип А
этой молекуле возможны разные типы <

- +
вн2 ВН,

/  \ Н2В ВН
Н8В + ВН—вн2 \ - /

ВН2 вн2
ВН2 ВН2

- /  + + V
Н2В ВН—ВН2

\
Н2В

ВН,
/

ВН—ВНо

ВНо
Т ип  В ВН

/ \ +
НВ ВН

\
ВН,

ВН
/

н н
V /

в

'Н н
+/

НВ ВН в
\  \  \

ВНо -н н

В6Н10. Примерные конфигурации по принятому структурному принципу 
следующие:

Т и п А
вн2

/ \  ВН2
Н2В—ВН ВН—ВН2 Н2В—ВН В Н -В Н 2

ВНо
V /

ВН,

/
ВН, ВНо

V
Н ,В -В Н  в н - в н 0 Н,в—ВН ВН— ВН,

\
ВН, ВН,

/

Тип В ВН н н
/ \ + \ £ /

Н2В—В ВН / в \
\  н н

ВН,

Н2В - В

ВН н н
/  V /  +/  

ВН в
\  \  \  

вн2 н н
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В10Н14. в  этой молекуле возможны разные циклические формы. 
Т ип А

Н +НН

ВН ВН ВН ВН

НВ В ВН НВ В ВН
/  \

н н  н
НВ \ - /  ВН V /  +  V /

/Вч /  НВ В ВН
\  /  \  /

ВН вн

нн + н н н н

\  / и\  вн вн

Тип В

Т ип  С

ВН2 ВН2
/ \

,в—в н  в  == В ВН--ВН 8
\ - / 4-

ВН2 в н 2
4 структуры

ВН2 ВН2
- /  I- - /  +

3—ВН В:= в  в н - в н 2
\ \

ВН2 ВН2
2 структуры

в н в н 2 н  н
/  \ /  + \ - /

> в н - -в  в н  в
\ \  / /  \

ВН2 в н н  н

в н ВН2 н  н
/  \ /  - /  + /
; в н - -в  вн [ в
\ \  / \  \

ВН2 в н н  н

Легю видеть, чго общая формула этих соединений:

• ВН4 или B/(̂ _j НИЬ5 (В2Н6, B2Hg, B0HI0> BjqHjj).

Нам представляется наиболее сущее гвенным, что во всех приведен
ных структурах нет надобности прибегать к одноэлсктронным связям, 
число которых обычно устанавливается post factum на основании имею
щейся формулы. Согласно развитым представлениям все бороводороды 
построены по одному принципу. Они содержат некоторое количество
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обычных трехвалентных атомов бора и наряду с этим несколько ато

мов бора в состоянии> В и > В < .
Исследование физических и химических свойств бороводородов 

привело к заключению, что бороводороды ВбН9, В6Н10, В10Н14 более 
устойчивы, чем В4Н10, В5НП, В6Н12. Из приведенных формул видно, 
что в первых имеется больше резонансных структур и больше связей 
В — В.

С точки зрения теории одноэлектронной связи казалось бы, что 
возможно существование В3Н8. Во всяком случае, если бы это соеди
нение было найдено, то для сторонников одноэлектронной связи не 
представляло бы никакого труда написать его структуру. Авторы, 
ищущие аналогии с углеводородами, считали бы его пропаноподобным, 
точно так же, как они считают В2Н6 этаноподобным. Интересно отме
тить, что не известно ни одного бороводорода с нечетным числом 
электронов (В3Н8, В5Н12 • • • и т. д.). В рамках развитых здесь пред
ставлений написать структуру таких соединений невозможно. То обсто
ятельство, что несмотря на большое число синтезированных бороводо
родов подобные соединения не найдены, не является, повидимому, 
случайным и может рассматриваться как одно из подтверждений пра
вильности предложенного принципа построения бороводородов.

Интересно, что диборан легко разлагается, когда есть возможность 
образования соединений с четырехвалентным отрицательным бором:

В2Н6 +  2СО 2ВН3 — СО,

В2Н6 +  2М(СН3)3 2ВН3 -  К(СН3)2.

Продукт взаимодействия В2Н6 с аммиаком изображается формулой 
В2Н4(Ш 4)2, как будто речь идет о двухвалентном ионе В2Н4. В дейст
вительности, для этой молекулы более естественной является структура

| ВН8 — Ш 2 — ВН3|Ш 4,

которая, между прочим, согласуется с поведением этого вещества 
в жидком аммиаке. Известно также, что в ВЛ^Н« и ВЛМН7 нет связи 
В — В, а есть В—N—В 1.

Для молекулы В2КН7 дискутируются две модели:
1) димегиламиноподобная

Н—N

Н Н
ч /
В—Н

В—Н
' \н н

/ Е

1 Ва и е г ,  Л. А т. СИ. Бсс. 60, 524 (1938).
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и 2) с резонансом двух структур:

Н Н Н Н
\ /н в

н н/ \

Электронографический анализ не позволяет сделать однозначный вы
бор. Однако химические данные более согласуются со второй мо
делью.

Продукт присоединения четырех молекул ЫН3 к В4Н10 изобра
жается формулой (В4Н6)(Ш 4)4, которая мало вероятна, так как ион 
В4Нв с четырьмя отрицательными зарядами должен быть очень не
устойчив. Нам представляется белее вероятной следующая структура:

Бороводороды присоединяют также щелочные металлы с образо
ванием соединений более устойчивых, чем исходные гидриды. Для 
В*НСК2 вероятна следующая структурная формула:

Интересно отметить, что в то время как В4Н8 не существует, из
вестно соединение В4Н8К2, которому может быть приписана следую
щая формула:

В работах Шлезингера и его сотрудников описаны новые металло
производные бороводородов, строение которых также может быть ин
терпретировано без привлечения одноэлектронных связей. Соединение

4* —
1лВН4 является заметно полярным и имеет структуру 1л ВН4. Что

касается структуры 1л— ВН3 Н, то она менее вероятна. Повидимому, 
по этой причине ЫВН4 не реагирует с М(СН3>3. Напротив, в соедине-

-  4-4- -
нии Ве(ВН4)2 структура ВН4 Ве ВН4 мало вероятна. С большим весом 
представлены структуры

ВН3
4* \  4- — 4- — 4-

Ш 4 _ / Ш  — ВН2 — Г4Н2 — ВН3 Ш 4
вн3

к вн3— вн3 к.

+к ВН3— ВН— ВН— ВН3 к.

Н ВН3 — Ве— ВН3
16 структур 8 структур
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В этом соединении водород в большей степени положителен, вслед
ствие чего оно дает продукт присоединения

Ве(ВН4)2.Н(СН3)3
со структурами

ВН4 Ве— ВН3 Ш (С Н 3)3

4- — — 4-
и, вероятно, в меньшей степени Н ВН3 —  Ве — ВН3 ЫН(СН3̂ 3.

В случае А1(ВН4)3, повидимому, главным сбразом представлены 
следующие структуры

4- — + —

Н BH3 Н BH3

+
^>A1 — BH3 Н

+ -  >f
Н в н / Н BH8

64 структуры 48 структур

Это объясняет большую легкость взаимодействия с 1^(СН3)3.
Таким образом, соединения этого класса без натяжки могут быть 

описаны в терминах обычных валентных схем без одноэлектронных 
связей. Во всяком случае несомненно, что группа ВН4 входит во все 
приведенные молекулы в качестве структурной единицы.

Некоторое сходство с бороводородами обнаруживают соединения 
аналогов бора. Есть указания на то, что гидрид галлия тоже образует 
димер йазН з1. Для А1аС16, А12Вг6, А12Л6, А12(СН3)4С1а и А1а(СН3\В га 
установлена такая же конфигурация атомов, как в нашей модели ВаНв 2. 
Относительно А12(СН3>6 имеются разноречивые данные. Электроно- 
граммы лучше согласуются с этаноподобной конфигурацией, а раман- 
спектры 3 — со второй моделью.

l Wi ber g ,  J o h a n s e n ,  Angew. Chem. 55, 38 (1942). Относительно гид
рида алюминия вопрос неясен; см. Wi be r g ,  S t e c h e r ,  ibid. 52, 372 (1939); 
Ber. 75, 2003 (1942).

2 Pa l me r ,  El l i ot t ,  J. Am. Ch.Soc.60,1852 (1938); Br oc kwa y ,  D a v i d 
son,  ibid. 63, 3287 (1941).

3 K o h l r a u s c h ,  Wagner ,  ibid. В. 52, 185 (1942'; G e г d i n g, S mi t, 
Z. phys. Chem. B 50,171(1941); 51, 217 (1942).



Г Л А В А XVI

РАСЧЕТ ТРЕХЭЛЕКТРОННОЙ ПРОБЛЕМЫ ПО МЕТОДУ СЛЕТЕРА.
ЭНЕРГИЯ АКТИВАЦИИ

77. Взаимодействие атома с молекулой

В молекуле водорода валентности атомов насыщены. К ней нельзя 
присоединить дополнительно лишний атом или еще одну молекулу. 
Молекула Н3 термодинамически неустойчива по сравнению с Н2-(-Н. 
Молекула водорода может вступать только в реакции обмена с пе
реключением валентности:

йЬ —|— с —> о. —|— Ьс.

Примером может служить обмен водорода на дейтерий:

Н — Н +  0 - > Н  +  Н — О.

Когда атом с находится далеко от молекулы аЬу распределение 
электронов можно представить следующим образом:

а \ [  Ь ! с 
12 3

I
Первый и второй электроны обмениваются между атомами а и 
образуя молекулу аЬ\ третий практически не участвует в обмене.

Пусть теперь атом с приближается к молекуле аЬ. Три электрона 
этой системы не локализованы и поэтому возникают новые возмож
ности их обмена. Рассмотрим прежде всего тот случай обмена, когда 
между атомами а и Ь сохраняется связь. Это имеет место, если пере
ставить первый и третий электроны (обмен второго и третьего эле
ктронов запрещен принципом Паули). Связь в молекуле аЬ будет 
осуществляться вторым и третьим электронами, а первый перейдет 
к атому с. Подобный обмен электронов с параллельными спинами 
ведет к повышению энергии. Поэтому приближение третьего атома 
энергетически невыгодно и требует затраты энергии на преодоление 
отталкивания.

Но вместе с тем благодаря делокализации электронов может слу
читься, что второй электрон с третьим будут обмениваться между 
ядрами Ь и с. При этом перестает существовать молекула аЬ. Вместо 
нее возникает свободный атом а и новая молекула Ьс:

а Т Ы \ с 
1 23

н
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Пока расстояние между атомами Ь и с больше, чем между а и Ь9 
новая связь значительно слабее старой. Но все же состояние (II) 
накладывается на (I). Теперь второй электрон не занят все время 
в связи аЬ, а участвует также частично в связи Ьс. Это приводит 
к некоторому ослаблению связи аЬ. Таким образом, при приближении 
атома с к молекуле аЪ атомы последней (а и Ь) начинают расходиться.

Отталкивание с от аЬ (из-за обмена первого и третьего электронов) 
растет по мере приближения атома к молекуле. Одновременно состоя
ние а Ь —  с становится все более выгодным. Выигрыш энергии при 
резонансе состояний а — Ь с и а Ь —  с несколько уменьшает отталки
вание. Для того чтобы приблизить атом с к молекуле аЬ, нужно затра
тить работу, но наступает момент, когда атом Ь с одинаковой ве
роятностью может дать связь как с атомом а, так и с с или, как 
пишет Эйринг1, „атом Ь сам не уверен, с каким атомом (а или с) он 
собственно связан“. Это состояние неуве
ренности и есть состояние активации

& • . »I? • « • с
Такой „активный комплекс“ или „пере
ходное состояние“ не является устойчи
вым. Он отвечает высшей точке потен
циальной кривой. Работа, затраченная на 
приближение с к аЬ с образованием пере
ходного состояния, представляет энергию 
активации реакции.

На рис. 73 изображено, как изменяется энергия в процессе реакции 
при переходе от начального к конечному состоянию. Как видно, она 
сперва растет, доходит до максимума в переходном состоянии и затем
спадает до энергии конечного состояния. Еа — это энергия активации

1
прямой реакции аЪ-\-с-+ а-\-Ьс. Еа означает энергию активации

Рис. 73. Энергия активации пря
мой и обратной реакции.

т. е.обратной реакции а-\-Ьс-+ аЬ-{-с. Величина С} — Еа — Е
разность энергии конечного и начального состояния равна тепловому 
эффекту реакции.

78. Метод Слетера
Перейдем к количественному расчету системы из трех атомов по 

методу Слетера2.
Обозначим атомы буквами а, Ь и с. На больших межатомных рас

стояниях электрон каждого атома находится в поле только своего ядра. 
Назовем электрон атома а первым, атома Ь — вторым и атома с —  
третьим. Состояние первого электрона описывается функцией фа (1),

1 Вопрос о механизме реакции атома с с молекулой ab впервые был рас
смотрен Лондоном [Z. Elektrochem. 35, 552 (1929)]. Более обстоятельное иссле
дование было предметом работы Эйринга и Поляни [Z. phys. Chem. В. 13, 275 
(1931)]. Работы указанных авторов и их сотрудников послужили толчком 
к созданию метода переходного состояния (активного комплекса) в химической 
кинетике [ Evans ,  Р о 1 а п у i, Trans. Far. Soc. 31, 875 (1935); Е y r i n g, J. Chem. 
Phys. 3, 107 (1935)]. Подробное изложение этих вопросов можно найти в моно
графии G l a s s t o n e ,  L a i d l e r ,  E y r i n g ,  Theory of rate processes, N. Y. 1941.

2 S l a t e r ,  Phys. Rev. 38, 1109 (1931).

48131 Зак. 1565. Сыркин и Дяткнна.



второго —  <h>(2) и третьего — <̂с(3). Предположим, как и в гл. III, что 
движение электронов по атомным орбитам независимо. Тогда можно 
представить функцию всей системы в виде произведения одноэлектрон
ных функций:

Ф1 =  Ф«(1)М2)Фс(3). (1)

Простоты ради обозначим через а, через b и фс через с. Усло
вимся всегда ставить функцию, описывающую первый электрон, на пер
вое место, второй — на второе, третий —  на третье и т. д. Это избавит 
нас от необходимости каждый раз указывать номера электронов. Запись 

=  abc означает, что первый электрон находится у а, второй у b и 
третий у с, a запись ф2 =  Ьса означает, что первый электрон находится 
у £, второй у с и третий у а . Иначе говоря, место функции в произ
ведении указывает номер описываемого ею электрона.

Для полной характеристики состояния электрона нужно указать 
еще направление его спина. Каждый электрон может иметь положитель
ную или отрицательную проекцию спина. Поэтому в случае трех 
электронов возможно 23 =  8 различных комбинаций. Эти восемь со
стояний приведены в табл. 168, где указаны значения проекций спинов

ТАБЛИЦА 168 
Электронные состояния

Со
стоя
ние

Первый электрон Второй электрон Третий электрон

2 .а спин-
функция а спин-

функция а спин-
функция

1 +  Т а ( 1) +  Т а (2)
+  Т а(3) +  Т

2
+  У а ( 1) +  Y а (2) 1

2 р(3) +  Y

3
+ т а (! ) 1

2 р(2) +  У а(3) +  Т

4 1
2 PU) +  Т а (2)

+  Т а(3) +  Т

5
+ т а ( 1) 1

2 3 (2 )
1
2 Р(3)

1
2

6 1
2 Р О) а (2) 1

2 Р(3)
1
2

7 1
2 Р (1 )

1
2 Р<2) +  "2" а(3) 1

2

8 1
2 Р (1)

1
2 Р(2)

1
2 Р (3)

3
2

отдельных электронов о, их спинфункции, а в последнем столбце зна
чение суммарной проекции спинов всех электронов 2а.
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Таким образом, существует восемь состояний системы из трех эле
ктронов при заданном распределении между ядрами. Первому из них 
соответствует спинфункция

а ( 1) а (2) а (3)

и полная волновая функция

или
Ф| =  Ф«(1) * (1Ш 2) « (2 )^ (3 )  « (3)

Фх =  aabaccu.

(2)

(3)
В этом произведении на первом месте находится полная функция пер
вого электрона (произведение его координатной функции а на спин- 
функцию а), на втором —  второго (Ьа) и на третьем —  третьего (са). 
Остальным состояниям соответствуют следующие полные волновые 
функции:

Ф2 =  aabacfi 
Ф3 =  aabfica 
Ф4 =  â bcucoL
Фб =  ааЬ$с§ (3 ')
Ф6 =  а$Ьас$
Ф 7 =  а$Ь$са 
ф 8 =  afibficfi

При сближении атомов электроны могут обмениваться местами. 
Число возможных размещений трех электронов между тремя ядрами 
равно 3! =  1-2-3 === б (табл. 169).

ТАБЛИЦА 169 
Размещение электронов

Функция
Первый 

электрон 
у ядра

Второй 
электрон 
у ядра

Третий 
электрон 
У ядра

^  =  abc а b с
ф3 =  acb а с b
¿з =  bac Ъ а с
^  =  cba с b а
¿5 =  Ьса b с а
ф6 =  cab с а b

Общее число полных волновых функций, описывающих возможные со
стояния системы, равно, следовательно, 6-8 =  48. Для удовлетворения 
принципа Паули из этих функций нужно составить антисимметричные 
линейные комбинации (см. 13). Антисимметризируем, например, функ
цию:

ф 3 =  аа Ь$ са.

Для этого оказывается достаточным взять линейную комбинацию не 
из всех 48 функций, а только из тех 6 функций, которые получаются 
из Ф3 при перестановках электронов.
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В методе Слетера производятся перестановки между полными вол
новыми функциями отдельных электронов, как ах, Ь$ и т. д. Так, на
пример, в ах Ь§ сх первый электрон находится в состоянии ах, а вто
рой в Ь§. Перестановка первого и второго электронов сводится к тому, 
что первый электрон рассматривается в состоянии ¿>¡3, а второй в ах.

Обозначим перестановку буквой Р ik- Индекс указывает переставляе
мые электроны. Запись Р Ф3 означает, что в функции Ф3 производится 
перестановка электронов. Возможны шесть перестановок трех электро
нов. Это, во-первых, тождественная перестановка, т. е. такая, при ко
торой размещение не изменяется. Она обозначается Р#. Очевидно, что

Ре Ф3 =  Ф3 =  ах Ь$ сх. (4)

Далее идет перестановка 1-го и 2-го электронов. Она дает:
Р12Ф3 =  Р 12ах Ь$ сх =  Ь$ ах сх; (5)

перестановка 1-го и 3-го электронов дает:
Р13Ф3 =  Р13яос ¿¡3 сх =  сх ¿>¡3 ах; (6)

перестановка 2-го и 3-го:
Р2зФ3 =  Р23яа Ь$ сх =  ах сх Ь$\ (7)

перестановка 1-го со 2-м и 2-го с 3-м:

Р 123^3 =  Р ш ая са — Ь? са а7> (8)
и, наконец, перестановка 1-го с 3-м и 3-го со 2-м:

Р132Ф3 =  Рт ах ¿>¡3 сх =  сх ах Ь$. (9)

Шесть перестановок трех электронов можно разделить на два класса 
по числу пар переставляемых электронов. При перемене мест одной 
пары электронов перестановка называется нечетной. Такими являются 
перестановки Р12> Р13 и Р23. Остальные перестановки Р^, Р123 и Р132 — 
четные, так как число обменивающихся пар четное (нуль или два). 
Чтобы линейная комбинация полученных функций была антисимметрич
ной, надо взять функции, соответствующие четным перестановкам, со 
знаком плюс, а нечетным — со знаком минус1. При этом получается сле
дующая волновая функция, обозначаемая прямой буквой Ф:

Ф3 =  ах Ь$ сх -{- ¿¡3 сх ах -{- сх ах Ь$ — Ь$ахсх — схЬ^ах — ахсхЬ¡3. (10)

Символически составление такой линейной комбинации записывается 
следующим образом:

ф 3=  2  ( — 1)р Р я * ^ « (, ( и )
Р

РахЬрсх означает перестановки электронов между ах, и са, а сумма 
с индексом Р — суммирование по всем возможным перестановкам. Мно
житель ( — 1)р показывает, с каким знаком нужно взять функцию, по
лучившуюся при данной перестановке. Если перестановка четная, то 
Р четно, ( — 1)р =  1 и берется знак плюс, а при Р нечетном
( — 1)р = — 1. Это соответствует знаку минус.

1 Читатель может легко убедиться, что если функции (4—9) будут взяты 
с одним знаком, полученная линейная комбинация не будет антисимметричной.
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Функция (10) антисимметрична по отношению к любым перестанов
кам электронов. Действительно, поменяв в ней местами, например, 1-й 
и 2-й электроны, получаем:

Ф3' =  Ь^ааса -]- саЬ$а& -¡- аасаЬ$ —  ааЬ^са —  Ь̂ сасш —  саааЬ$, (12)

т. е. ту же функцию (10) с обратным знаком. Тот же результат даст 
и перестановка 1-го и 3-го или 2-го и 3-го электронов. При антисим
метризации всех функций получается восемь линейных комбинаций. Они 
передают восемь случаев, соответственно восьми возможным комбина
циям спинов. Таким образом получаем следующие функции:

одну с 2 0== +  Т  

три с =  +  Т

три с =  — 4 “

и одну с 2

Ф1— ( — 1)р Р аа Ьсиссх,

ф2 =  2  ( —  1)р Р а* Ьъ ср
р

ф 3 =  2  ( —  1 ) Р Р  а<хЬ$са 
р

ф4 =  2 ( — 1)р Р Ьа. са
р

ф5=  2 ( — 1)р Р яа  Ь$ с$
р

Ф е = 2 ( — 1)р р лр*а с43
р

ф7 =  2 ( — 1)р Р а р ^ с а
Р

Фв= 3 ( - 1)р Р в ^ ? ^
р

(13)

Для нахождения возможных уровней энергии системы из трех ато
мов нужно взять линейную комбинацию восьми функций (13) с произ
вольными коэфициентами и отыскивать те значения коэфициентов, при 
которых энергия минимальна. Ход вычислений аналогичен приведенному 
выше для двух атомов водорода. Вместо двух однородных уравнений 
для коэфициентов с1 и с2 получается система из восьми уравнений с во
семью неизвестными коэфициентами. Вековое уравнение этой задачи 
будет восьмой степени. Его корни, число которых равно восьми, дают 
возможные значения энергии системы. Оно имеет следующий вид:

Нп - Е  
Н и — ЕЭ12

Н12 ЕБ12 
н 22— е

Н ,13’ ЕБ^ з • . .  Н\18 ■ЕБ18

Н23’ -ЕБ23. . . # 9Я —  Е5.
Н13 -ЕБ13 Я 2 з ЕБ93 Е->23 зз

28 ^ ° 2 8  

Яде *̂̂ 38

Ну18" -ЕБ18 ^28--- Ядд---. . . //53 Е

=  0 (14)

485



где Е — энергия системы; Н — оператор энергии; а

Нп =  Н12 =  £ ф гН Ф ^ ;  S12 =  J ФхФ2(1х и т. д.

Перейдем к вычислению интегралов, входящих в это уравнение. 
Прежде всего нужно пронормировать функции (13), т. е. найти коэ-
фициенты, которые надо ввести в Фг-, чтобы интегралы были

равны единице. Сперва найдем, чему равны интегралы f $ i 2dz без нор

мировочных множителей. Начнем с f< h 2dx.
Функция Ф2 имеет следующий вид:

Ф2 =  —  1 )р Pa<xbac$ =  acubcnc¡3 Ьас^аа -[- camben — Ьяскхс(3 —
р

—  efibaaa —  acucaba. (15)

Квадрат ее содержит 21 член — шесть квадратов отдельных функций 
вида (aabaefi)2 и пятнадцать двойных произведений вида 2{а<хЬяс$)(Ь(хс$а<х). 
Нужно найти значение шести интегралов вида

J (aabotep) (aabatefi) dz (16)

и пятнадцати интегралов вида

J  (aabacp)(b<xcfiaa) dz. (17)

Независимость пространственного состояния электрона от спина позво
ляет производить интегрирование отдельно по пространственным коор
динатам и отдельно по спинпеременным. При этом

J  (aab<xc$)(aab<xc$) dz ( 18)

превращается в

J  (abc) {abc) dxi dyi dzi dx2 dy2 dz2 dx3 dy2 dzs X

X  J (*a¡3) (ocotj3) rfo)1 du2 (19)

В этот интеграл входят функции, зависящие от координат и спинпере- 
менных отдельных электронов, поэтому интегрирование можно произ
водить раздельно для каждого электрона. Выражение (19) преобразуется в

J  «2 (1) dzг f  b2 (2) d4  J  C2 (3) d4  J  «2 ( 1) rf», J  «2 (2) rfo,, J  ,32(3) ¿0)3, (20)

где dzx— элемент объема в координатном пространстве первого элек
трона dx^iy^dz^ а ¿/о)1 —  элемент объема в области изменения его 
спинпеременных, dz2 и da>2— соответствующие величины для второго 
электрона, a dz% и ¿о>3 — для третьего.

В отдельные интегралы вроде j  a2(l)dz  или J a 2(l)do> входят 
атомные координатные и спиновые функции одного электрона. Так 
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как возможны только два значения спинпеременной, то интегрирование 
по всей области изменения спинпеременных заменяется суммированием

I 1 1по этим двум значениям у  и — у  :

/ а 2 Ж> =  а2( +  ± )  +  «2( - 1 ) ,

=  +  +  (21) 

/ а р </ «  =  « (  +  1 ) р ( + 1 ) + « ( - ! ) ? ( — 1 ) .

По определению спинфункций:

«»( +  4 )  =  1; « > ( - 4 )  =  0; Рг ( + ! ) - 0 ;  р ( - 1 )  =  1.(22) 

Отсюда следует, что

J  а2а?ш =  1;

т. е. спинфункции нормированы к единице и ортогональны. Из (23) сле
дует, что

/  *а(1) <*»1 /  «2(2) ]* р2 (3) Л>, =  1, (24)
так что

$  (аа Ьь ср)2 /  а2(1) ¿х, $  62(2) Л а |  с2( 3 )* 3. (25)

Атомные координатные функции также нормированы к единице:

а2*  =  1; ]* 62*  =  1 ^  с2Л  =  1. (26)

Следовательно, каждый член вида J  (аа Ьа. ср)2 ¿г равен единице. Таких
членов, как указано выше, шесть.

Рассмотрим интегралы типа

J  (ааЬасй) (Ьоссраа) йх.

Этот интеграл можно переписать в следующем виде:

|  <*(1)0(1)*, (2) с(2)  ̂с(3)а(г)*,Х
X  /  «2 (1) </«* /  « (2) Р (2) й?«.2 /  а (3) р (3) Ж*. (27)

Очевидно, что он равен нулю из-за членов J  ар<*>, равных нулю
вследствие ортогональности спинфункций. Всякий раз, когда под знаком 
интеграла встречаются две волновые функции с разным расположением
спинфункций в их спиновых частях, например, аар и ара, члены Г ар*/а>

| а р ^  =  0, (23)
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(28)

обращают интеграл в нуль. Из пятнадцати двойных произведений 
в J  Ф22^т все интегралы:

J  (ааЬас$)(рас$ас1) йт

J  (ааЬяср) (£р ¿ос да) (1х

J  (^¿осср) (аасрЬа) бл 

J  (¿оссряос) (ср ааЬа)с1т:

J  (¿оссраос)^осаосср)^т 

^ (¿а ср яос) (ср ¿ос яос) й~

J  (сраа^а) (¿осяосср) Л  

J  (сраосйа) (аосср^а) ¿т 

J  (¿осдоссР) (ср^ааа)Л 

J  (¿а аас§) (аа^р^а) ¿¿и 

J  (¿̂ ¿осяос) (аас$Ь<х)

равны нулю.
Остаются еще три двойных произведения с одинаковым расположе

нием спкнфункций:
2 J  (дос̂ осср) (¿осдосер) ¿т

2 ^ (¿ос£раос) (асс^ос) ¿т (29)

2 J  (̂ р<2<эс̂ос) (¿̂ ¿осяос) ¿т

Интеграл ^{ааЬ<лс^)(Ьааас^)(1^ равен

¡ а ( 1 ) Ь ( 1 )  Л ,  / б  ( 2 )  а  ( 2 )  Л ,  / с 2( 3 )  ¿ т 3 X

X  /  «8(1)</«! / *2(2) ¿ш2 /  ¡5* (3) ж,,. (30)

Учитывая нормировку спинфункций и функции можно переписать 
(30) в виде:

]*а(1) ¿ ( 1 ) ^ 1 /¿Ч 2 )я (2 )< /т2. (31)
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Выше мы обозначили интеграл J < ! у ч е р е з  S, так что

J а ( 1) Ь (1) A , J Ь (2) а (2) А а =  S2. (32)

Точно так же равны S и интегралы /  M e  d~ И /  Интегралы
неортогональности 5 всегда меньше единицы. В методе Слетера пред
полагается, что они являются малыми величинами, квадратами которых 
можно пренебречь. Это допущение справедливо только при больших 
расстояниях между ядрами. Пренебрежение неортогональностью на рас
стояниях порядка 10-8 см является грубым упрощением. Оно делает 
расчет весьма приближенным. При пренебрежении квадратом интеграла 
неортогональности формула Гейтлера-Лондона для энергии молекулы

водорода (гл. III) принимает вид С -\-А  вместо . Между тем для
Н2 на равновесном состоянии 5 =  0,75 и 52 =  0,56, так что ошибка 
составляет около 30%. Попытки расчета многоэлектронной проблемы 
с учетом неортогональности наталкиваются на большие математические 
трудности.

Если принять 52^ 0 ,  то интеграл

J  (aabax$) (рааасф) dx

и остальные ДЕа двойных произведения обращаются в нуль. В инте
грале J  Ф22 dx остаются только шесть членов типа J  (aabacffi dx, каждый 
из которых равен единице, так что

/ Ф 2rfx =  3! =  6. (33)

В общем случае, при п электронах число интегралов, равных единице, 
будет п\

Введем в функцию Ф2 множитель 1 1

/

утл
Ф,2 А = 1,

УЗ! '
Тогда

(34)

т. е. функция Ф2 нормирована к единице. Эта же величина про

является нормировочным фактором и для всех остальных функций (13). 
Для проверки вычислим интеграл

J  Фх2 ¿т =  у  ^  (—- 1)Р ТааЬаса • ^  (— 1)Р Р'аабоссос dxш (35)
р р'

Он также состоит из двадцати одного члена. Шесть членов будут типа 
J  (а<хЬ<ма)2 dx. Каждый из них равен единице. Это шесть произведений,
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отвечающих одной и той же перестановке в обоих множителях. Осталь
ные пятнадцать членов относятся к типу

£  (ааЬсиса) (Ьяааса) (1~ =  £  а (1 )Ь (1) (¡хх £  Ь{2)а (2) /  °2 (3) X

X  | а 2( 1 )Л > ^  а2 (2)аГш2 | а 2(3)£?со3. (36)

Они отвечают различным перестановкам в первом и втором множителях. 
В этих случаях спинфункции одинаковы (осаа)(оюса), но интегралы обра
щаются в нуль, так как каждый из них содержит множитель 52.

Итак, восемь функций можно переписать с учетом нормировки 
(в предположении, что 52да0) в следующем виде:

ф1= у к 2 ( - 1)Ррааг,аса

ф2=т и 2 ( ~ 1)Рраа̂

ф » =

ф4=

1
УТ!

1
УЗ"!

Ф* 1
УЗ!

2  ( —  1)Р 
р
^  ( — 1)рРар£аса
р

2 ( —  1)рРаа6№
Р

фб = у ^ 2 ( - 1)рра̂
'  * р

ф8= 7 1 т | 1 < - 1)Рра^

(37)

Найдем теперь интеграл неортогональности двух таких функций, 
например 523. Он равен

&* =  ЗТ /  2 ( - 1)РРйа^ ‘2 < —  Ф ' Р ' м ф с * * ,  (.38)
Р Р1

т. е. состоит из 36 членов. Выше было показано, что не равны нулю 
только те члены, когда и в первом и во втором множителе произве
дена одна и та же перестановка (иначе интеграл обращается в нуль, 
так как он содержит множитель 52). Но если, например, в обоих 
сомножителях взята тождественная перестановка

£  (ааЬас$) (скхЬ^са) сЬ: =  £  а2 (1) £  Ь2 (2) ¿т2 £  с2 (3) X

X  /  «2 0  ̂  /  а (2) ¡3 (2) а (3) р (3) йГа)3, (39)
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Ни ~ Е На Ни Ни Ни Ни Ню Нш
На Ня — Е Н и Ни Нъ н2 6 я 27 Н2в
Ни Нъз Нгг- Е Ни Н№ л м Ни Я38
Ни Н» Ни Ни— Е л « я 40 Н„ Нт
На Ни Ни я 45 Нъъ- Е Нх Ны Ньв
Ни нК н» Ни Я60 Нт- Е нт Нвв
Ню л » Ни Нд Но-, Нй 7 Н -п-Е Нт
Ни н28 Ни я 48 Нов Н6 з Нув Н& — Е

то хотя координатная часть равна единице, но интеграл все же равен 
нулю из-за члена £  а (2) $ (2) ¿/ш2. И при любой другой перестановке
расположение спинфункции в первом и втором множителях различно 
и, следовательно

523 =  0. (40)

Точно так же равны нулю все остальные интегралы неортогональ- 
ности. Воспользовавшись этим обстоятельством, можно переписать ве
ковое уравнение (14) в виде

=  0

(41)
Уравнение (41) можно значительно упростить, а именно разделить его 
на несколько уравнений низших степеней, соответствующих разным 
значениям 2а. Дело в том, что функции Ф для разных 2а, как говорят, 
не комбинируют друг с другом. Если / и А?—  номера функций, при
надлежащих разным значениям 2а, например / =  1 ^2а =  , а ¿ =  2

^2а =  -{ -у )  , то можно показать, что все интегралы Н{к равны нулю. 
Так, например, интеграл Н12 равен

я 1а=  /ф ,Я Ф аА  =

=  ж  1)РраядясаЯ 2 ( — 1)Р,р,аа*яс‘ЗЙ' '  (42>
Р Р '

Оператор энергии не зависит от спина. Благодаря этому интегрирова
ние по спинпеременным и в этом случае можно производить отдельно. 
Слагаемые / / 12 имеют вид

|  а (1) Ь (2) с (3) а (1) а (2) а (3) На ( 1) Ь (2) с (3) а ( 1) а (2) ¡3 (3) с1~. (43) 

Эго выражение можно переписать в форме

(1) 0 (2) с (3) На(1)Ь (2) с (3) ¿т, Л ,  X  

X  ]* а* (1) Л >1 /  «а (2) ¿а>2 /  а (3) р (3) ¿<о3. (44)

Оно, очевидно, обращается в нуль вследствие ортогональности спин- 
функций. Нулю равны и все остальные слагаемые # 12. Действительно, 
в первом множителе спиновая часть имеет вид аоса, а в функции, 
стоящей после оператора, она равна аоср, так что при любых переста
новках в каждом члене содержится множитель J  ос43 Ло и

# 12 =  0. (45)
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Интегралы Hik не равны нулю только в том случае, если в них вхо
дит хотя бы один член типа

j  abc H abc dz j  а2(1)а2 (2) ot2(3) du1 d<ü2d(ûs (46)
или

j  abc И abc d z j  а2 (1) а2 (2) p \3) d<ü1 dv2 (47)

т. e. содержащий только интегралы от квадратов спинфункций, а не 
от их произведений. Для этого необходимо, чтобы суммарное значение а, 
т. е. число спинфункций а и р ,  было одинаково в обеих функциях Ф*
и ФА. Очевидно, что состояние (£о =  у , три спинфункции а) 
не комбинирует ни с одним из остальных состояний системы. Это 
справедливо и для Ф8 с Ио =  — у ,  где все три функции ¡3. Три со

стояния Ф2, Ф3 и Ф4 соответствуют Iа  =  - | - у  (две спинфункции а и
одна Р). Среди тридцати шести членов каждого произведения Ф2Ф3, 
Ф2Ф4 и Ф3Ф4 имеются члены с одинаковым распределением электронов 
по спинфункциям. Состояния Ф2, Ф3 и Ф4 могут комбинировать между 
собой, но не с другими. Точно так же Ф5, Ф6 и Ф7, отвечающие
£<з =  — у  (две спинфункции р и одна а), комбинируют только друг 
с другом.

Таким образом интегралы

Н 13, ^16’ 1̂7 > 1̂8»
2̂б> Т727, 2̂8>

я 35, н г%> 3̂7 > 3̂8»
4̂7> 4̂8>

^58. ^68 и ^78
равны нулю, а интегралы

^11> ^22 > #33> ^44» ^бб> ^66> ^77> 8̂8>
7723, Я24, Я34, Яб6, Я б7 и Я67

отличны от нуля. Принимая это во внимание, т. е. заменяя соответ
ствующие места нулями, можно переписать вековое уравнение (41) 
следующим образом:

7/ ц - £ 0 0 0 0 0 0 0
0 //23- *  2̂3 //24 0 0 0 00 7/?з Я34 0 0 0 0
0 Я24 3̂4 Я44-Я 0 0 0 0
0 0 0 0 Н к - Е 5̂6 7/57 0
0 0 0 0 Ны 7/66- Я я 67 0
0 0 0 0 Иы 7̂67 Я77 —£ 0
0 0 0 0 0 0 0 Я88— Е
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Его можно представить в виде произведения:
Н<£1— Е  Н ъ  з / / 2 4 И а - Е  Н % Я 57

( Н п - Е ) { Н т - Е ) ^23 ^зз—Е  N ¿4 Hj)Q //ge—Е я С7
Н и  Н и  Н и — Е Н*Я H q'j Н „ - Е

Уравнение восьмой степени распадается на два уравнения первой 
степени и два кубических. Оба уравнения первой степени совпадают. 
Это справедливо и для двух кубических уравнений. Энергии состоя
ний, отличающихся только знаком Еа, равны. Следовательно, корни 
векового уравнения попарно равны друг другу. Нужно отыскать только 
четыре корня. Уравнение первой степени

Нп — Е =  О
имеет решение

£  =  ЯИ.
Это решение соответствует состоянию с тремя параллельными спинами. 
Все три атома в этом случае отталкиваются друг от друга. Это самое 
невыгодное энергетическое состояние системы.

Вычислим значения интегралов Н1и # 22> Я 23 и т- д- Рассмотрим 
интеграл Нп :

Ни =  J Ф i НФ | ¿ '  =  4 í J 5 ¡  ( - I fP a v b a c a H ^ i— iy'P 'aabicx dx, (50)
Р Р'

Все тридцать шесть членов содержат множитель

Л )2 ¿а)3 =

равный по условию нормировки единице. Поэтому необходимо рас
смотреть лишь координатную часть функции и

=  1Т?'аЬс<1х. (52)
Р Р '

(— 1)р Р аЬс содержит шесть членов:
Р abe —  cba

bea — acb
cab —  bac

так что Нп является суммой тридцати шести интегралов:

х ^  аЬсНаЬс йч -)- J  ЬсаНЬса йт J  саЬНсаЬ йъ -{-

+ /  сЬаНсЬа йх-\- £  асЬНасЪ йх -{- J  ЬасНЪас -{■- 

-}- -|г аЬсНЬас Лх — J  ЪсаНасЪ йх —  J  саЬНсЬа dx —

— J  сЬаНсаЬ dx — J  асЬНЬса dx —  J  ЬасНаЪс dx^

+  т [ - /  аЬсНасЬ — J  ЬсаНсЬа Л  — J саЬНЬас —

— J  сЬаНЬсайгт — J  асЬНаЬсйх —  J  ЬасНсаЬ
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+ ! [ - /  аЬсНсЬа й~ —  ^  ЬсаНЬас Л~ — j  саЬНасЬ с1~ —

— J  сЬаНаЬс йх — J  асЬНсаЬ сIх—  J  ЬасНЬса -(- 

+  ■§■[ +  /  аЬсНЬса +  /  ЬсаНсаЬ йх 4~ £  саЬНаЬс йх 4~

-[- J  сЬаНЬас йх +  J  асЬНсЪа йх 4* §  ЬасНасЬ йх^ 4~ 

аЪсИсаЬ йх 4 “ J  ЬсаНаЬс 4“ /  саЬНЬса йх 4~

4 -  J  сЬаНасЬ йх 4“ J  асЬНЬас ¿т 4 - |* ЬасНсЬа йх^  (53)

В этой записи мы разбили входящие в # п слагаемые на шесть групп 
по шести интегралов в каждой. Во всех членах первой группы функ
ция, стоящая справа от оператора, такая же, как слева. Во второй 
группе собраны те интегралы, в которых в функции справа от опера
тора произведена перестановка РаЪ, т. е. переставлены атомные функ
ции а и Ь. Третья группа отвечает перестановке РЪс, четвертая —  РасУ 
пятая — РаЪс и шестая — РасЪ.

Интегралы первой группы с неизменным расположением атомных 
функций справа и слева от оператора называются кулоновскими, 
остальные интегралы —  обменными.

Покажем, что все члены одной группы равны между собой. Выпи

шем кулоновский интеграл J  аЬсНаЬсйх в развернутом виде. Оператор
энергии для системы из трех атомов включает все взаимодействия 
электронов с ядрами, электронов между собой и ядер друг с другом:

1̂ 2̂ 3̂ 1 1 1 1 _1_____ 1_
= 2 Т  2” га\ Гаъ гаЪ гы ГЪ2 ГЪ з

1 1 1 4 - 1 | 1 1 1 1 * 1 1 I 1Гс1 ГС2 Гс з 1 'Ъ ' г\г 1 1 ЯаЪ  ' ^ас Къс
(54)

(буквенные индексы означают ядра, цифры — номера электронов; всего 
между ядрами и электронами имеется 15 расстояний).

Воспользовавшись (54), получаем:

/  аЬсНаЬс Л  =  /  ^ с( _  А  — ^ _  А  _  А _ _ 1 _

___ 1_____ 1_____ 1_____ 1_____ 1_____ \ _ __1 ,__1 , _1_
ГЪ\ ГЪ2 Г ¿ з  Гс 1  Гс  2  Г с3  * ‘ Г1 3  ‘ Г 2 3

1
'аЗ

ЯаЪ
(55)

Функции и 'Ъс удовлетворяют уравнению типа

( • -  - г  — 4 г ) ' (1)= Е^ а (1)> (1П -  4>
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где Е0 —  энергия атома водорода. Из (55) и (гл. III, 4) следует, что 

f  abcHabcdx =  J 4 e (1) £ЭДв 0 )  d4  J V (2) d4  f  *c2 (3) d4  - f  

+  /  W  (1) d' i  J 4  (2)E<$b (2) f  ^  (3) d-3 +

+  J  W  (1) dx, j  W  (2) d4  f  фв(3)Е0фв(3)*8 +

, f  , . , Г 1 1 1 1 1 1 , 1 . 1 ,+  J VoVbVe [ Г(Л Гд8 rbi rj)3 Гс1 ГгП +  г12 Н" Г,я

+ Гч3Î 1 R, ¿ + ^ ] ^ с Л  =  3 £ о  +  С - (56)

Воспользовавшись нормировкой фа, и фс, разложим последний инте
грал на отдельные слагаемые. Тогда

(57)

/*  ̂ 2
Рассмотрим интеграл I ¿т. Он выражает кулоновскую энергиюи Г})
взаимодействия электрона, описываемого функцией фа с ядром Ь; 
интеграл Г ¿т — энергию притяжения электрона, описываемого

функцией к ядру а. Член ^ dxldx2 передает энергию

взаимодействия электронов на орбитах фа и между собой. Добавив
1к этим трем членам энергию отталкивания ядер — , получаем пол

зай
ную энергию взаимодействия атомов а и Ь. Обозначим ее СаЬ:

'bgW
rn

1
Rab'

1

(58)(IХ1 ̂ • и ** • а * • п
Точно так же

* . ~ Л £ * - / £ * + / аЙ * * а

с * = -  * -  / - V  * +  /  ^

Эти выражения передают энергии кулоновского взаимодействия двух 
атомов а и с (Сас) и двух атомов Ь и с (СЬс). Итак

Rac
1

(59)

(60)

J* abcHabc d~. — 3£”0 —f- Сп b -j- Спс-j- С1с. (61)
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Сокращенно можно переписать (61) в виде

где
^  abcHabc dz — 3Eq - Су (62)

C = Q ,  +  C a c - f  С , с  ( 6 3 )

означает полную кулоновскую энергию трех атомов.
Если мы рассмотрим любой другой кулоновский интеграл из (53),

то оказывается, что он равен \abcHabcdz. Действительно:

j  ЬсаИЬса dz =

т. е. также равен 3£ 0 +  Са& +  Сас +  СЬс. Это обусловлено тем, что опе
ратор Н  симметричен по отношению ко всем трем электронам. При 
любых перестановках электронов вид оператора не меняется. Как бы 
ни были распределены электроны между тремя функциями и ^е,
слагаемые кулоновского интеграла остаются те же. Точно так же и все
остальные члены первой группы (53) равны j abcHabc dz. Таких членов 

всего шесть, но перед скобкой в (53) имеется множитель так что

кулоновский интеграл j  abcHabc dz =  3E0-{-С входит в Нп  с коэфи- 
циентом, равным единице.

Обменный интеграл I abcHbac dz равен

j  abcHbac dz =  J  фаф6фс д,
2

Д2

2
1 1 1 — -j- 1 +

1
+Г 1)2 г13 rcl ĉ2 Гс з ' Г\ Пз

+ ■ к ) W ole d~

Члены с - 4 ; -
Д о ___ 3̂. . _ 1 #

2  ’ 2  ’ 2 ''аЯ
1 1 1 1 1 1

В н
''cl ' /*02 ’ ГСЗ ’ Кае 1 Кьс9 'ЗЗ ’ г13

гаХ" 
_1_ 
Г23

га2
1

~#аъ'

J _____1_
1аЗ г Ы 

**ас

Ч з  '
_1_
ГЪ1

(65)

1
Гъп 9
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быть приравнены нулю. При этом остается лишь выражение:

/  ̂  ~  тЬ+ ^ + * * Лч ' (66>
которое представляет собой обменный интеграл электронов двух ато
мов а и Ь. Обозначим его через АаЬ. Таким образом, интеграл (65) 
сводится к обменному интегралу АаЬ:

j аЬсНЬас (I- — АаЬ. (67)

Точно так же и во всех остальных интегралах второй группы, отве
чающих перестановке Ра&, остается только выражение (66). Сумма ин
тегралов второй группы равна 6АаЪ. Аналогично интеграл J  аЬсНасЬ ¿/т
означает обменный интеграл электронов атомов Ь и с. Обозначим 
его через АЬе. Этой же величине равны все остальные интегралы, отве
чающие перестановке Р&с (третья группа).

Интеграл типа ^аЬсНсЬайъ является обменным интегралом эле
ктронов а и с. Он обозначается через Аас. Таких интегралов в (53) 
тоже шесть (четвертая группа).

В интегралах типа ^аЬсНЬсайъ и J аЬсИсаЬ ¿т (пятая и шестая
группы), соответствующих одновременным перестановкам трех элек
тронов, все члены имеют порядок 52, так что ими можно пренебречь. 
Чтобы убедиться в этом, выпишем в развернутом виде один из интег
ралов, например £ аЬсИЬса ¿/т.
Он равен

£  аЬсНЬса =

=  /ф а  (1) Е0*ь ОМ-1 / ( 2 )  (2) ЧЧ  | * с (3) фв (3) АЧ  +  . .  . 4 -

+ 1  (2) Фе (2) ф0 (3) <}а (3) Л 8 +  . . .  (68)

Таким образом, все члены пятой и шестой групп равны нулю. Скобка 
в (53) состоит из шести кулоновских интегралов, шести обменных 
интегралов АаЬ (со знаком минус), шести интегралов АЪс и шести 
интегралов Аас. 1 Окончательно получаем:

Нп =  ЗЕ0 +  С - А <л- А Ье —  Аае. (69)

1 В случае п электронов каждая волновая функция содержит п\ членов 
и все интегралы состоят соответственно из (я!)2 слагаемых. Даже не вычисляя 
всех слагаемых, можно показать, воспользовавшись положениями из теории 
перестановок, что их можно разделить на п\ групп, каждая из которых содер
жит п\ одинаковых членов.

32 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 497



Вычисление интеграла Нп оправдывает высказанное выше утверждение, 
что три атома в состоянии с 2о =  - |-3 /2 , т. е. с параллельными спинами, 
отталкиваются друг от друга. Действительно, энергия взаимодействия 
в этом случае равна

Нц СЬс-\- Сас Лаь ЛЬс Лос. (^0)
Обменные интегралы со знаком минус дают отталкивание. Кулоновское 
взаимодействие вызывает притяжение, но оно невелико и составляет 
— 10% от обменного.

Перейдем к вычислению интегралов, входящих в кубическое ура
внение

Нг2 Е Я23 я24
я23 Иг, — Е я34 =  0 (71)
я24 я34 Я44—  Е

Вычислим интеграл Я22:
я 22 =  $  Ф%НФ^х=*

=  Ж / 2  1)Р Р в « Л * ср //2 (— 1)р' Р'ааЬас^ йх.
Р Р '

Здесь уже нельзя сразу отбросить спинфункции. В этом случае распре
деление электронов по спинфункциям не остается неизменным. При 
перестановках возникают следующие комбинации спинов электронов:

Ре яар

РаЬ аоср
Рас раса

Рьс
РаЬс «Рос
РасЪ роса

Рассмотрим член первой суммы, соответствующий Р^. Спиновая часть 
функции ааЬас$, находящейся слева от оператора Я, имеет вид аоф. 
Это означает, что 1-й и 2-й электроны имеют положительные проекции 
спинов, а 3-й —  отрицательную. Не равны нулю будут лишь те члены 
суммы, в которых в функции, стоящей после оператора, имеется такое 
же распределение спинов. Это имеет место при тождественной переста
новке Ре и перестановке 1-го и 2-го электронов. Этим перестановкам 
соответствуют следующие члены:

J ааЬас$На<хЬ<хс$ ¿/т =  ^ аЬсНаЬсйъа2 (1)^ 0̂  ̂ 2 (2)^а>4 J р2(3) (Iа>3 =

=  J аЬсНаЬсйъ — 3Е0 - \-С (73)

£  а<хЬ<хс$НЬ<хаас$ ¿т =

=  £  аЬсНЬас £  а9 (1) £  а2 (2) ¿аэ2 £  р2 (3) ¿ш3=

=  J  аЬсНЬас (1-*= АаЪ. (74)
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Все остальные члены суммы содержат множитель J оф ¿о>, обращаю
щий их в нуль. Так, например, при перестановке Рос в функции справа 
от оператора в (72) получается:

J  ааЬ<хс$Нс§Ьаа<1 dz=

= f  abcHcba di J <* (1) ¡3 ( l ) ^  J a2 (2) ¿<o2 J p (3) a (3) dios =  0. (75)

Возьмем в первой сумме в (72) перестановку РаЪ. Тогда функция перед 
оператором будет baaacfi, Не равны нулю только два члена. Один из 
них отвечает перестановке Рог> в функции после оператора, а другой — 
тождественной перестановке:

J  baa<xc$Hbaaac$ dz — j  bacHbac dz =  3£ 0 -j- C, (76)

J  b<xa<xc$Haab<xc$ d z =  j  bacHabc dz =  Aab. (77)

Это опять кулоновский интеграл 3£0 -j-C  и обменный интеграл АаЪ. 
При перестановке Рос в первой сумме (72) остаются те же два члена, 
а именно перестановка во второй функции PGC:

j  c$baaaíHc$b<xaadz — 3E0-\-C  (78)

и перестановка РаеЬ:

£  с§Ьа.ао.Нс§тЬ^^ =  АаЪ. (79)

Нетрудно убедиться, что и при остальных перестановках в первой 
функции получаются те же интегралы З ^ -^ -С  и АаЪу так что

Я22 =  j  аЬсНаЬс dz — 6 J  аЬсНЬас =  3£ 0 +  С— АйЪ. (80)

Таким образом, интеграл # 22 состоит из кулоновского интеграла 
j  аЬсНаЬс dz и одного обменного интеграла J  аЬсНЬас dz.

Остальные интегралы, входящие в кубическое уравнение, равны:

# 33 =  J  abcHabc dz — J  abcHcba dz — ЗЕ0 -f- С—  Аае 

# 44=  J abcHabc dz —  J abcHacb dz =  3EQ~\-C— АЪс 

#2S =  — J abcHacb dz — —АЪс

# 34 =  — J abcHbac dz =  —i4Gb

# 24 =  — J abcHcba dz =  —Aac

(81)
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Подставив в (71) полученные значения интегралов (80—81), перепишем 
кубическое уравнение в виде:

З^о +  С —  А аЬ Е  — А Ьс

—  Аьс 3 £ 0- ] - С — А ас

А-аЬ А  ас

В
—  А

—  А
аЬ
ас

З Е 0 - \ - С — А Ьс —  Е
=  0 (82)

Для решения используем следующий прием. Введем, вместо функций 
Ф2, Ф3 и Ф4, их линейные комбинации:

ф„ = ^ ( ф3- ф4). 1

Фш =  ~ -г (Ф а —  Ф,).

Ф,у =  ^ ( Ф 2 +  Ф34 -Ф 4).

(83)

Математический смысл введения новых функций заключается в том, что 
кубическое уравнение, составленное на основе этих функций (подобно 
тому как уравнение (71) было составлено на основе функций Ф2, Ф3 и Ф4),

Нпп —  ЕБцц Нц ш — £5иш ^гп\г — ЕЗщу 
Д[ш —  £5цщ Я[гш —  ̂ 5[шц Н и н у— Е5щ1у 
Ищу —  ЕБцху Нш1\т — £5 щгу # 1угу—  £5[угу

=  0 (84)

распадается на линейное и квадратное. Действительно, вычислим входя
щие в него интегралы:

Н и  11 =  4- /  (ф8 —  ФЛ Н  (ф з -  ф*) ^  =  Т Язз +  у  Н и  —  Н м  =

=  з Е0 + С — 40С- +  (85)
Аналогично:

Я ш ш =  Щ  +  С -  +  А Ьс;

Н\ у 1\- — 3 Е 0 +  С —  А аЪ —  А ас — А Ьс;

Я ц щ = ------- °2~ ~ ~ \~ А а с — —  Д р  ! Яшу — 0; Яш1У =  0»

5и Ч =  | /  -  ф4)2 <*- =  У  (¿и  4 - $44 -  2534) =  1, (86)

5 щ т = 1 ;  ^1у IV =  1; *$1П11 =  0; 5ц1у =  0; 5ш1У =  0.
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При этом вместо (84) получаем

О
О

M viv — Е

Н и и — Е 
Нц ш 

О

Ни ш
Нщ ш — Е 

О

или

Нц и — Е 
Нц in

Нц ш
Нщ in — Е =  0

(87)

Н \\\\  — Е =  0

Подставив в эти уравнения значения интегралов из (86), получаем:

3 Е0 +  С —  А аЬ —  Аас —  А Ъс —  Е =  0 (88)

; р _^ас_____
"Г u 9 9

be I
лаЬ~

Щ  -|- С АдЬ 
2 '

Abe
2

3^0 +  б [ я __АдЪ__ ^Ъс
2 ас 2 2 3 E0 +  C - ^ - l f  +  Abe —  E

=  0

(89)

Таким образом, мы свели задачу к квадратному уравнению.
Но, кроме того, введение новых функций имеет и другое преиму

щество. Оно позволяет проникнуть глубже в физический смысл получен
ных результатов. Рассмотрим спиновые части новых функций. Функ
ция Ф3 возникла при антисимметризации функции ааЬрса со спиновой 
частью «{Зое, а Ф4— при антисимметризации функции арЬася со спиновой 
частью раса. Следовательно:

Фп =  v f "  ̂ Фз— <I>4) =  v T  S 1)Р р •aot w с<х ~  а -81ы с* ' > ^90)у У р

т. е. в основе функции Фи лежит функция abc(o(,8а — pact) со спиновой 
частью

-  paot =  [a ( 1) ¡3 (2) -  ,3 (1) a (2)] я (3). (91)

Она содержит множитель

а ( 1 ) Р ( 2 ) - ? (1 ) « ( 2 ) .  (92)

Напомним, что именно такой вид имела спинфункция для случая связи 
между двумя атомами (формула 113, гл. III). Всякий раз, когда спино
вое состояние двух электронов описывается функцией ос{3— {Зое, можно 
сказать, что обмен этих электронов дает связь. В данном случае связь 
осуществляют первый и второй электроны, принадлежащие атомам а и Ь. 
Функция описывает, таким образом, то состояние системы, когда 
атом с свободен и не участвует в связи, а атомы а и b дают связь.
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Общая проекция спина электронов равна =  и сам суммарный
1спин тоже равен .

Энергия структуры а — Ь с равна

Я п 11 =  3£ 0 +  С + Л в!) — — (93)

Помимо 3£0, т. е. энергии разъединенных атомов, в нее входят куло

новская энергия С и обменная АаЪ — ^  . Если атом с находится
далеко от а — Ь, то энергия равна

Е — 3Е0 -J- СаЪ -f- АаЬ
|Q c  =  0; Сае =  0 ; Аас =  0; ЛЬс =  0 |. (94)

При наличии атома с в кулоновскую энергию входит взаимодействие 
всех трех ядер и электронов:

С =  СаЬ “4" Che ~Ь Qc-
Каждое слагаемое включает притяжение электронов к ядрам и оттал
кивание ядер друг от друга и электронов друг от друга. Результи
рующим является притяжение, так что дополнительные слагаемые Сас 
и СЪс понижают общую энергию. Электростатическое взаимодействие 
аддитивно, т. е. кулоновские энергии складываются.

Кроме обменной энергии связи а —  Ь, равной АаЪ> появляются еще
члены---- ---------- > означающие взаимодействие двух пар несвязан
ных электронов. Обменный интеграл каждой пары входит в (93) 
с коэфициентом - -  и знаком минус, т. е. обмен ведет к повышению
энергии. Несвязанные электроны отталкиваются. Приведенная выше 
формула Пенни (гл. IV, формула 4) совпадает с результатом расчета 
Слетера.

Благодаря обмену возможна структура II, когда имеется связь
между атомами Ь и г, а атом а свободен:

а b —  с И

Она описывается функцией Ф3, которая имеет спиновую часть

ot (1) [а (2) Р (3> — р (2) « (3)1. (95)

Энергия ее равна

£ = 3 £ 0- К - М Ьс- 4 г - 4 г . (96)

И в этом случае суммарный спин и его проекция равны -у . Казалось 
бы, что можно записать еще третью функцию

Ф =  - ^ г (Фа- Ф Д  (97)
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описывающую состояние, когда имеется связь а — с и отдельный 
атом b. Но эта функция не независима, а равна, как легко видеть:

*  =  {% -  Ф4) =  Y Y  (Ф9 —  Ф8 +  Ф8 -  Ф4) =  Фш +  Фи. (98)

Рассмотрим спиновую часть последней функции Фху:

Ф1У =  у щ  (Ф2 +  Ф, Н- Ф4) =  Я -  1)Р Раьс (««? +  «ß« +  Р««). (99)

В этом случае, хотя Еа р а в н а -]-у , но суммарный спин равен S =

=  -|-. Напомним, что проекция спина может принимать значения S,
S — 1, 5 — 2 . .  . 0 . . .  — S-\- 1, — S. Приведение векового уравнения вось
мой степени распадается, таким образом, на две стадии. Сперва были 
выделены функции, соответствующие одному значению суммарной про
екции спина. При этом уравнение распалось на два уравнения первой 
степени и два кубических. Появление уравнения третьей степени было
связано с наличием трех функций, соответствующих So =  - j - i  или

— ~  . Эти значения в свою очередь являлись в одном случае про- 
3 1екцией 5  =  у И  в остальных двух S =  у .  Выделив функции, отвечаю

щие разным значениям S, удалось разбить кубическое уравнение на 
квадратное (89) и на уравнение первой степени (88).

Уравнение первой степени дает
Е — ЪЕ0-\-С — АаЬ — АЪс Аас. (ДОО)

Решение совпадает с Нп . Это понятно, так как функции Ф1 и Ф1У 
относятся к одному и тому же значению суммарного спина.

Энергию низшего энергетического состояния можно получить при 
решении квадратного уравнения. Последнее имеет два корня:

E =  ZE0 +  Cab +  Cac +  Cbc± __________
— VА~аъ -}- Аас -\-Alc — АаЬАас — АаЪАЬс — ЛасАЬс (101)

В основном низшем состоянии берется знак плюс перед корнем. 
Энергия системы из трех атомов равна

Е =  3 Е0 -f- СаЬ -j- С де +  СЬс + _________
+  V  Alb “h Ale -(- A le — АаЬАас ^аЬ^Ъс * (102)

где Е —  полная энергия системы,
Е0—  энергия одного атома,
СаЬ — кулоновская энергия атомов а и Ьу 
Сас — кулоновская энергия атомов а и с,
СЪс — кулоновская энергия атомов í  и с,
АаЪ — обменная энергия атомов а и Ь,
Аас — обменная энергия атомов а и с,
АЪс —  обменная энергия атомов b и с.

Это уравнение впервые было получено Лондоном.
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79. Энергия активации

Пользуясь формулой (102), можно приближенно оценить энергию 
активации. Лондон рассмотрел процесс приближения атома к молекуле 
для случая, когда все три атома находятся на одной прямой. При 
этом энергия активации минимальна.

В исходном состоянии атом с удален от а и Ь. Он с ними не 
взаимодействует (если не считать слабых ван-дер-ваальсовых сил). Это 
выражается в том, что кулоновская энергия Сас и обменная энергия 
Аас (между атомами а и с) равны нулю точно так же, как и кулонов
ская энергия СЬс и обменная АЪс (между атомами Ъ и с):

Сас — 0 ; Лас =  0 при больших /?ас>
СЪс =  0; АЬс =  0 при больших ЯЬс.

Практически этими величинами можно пренебречь уже при Яае и ЯЪс
о

равных 3 — 4 А. В этом случае выражение (102) переходит в
Е =  ЗЕ0+ С аЬ +  АаЪ. (103)

Это есть не что иное, как формула Гейтлера-Лондона для молекулы 
Н2 с прибавкой энергии свободного третьего атома Е0 (при пренебре
жении 52):

а — Ь с.
При приближении атома с к аЬ расстояния Яас и ЯЪс уменьшаются, 
и уже нельзя пренебречь взаимодействием электронов атома с с элект
ронами атомов а и Ь. Интегралы А Ъс и Аас нельзя более считать рав
ными нулю, но они все еще меньше АаЪ. Пусть атом с приближается 
к молекуле аЬ со стороны атома Ь. Тогда атом с начинает взаимо
действовать с Ь. Но с атомом а он не взаимодействует из-за даль
ности расстояния. Это означает, что если ЯЬс больше ЯаЪ, но близко 
к нему, а Яас значительно больше ЯаЪ) то Сас и Аас можно положить 
равными нулю, а энергиями СЪс и АЪс уже нельзя пренебречь. В этом 
случае общая энергия равна

Е =  ЪЕ0 +  +  СЪс +  УА*аЪ +  А1с —  АаЬАЬе. (104)
Дополнительное кулоновское взаимодействие СЪс уменьшает энергию 
и дает притяжение, но оно невелико. Эффект определяется в основном 
обменными энергиями. Так как #ьс> /? аь> то АЪс< А аЬ и, следовательно, 
А\с<^АаЪА Ъс, Таким образом, выражение под корнем меньше А2аъ. По
этому энергия выше, чем в случае, когда с находился далеко от а — Ь. 
Атом с отталкивается от молекулы а — Ь.

Для упрощения математических выкладок Лондон ведет расчет 
в предположении, что расстояние в молекуле а — Ь остается неизмен
ным при приближении атома с. Это значит, что атомы а и Ь насильно 
удерживаются на своих местах и учитывается лишь взаимодействие 
с приближающимся атомом с. Таким образом, Лондон считает величину 
АаЪ постоянной; энергия зависит только от А ЪсУ т. е. от расстояния 
между атомами Ь и с. Пока АЪс мало, рост его ведет к усилению от
талкивания, а энергия системы продолжает расти. При дальнейшем 
сближении связь Ь — с начинает конкурировать с а — Ь и энергия
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проходит через максимум, положение которого можно найти, продифе- 
ренцировав Е по ЛЪс и приравняв производную к нулю (в предполо
жении, что АаЪ постоянно):

д Е ________ с Ад.ь________
дАЪс '2У  К ь  -Г -  АаъАьс

(105)

т. е. энергия максимальна при АЬс= — . Подставляя это выражение 
в (104), получаем, что в переходном состоянии энергия равна:

Е =  3£о +  С +  -^ Ц ^ -  =  ЗЕоН-СН-0,86Д*. (106)

Рис. 74. Приближение атома к жесткой молекуле.

Энергия выше, чем в исходном положении, на 0,14АаЪ. Эта величина 
является приближенной оценкой энергии активации. В конечном состоя
нии имеется связь Ьс и свободный атом а. Энергия равна

Е — 3£ 0 -¡- СЬе -)- АЬс. (107)

Процесс приближения атома с к молекуле а — Ь, в которой атомы 
насильственно удерживаются на равновесном состоянии, показан на 
рис. 74. Каждая контурная линия отвечает определенному значению 
энергии. Зависимость энергии от расстояния вычисляется следующим 
образом. Из опытных данных строится кривая энергии молекулы как 
функции расстояния между атомами. Предполагается, что кулоновская 
энергия всегда составляет некоторую определенную долю полной (в дан
ном расчете 20°/о). Вычитая из общей энергии эту величину, можно по
лучить обменную энергию в зависимости от расстояния. Из рисунка 
следует, что приближение по линии а — Ь является наиболее выгодным. 
При движении в этом направлении нужно затратить работу на преодо
ление отталкивания. Точка с энергией примерно в 7,5 ккал отвечает
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переходному состоянию. Дальнейшее приближение сопровождается умень
шением энергии.

Такое рассмотрение является грубым приближением, так как 
в действительности наличие третьего атома вызывает увеличение рас
стояния Rab% Предположение о сохранении расстояния приводит к не
верному результату для случая

Ааь^Аьо- О 08)
Это отвечает конфигурации, когда оба расстояния Rab и Rbc равны 
между собой. Действительно, подставив (108) в формулу (104), получаем:

Е =  3£ 0 +  С - f  У АЪъ +  ¿be’—  Аа„ • А,)С =  ЗЕ0 +  С -f- Лв6, (109) 

г. е. энергия системы
а . . .Ь. . .с  при Rab =  Rbe 

равна энергии начального состояния

а — b с.
Это явно неправильно.

Правда, если учесть обменную энергию Аас (т. е. взаимодействие 
атомов а и с), то уравнение (102) при АаЪ — АЪе переходит в

Е =  ЗЕ0-\-С  -\-АаЬ —  Аас. (11°)

Этот результат показывает, что состояние

а . . . Ь. . .с
энергетически менее выгодно, чем а — b с. Но все же при линейной 
конфигурации

a b c
а от с находится далеко и, следовательно,

Аас ^  Aj)C»
В этом приближении „молекуле“ соответствует заметная по

тенциальная „яма“. Причина ошибочности этого вывода ясна. Необхо
димо учесть, что приближение третьего атома сопровождается увеличе
нием расстояния в молекуле ab и, следовательно, уменьшением АаЬ. 
Поэтому, хотя выражение (102) справедливо для а . . Ж . . с ,  но значе
ние АаЪ теперь другое; оно значительно меньше, чем в молекуле а —  b.

Эйринг и Поляни построили потенциальную поверхность, которая 
передает энергию системы из трех атомов a, b и с в зависимости от 
двух расстояний Rah и Rbc. Они оценивали обменные энергии из опыт
ной кривой энергии молекулы Н2 и учитывали, что меняются оба расстоя
ния Rab и Rbc. Из значений АаЪ, АЪс и Аас для разных расстояний Rab и 
R bc они получали по формуле (102) энергии различных конфигураций 
системы. В результате была построена топографическая карта, изобра
женная на рис. 75. По осям координат отложены расстояния между 
атомами а и b(Rab) и b и c(Rbc). На двухмерном чертеже нанесены 
линии, соответствующие равным уровням энергии. Точка А изображает 
исходное состояние, когда атомы а и b образуют молекулу, т. е.
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находятся на равновесном расстоянии, а атом с удален. Она соответ
ствует энергии 3Е0-\-СаЬ-{-АаЪ. Примем этот уровень за нулевой. 
Точка В соответствует конечному состоянию, т. е. молекуле Ь —  с и 
отдельному атому а с энергией ЗЕ0-\-С Ьс-{- АЪс.

Путь AL лежит в ущельи между двумя склонами. Пойдем от точки 
А  налево. Это означает, что мы будем сближать атомы а и b в моле
куле а —  Ь. На это нужно затратить большую энергию, поскольку на 
расстояниях меньше равновесного отталкивание растет очень быстро. 
Таким образом, движение от точки 
А  налево представляет подъем 
по крутому склону.

Начнем двигаться от точки А 
направо. Это отвечает растягива
нию молекулы а — Ьу начиная от 
равновесного состояния, что так
же требует затраты энергии.
Равновесное расстояние соответ
ствует дну потенциальной ямы, 
откуда есть только подъем, но не г 
спуска. Легко видеть, что второй 
склон впадины менее крутой.
Поднимаясь по нему, можно дойти 
до плато высотой 102,6 ккалл 
которое соответствует трем разъ
единенным атомам.

Движение в ущельи от А к L 
отвечает приближению атома с 
к молекуле ab. Из-за отталкивания 
с от ab оно требует затраты энер
гии, т. е. тоже сопряжено с подъ
емом. Как видно из рис. 75, дви
жение от Л к ¿означает не только 
уменьшение расстояния Rbc, но и 
растягивание %аЪ (это не трактовка Лондона, предполагающая посто
янство расстояния Rah, а более точная, учитывающая, что по мере 
приближения с к ab происходит ослабление связи а —  b и отодвигание 
атома а). Путь от начального состояния А к L ведет по наименьшему из 
возможных подъемов —  это наименее невыгодный путь. Действительно, 
движение от А по линии, параллельной оси у (т. е. оставляя рас
стояние Rab постоянным), требует большей затраты энергии; оно отвечает 
более крутому подъему. Это объясняется тем, что при таком движении 
нужно затратить энергию не только на преодоление отталкивания с от aby 
но и на насильственное сохранение атомов а и b на прежних местах.

Выбирая, таким образом, все время наименее невыгодный путь, мы, 
в конце концов, поднимемся из ущелья на перевал с высотой в 13 ккал 1.

Рис. 75. Потенциальная поверхность си
стемы из трех атомов водорода. 

Внутри квадрата представлено сечение этой 
поверхности Х ¥ . Сверху и справа от квадрата 
даны сечения потенциальной поверхности пло
скости ми У г  и Х г,  представляющие собой по

тенциальные кривые молекул аЬ и Ьс.

1 При построении потенциальной поверхности Н2 +  Н ЭЙринг и Поляни 
нашли, что после перевала имеется узкий бассейн, глубиной примерно 
в 1,5 ккал, за которым идет второй перевал такой же высоты, как и первый, 
и затем спуск во второе ущелье. Эго означает, чго реакция идет через не-
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Он соответствует неустойчивому переходному состоянию. Из этой точки 
система либо скатывается обратно в начальное состояние (атом с и 
молекула а —  Ь), либо спускается по второму ущелью, имеющему тот 
же вид, что и первое, и доходит до конечного состояния (атом а и 
молекула Ь — с; точка В). Энергия активации, равная 13 ккал, получена 
в предположении, что кулоновская энергия составляет 14°/0, а обмен
ная 86%  от полной.

Расчет Эйринга и Поляни является, конечно, весьма нестрогим и 
носит полуэмпирический характер. С значительной ошибкой сопряжена 
прежде всего оценка обменных интегралов из опытных данных. Если 
принять, что кулоновская энергия составляет 14% от полной, то для 
энергии активации получается 13 ккал, а при 20% —  7,5 ккал. Джемс 
и Кулидж1 указывают, что пренебрежение неортогональностью при 
выводе формулы Лондона может привести к большой ошибке.

Метод Эйринга и Поляни не представляет ценности с точки зрения 
получения количественных результатов. Уже для простейшего случая 
Н2-(-Н  он является весьма приближенным. Для более сложных молекул 
трудности неизмеримо возрастают.

В том приближении, в каком ведут расчет Эйринг и Поляни, легко 
ошибиться калорий на двадцать. При переводе на язык химической 
кинетики (по формуле & ~  6- а/ет  ̂ эт0 отвечает ошибке в скорости 
реакции при комнатной температуре в 1014 раз.

Значение работ Лондона и Эйринга и Поляни не в количественных 
прогнозах, а в том, что они позволяют понять физический смысл явле
ния и объясняют происхождение энергии активации.

Вышеприведенный расчет был сделан в рамках теории Гейтлера- 
Лондона, т. е. с учетом только гомеополярных состояний. Это суще
ственно ограничивает область его применения. Появляющиеся в расчете 
члены, отвечающие отталкиванию несвязанных электронов (половины 
обменных интегралов), и основанные на них выводы применимы 
к системам типа Н3, Н4 и т. п. В молекулах с заметной ролью ионных 
состояний положение может измениться. Чисто гомеополярные молекулы 
должны, как показывает расчет, отталкиваться, делая невозможным 
появление таких соединений, как Н4. Существование координационных 
решеток, димеризация ВН3 в В2Н6 и другие факты показывают, однако, 
что при наложении гомеополярного и ионных состояний вокруг одного 
атома может расположиться (на равных расстояниях) больше соседей, 
чем это допускается его гомеополярной валентностью.

устойчивое промежуточное соединение Н3 (энергия его выше, чем Н2+ Н  
примерно на 12 ккал). Экспериментально обнаружить Н3 не удалось. Сущест
вование такой промежуточной молекулы не отразится ни на энергии активации, 
ни на скорости реакции. Эйринговское Нз крайне неустойчиво из-за незначи
тельной глубины потенциальной ямы. Точность расчета далеко недостаточна 
для того, чтсбы создать уверенность в реальности этой потенциальной ямы. 
Аналогично Эйринг приходит к выводу о существовании неустойчивого про
межуточного соединения С13 (см. G l a s s t o n e ,  L a i d  1er,  E y r i n g ,  1. с.).

1 J a m e s ,  C o o l i d g e ,  J. Chem. Phys. 2, 811 (1934). См.также A. S c h u 
c h o  w i t z k y ,  Acta Physicochimica URSS 1, 901 (1935).
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Г Л А В А  XVII

МНОГОЭЛЕКТРОННАЯ ПРОБЛЕМА. ЭНЕРГИЯ РЕЗОНАНСА

80. Четырехэлектронная проблема

Метод Слетера, изложенный в гл. XVI применительно к трем элек
тронам, может быть распространен на системы с любым числом элек
тронов. И в этом случае каждый электрон может занимать все воз
можные состояния, т. е. находиться у любого из центров. Осущест
вляется резонанс (наложение) состояний с разными распределениями 
электронов между атомами.

В случае четырех атомов с четырьмя валентными электронами воз
можно 4! =  24 различных распределений электронов между этими 
центрами и 24= 1 6  различных расположений спинов, так что всего 
будет 2 4 X 1 6  =  384 различных полных волновых функций. Из них 
нужно составить 24= 1 6  линейных комбинаций, отвечающих разным 
расположениям спинов. Но, как мы уже видели, состояния с разными 
значениями спинмомента не комбинируют друг с другом. Это позволяет 
сразу уменьшить число рассматриваемых состояний. Нас интересуют 
только устойчивые молекулы, в которых все электроны попарно насы
щают свои спины (в атомах или ковалентных связях). Суммарный спин 
и его проекция равны при этом нулю (5 =  0, Еа =  0).

При наличии четырех электронов возможны три способа насыще
ния спинов электронов, а именно:

первого со вторым и третьего с четвертым, 
первого с третьим и второго с четвертым, 
первого с четвертым и второго с третьим.
Если назвать первым электрон атома а, вторым —  атома Ь, третьим— 

атома с и четвертым — атома (I, то три возможности насыщения 
спинов означают образование связей между атомами:

а------ Ь
с------(I
а Ь
I I
с с1

,/\<
Казалось бы, что для описания состояния четырех электронов в моле
куле нужно учитывать наложение приведенных трех структур с разной

I аЬ и С(1

II ас и Ьс1

III аЛ и Ьс
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локализацией валентных штрихов. Но в действительности удается сде
лать еще дальнейшие упрощения. В трехэлектронной проблеме также 
были возможны три структуры: 1) со связью между атомами а и Ь 
и свободным атомом с (спинфункция aßa—  ßaa), 2) со связью между 
атомами b и с и свободным атомом а (спинфункция aaß— aßa) и 3) со 
связью между атомами а и п  свободным атомом b (aaß — ßaa). Но там мы 
видели, что третья из этих функций не независима, а является линей
ной комбинацией двух первых.

Напишем функции четырехэлектронной системы, описывающие состо
яния I, II и III. Координатная часть любой функции четырех электро
нов имеет вид:

i )ppeÄcr f » о >
р

т. е. является линейной комбинацией функции abed и Есех функций, 
которые получаются из данной при перестановках электронов.

В первой структуре взаимно насыщают свои спины первый и второй 
электроны. Это означает, что если проекция спинмомента одного из
них будет -f- ту (спинфункция а), то проекция спинмомента второго бу

дет— у  (спинфункция ß). Спинфункция двух электронов в случае связи 
будет, как известно:

a (1)? (2 ) - .3 (1 )  a (2). (2)

Такой же вид имеет спинфункция второй пары связанных электронов — 
третьего и четвертого:

a(3)ß(4) —  ¡3(3) a (4), (3)
так что спинфункция структуры I в целом равна:

^ =  [«(1) ß (2) — ß (1) a (2)][а (3) ß (4)—  ß (3) а (4)] =
=  aßaß —  ßaaß — aßßa -j- ßaßa. (4)

Полную волновую функцию структуры I можно записать в виде:
Ф1 =  £ (— 1)р Р abed {aßaß — ßaaß —  aßßa -j- ßaßa j . (5)

Во второй структуре связи образуют первый электрон с третьим и вто
рой с четвертым. Спинфункции этих пар обозначаются соответственно

a (1) ß (3) — ß (1) a (3) (6)
и

a (2) ß (4) ß (2) a (4). (7)
Спинфункция всей структуры равна:

* = ! « ( ! )  Р(3) -  ß (1) « (3][а (2) ß (4) —  ß (2) а (4)] =
=  aaßß — ßaaß — aßßa ßßaa, (8)

а полная волновая функция

Фп =  2 (— 1)р Р abcd {aaßß —  ßaaß — aßßa -f~ ßßaa). (9)
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В третьей структуре есть связи первого электрона с четвертым и вто 
poro с третьим

« (1 )Р (4 ) -3 (1 )« (4 )  (10)

« (2) Р (3) —  Р (2) а (3). ( 11)

Спинфункция равна соответственно:

s =  [at (1) р (4) — р (1) а (4)] [а (2) р (3) — 43 (2) а (3)] =
=  аарр —  р«ра —  ар«р -|-  рраа, (12)

a полная волновая функция

Фш =  2 (— 1) РР abed {осарр — ¡3а|3а — а3а43 -f- Р?аа}. (13)
р

Легко видеть, что Фщ является линейной комбинацией Фг и Фц. Дейст
вительно,

Фш =  Фн — Фг =  S (— 1)р Р abed {осарр — раар —  арра рраа} —
р

—  2 (— \ у Р  abed (ар<хр — раар — арра-|~Рара} =  (14)
р

=  £ (—1)р Р abed {аарр — арар —  р«р« -f- рраа}.
р

Это значит, что структура III не независима, а получается при наложе
нии двух первых.

Теорема Румера (гл. V) дает способ нахождения полной системы 
независимых структур при любом числе электронов (так называемых 
канонических структур). В нашем случае число независимых структур

л I 4?
равно ---- -----------=  2. Это две валентные схемы без Пересе-

( “ }  (?  +  ') '  213! 
чений I и II.

Волновую функцию системы из четырех электронов в случае Ео =  0 
можно представить как линейную комбинацию полных волновых функ
ций структур I и II:

Ф =  с, Ф ,- f  с2 Фц. (15)

Обычным путем получается вековое уравнение второй степени:

Н ц  — е
Ну н — е 5i и

Н\ н — г«£щ 
Н\\ и — е =  0, (16)

где е —  энергия системы за вычетом энергии разъединенных атомов.

Hi i =  J  Ф1НФ1 d~

Н\ и =  J ' Ф1Н Фи d~

г  > (1Нц п =  J  Фп Н Фц di

Si п =  J  Ф1 Фц di
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81. Вычисление элементов векового уравнения методом островов
Паулинга

Перейдем к вычислению интегралов Нц, Нщ  и Нц ц. Если пре
небречь величиной неортогональности атомных функций, то интегралы 
можно представить в виде суммы кулоновских (С) и обменных (Л) 
интегралов между отдельными парами атомов аЬ9 ас, ай9 Ьс, Ь(1 и сс1. 
Вычисление может быть проведено точно так же, как и в случае трех 
электронов. Но это довольно трудоемкий способ. Паулинг предложил 
простой рецепт для нахождения коэфициентов при отдельных кулонов
ских и обменных интегралах г. Структуры I и II изображаются следую
щим образом:

а  —  Ь а Ь
\ I

с —  (I с (I

Для вычисления Н\ ц расположим буквы таким же образом и нанесем 
все валентные штрихи, отвечающие первой и второй структурам. Полу
чаем следующую схему:

а -------- Ь
и I I

С-----------(I

Соответствующая схема для Нц получается, если наложить структуру 
1 на самое себя. Это дает

а — Ь 
Н{1

с —  с1

Аналогично для Н иц  получаем схему:
а ь

Н ц  н II и
с й

Каждая такая схема состоит по терминологии Паулинга из „островов“. 
Каждая изолированная часть схемы, не соединенная штрихами с другими 
частями, является отдельным островом. В схеме для Н[ ц есть только 
один остров, в схемах Нц и Яци —  по два. Если число островов 
равно /, а число электронов равно п, то коэфициент при кулоновском
интеграле равен —  . Так, при п =  4 коэфициент при кулоновском

2 * ~ 1
интеграле в Нц будет равен (/ =  2):

В Я п и  (* '=  2):

=  1,

П
2" ‘

02 - 2 =  1,

1 Р а и П п д ,  Л. СЬеш. Р ! ^ .  I, 280 (1933).
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а в Яг ц (/ =  1):

П-Ту — IО I
*2-1

Далее, в Яц, Яцц и Нщ  могут входить обменные интегралы между 
атомами:

а и Ъ АаЪ
а и с Аас
а и (1 Аай
Ъ и с Аъс
Ь и (1 Аъа
с и (1

Коэфициент при каждом из них в интегралах Яг г, М и и Яд гг по 
рецепту Паулинга дается выражением:

1 - Г2 2
Д р ). (18)

Если рассматриваемые атомы принадлежат в данной схеме разным остро
вам, то р равно нулю и / ( р) — — ^ . Это относится, например, к
атомам а и с в схеме Нц. Если атомы находятся в одном острове, то 
р равно числу отрезков, которые надо пройти от одного атома к дру
гому. Так, например, в схеме Нщ

Нщ

р равно 1 для атомов а и Ь и 2 для атомов а и й. Если р равно 1, 
3, 5 . . . ,  то / ( р ) = 4 - 1 ,  если Р равно 2, 4, 6 . . . ,  то / ( р ) = — 2. 

Найдем коэфициенты разных обменных интегралов в Нц

Ии
а =  Ь

а
Здесь

Для атомов а и Ь р =  1 и /(р ) =  -ф-1. Коэфициент при АаЬ равен 

+  1. Для атомов а и с р =  0 и /(р ) — — Ап

2
или Ь и Коэфициенты при обменных интегралах Ааф АЪс и 
равны ---- ~ . Наконец, для атомов си  находящихся в одном острове,

-ее ВХОДИТ В Яг г С

коэфициентом---- . То же относится к парам атомов а и с/, Ь и с

33 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 513



р =  1 и / ( / ? ) =  -)-1 и коэфициент при Аеа равен + 1 .  Таким образом

Нц  =  С-\- АаЪ-\- Аса----2~ ^ас 2“ ^ Ъс
В схеме для Яиц

а

с

Ъ

I

(19)

пары атомов ад, айу Ьс и с<1 находятся в разных островах. Для всех 
этих пар р — 0 и /(р )  = ---- Атомы а нс  находятся в одном острове.
Для них р = 1  и f(p ) =  -\- 1. То же справедливо для Ь и с1, Таким 
образом, в Яц и коэфициенты при обменных интегралах Аас и Аьа
равны 1, а при АаЪ, Ааф АЪс и Аеа равны —

Н ц  II === С  “1“  А<ха ""Ь* 2 ^аЪ  ' 2 2 2 ^ей* (2 0 )

Схема для Я1 н имеет вид
л —  Ь

с — й 
и

__ 1 1 1
2̂ /я-г 22“ 1 2

Все атомы находятся в одном острове. Чтобы перейти от а к Ь, нужно 
пройти либо один (а — ¿), либо три отрезка (а — с, с — й — Ь).

Следовательно, / ( р) = 1  и коэфициент при обменном интеграле 
АаЪ равен

2п/я -  ( = _ 2 *

Это относится также к парам атомов а и с\ Ь и (I и с и и. Коэфи
циенты интегралов Аас, Аы и Аы равны также у .  Чтобы перейти от
а к йу нужно пройти два отрезка (а — с и с — с1), так что в этом 
случае р =  2, /(р) =  — 2 и коэфициент при обменном интеграле Аай 
равен

2- ^ Г 7 / ( Р ) = - 4 , 2 =  - 1-

Это имеет место и для атомов Ь н с. Окончательно получаем:

Н ц \ =  С - \-  •§- АаЬ +  2 Аас ~Ь у  А ы  +  2̂ ^Сд, Аай — ̂ Ьс* (21)

Кроме интегралов Ц  I, Нци и Н1П в вековое уравнение (16) входит 
еще интеграл неортогональности полных волновых функций струк
тур I и И:

^  II =  / ‘1*1 Фи йх
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(его не следует смешивать с интегралами неортогональности отдельных 
функций). Интеграл 51 и отличается от Ц  п тем, что вместо оператора 
энергии Н  в него входит единица. Интеграл Нх хх состоит из кулонов
ского и обменных членов. В 51 и первому из них отвечают члены типа

^(ааЬа ¿¡Зяф)2*/т, а вторым —  члены типа ^{ааЬа с$с1$)(с$Ьсиа<х(1$)(11.

Все члены второго типа равны нулю вследствие ортогональности спин- 
функций. Члены первого типа, отвечающие кулоновскому интегралу, 
сами равны единице, так как координатные и спиновые функции 
нормированы. В 5Х хх такой член входит с тем же коэфициентом, как 
и кулоновский интеграл в Н \ и, т. е. в нашем случае

й и  =  у .  (22)

Теперь мы можем составить в общем виде вековое уравнение для 
четырехэлектронной проблемы.

Оно будет иметь следующий вид:

Ни — е Нх и — е51 н _
Нх и — е5х н Нц и — е

С+Ааь+Ас(х- ¿ас Аай АЪс 
2 ~~2 2 2

с , АаЬ , ¿ас , ^Ъй , ¿ей 
2+ — + +-ТГ+-Т--Ава-АЬв--*

с  [ А аЬ Аас | Аьа [ АсЛ л _  _  « _  . . АаЬ Аа <1 \ с л с<г
2 > 2 ‘ 2 ' 2 2 п Ъс 2 ^  \-™ас\**Ъс1 2 2 2 2

=  О 
(23)

То же самое получается, если вычислять интегралы тем же способом, 
как и в случае трехэлектронной проблемы. Можно показать, что спо
соб Паулинга эквивалентен этому вычислению. Преимущество приведен
ного рецепта в значительном сокращении расчетной работы.

Расчет молекул бутадиена, бензола и фульвена. Рассмотрим че
тыре тг-электрона молекулы бутадиена. Две разные возможности лока
лизации тг-связей даются каноническими структурами.

а — Ь а -— С
\

с — Л ь <1

а Ь а - — £
1 1 / \
с Л д . . .

В первой из них имеются двойные связи с крайними атомами углерода, 
как в обычной формуле бутадиена, а во второй — двойная связь между 
средними углеродами и растянутая связь между крайними атомами С. 
В этом случае интегралы АаЪ, Аае и Аса — это обменные интегралы по
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связям аЬу ас и ей. Приближенно их можно считать равными и обо
значить через а :

^аъ =  Аас =  Ас(1 =  <зс. (24)
Все остальные интегралы отвечают обмену между несоседними атомами, 
находящимися сравнительно далеко друг от друга. Интегралы эти очень 
малы, так что их можно положить равными нулю:

Аъс =  Ааа — Аъа — (25)
Использовав (24) и (25), получаем из (19), что

Я„ =  с+ -|а . (26)
Такова была бы энергия молекулы, если бы была представлена только 
структура 1. Здесь учтены кулоновская энергия С, обменная энергия 
двух связей (2 а) и энергия отталкивания несвязанных между собой
электронов, обменивающихся между атомами а и с ^

Но кроме этого есть еще структура II. Ее энергия, как легко 
видеть из (20), (24) и (25), будет:

Ни ц =  С. (27)

Дело в том, что в этой структуре есть, по существу, только одна 
связь (а — с). Вторая связь (Ь — й) на расстоянии > 2 ,8  А ничего не 
привносит в энергию. Обменная энергия связи (<а —  с) компенсируется
энергией отталкивания несвязанных электронов а и Ь и с и
Энергия структуры II выше, чем I, но наложение ее, как мы сейчас 
покажем, дает все же некоторую дополнительную стабилизацию системы. 

Из (21), (24) и (25) получаем:

(28)

Вековое уравнение для тс-электронов бутадиена имеет следующий вид:

с + Т * ~
С . 3 
2 +  2 а ~

е

£
' 1

£

(29)

Отсюда получаем:
в =  с ± « у т  =  с ±  1,73 ос, (30)

т. е. для е есть два решения:
в1 =  С + 1 ,7 3 а  (31)

е2 =  С—  1,73 а. (32)

Это значит, что в результате резонанса возникают два состояния 
системы (они отличаются разными коэфициентами сх и с2 в (15), т. е. 
разной долей участия структур I и II). Энергия низшего состояния 
равна (31):
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Сравним это с энергией изолированной структуры I:
е =  С +  1,5а.

Как видно, резонанс дает стабилизацию на 0,23 а. Это и есть энергия 
резонанса в бутадиене.

Таким же образом можно составить вековые уравнения для любого 
четного числа электронов.

Если же число электронов нечетное, как, например, в свободных 
радикалах, то поступают следующим образом. Вводят лишний „пустой“ 
центр / (с одним электроном), проводят расчет с четным числом эле
ктронов и затем приравнивают нулю все обменные интегралы с этим 
центром АаЬ А ъг и т. д. Это означает введение лишнего электрона на 
бесконечном расстоянии.

В бензоле есть шесть тг-электронов. Число независимых канониче
ских структур равно пяти. Обозначим атомы углерода буквами а, £, с% 

е, / .  Тогда эти структуры будут

III IV V

Вековое уравнение в случае пяти резонансных структур имеет вид:

Нп- г Нг и—^  п ^ 1 III III # 1 IV- £ 1̂ IV
Н\ ц—е81 п н—9 Н ц  ш—£̂ н ш *11 IV- £ Ц̂ IV #11 V- 9 Н̂ V

III "п  III III III- 9 IV V = 0

Н 1 ¡у—е51 IV Н и  IV- 1У IV- IV IV- 9 #1У V- V
Н1 у— у #И V 9̂ И V Н щ  V е5Ш V V # у  V- 9 (33)

Вычислим по методу Паулинга входящие в (33) интегралы. При этом 
будем учитывать обмен только между соседними парами атомов:

а —  Ь 
Ь — с 
с —  (I 
(1 —  е
е—  /  
« - /

Все соответствующие обменные интегралы точно равны друг другу:

^аЪ — Аър ^оА А(1е Aef ^Чс ' Ч Г V (34)
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Остальные обменные интегралы между несоседними атомами положим 
равными нулю:

А  ас —  ~  ^ а в  ~  А ъ а  =  А ъ е  =  ^ЪГ =  ^ с е  ~  ^ с Т  —  ^ й Т  ~  (3 5 )

Для Н\\ имеем следующую схему:

/*
IIе

а
с

В ней, как легко видеть, есть три острова, так что ¿ =  3 ; у  =  3 и

_ 1 — ==1. Коэфициент при кулоновском интеграле равен единице.

Найдем коэфициенты при обменных интегралах АаЬ, АЪе, Асф Аае, 
Аф  Аар Каждая пара атомов а — Ьу с — й, е— /  находится в одном
острове и для нее /(р )  =  1 и, следовательно, коэфициенты ■ /  (р)

при интегралах АаЪ> Аы и Ае̂  равны 1. Пары же атомов Ь — с, 
й — е й  а — /  находятся в разных островах. Для них р — 0, / (р )  =
=  — у  и коэфициенты при интегралах АЪсУ Аав и АаГ равны 

—> у . Таким образом,

Нц =  С-\-АаЬ-\- Асй-\-А еГ— у Л &с — у Аав — ~ А аГ =

— С За — 2~ а =  С ^  а. (36)

Точно так же в Ни ц

f

а

в
Ис

для А ф  АЬсУ Аае р =  1 и коэфициент равен 1.
Для и Ае̂
р — 0 и коэфициент =  — у  .

Нц п =  С-{-АаГ-{-АЬс-]г Ас1е — у  — у  АоЛ — ~ А еГ =

=  С + | а .  (37)

Обе структуры Кекуле с тремя нормальными тг-связями имеют одну 
и ту же энергию.
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Найдем энергии дьюаровских структур. Для Нщ ш имеем схему

а
Г вII IIе с

а

Здесь 1 =  3; =  3; =  1.

Для А Ьс и А еГ р =  1 и коэфициент равен 1. 
' 1

р  —  0 и коэфициент равен — , так что
Для АаЪ, А ы , А йв и А аГ

Н ш  ш =  С - \ -  А Ьс -)- А ^ — у  (А аЬ А ы +  А йл +  А аг) ~

=  С -{-2 а  —  $ . ± .  —  с . (38)

Легко видеть, что точно так же оII>£II>>£

(39)
Энергии дьюаровских структур выше, чем структур Кекуле, так как 
третьей тс-связи здесь из-за большого расстояния по существу нет. 

Схема для Яш  имеет вид:

Она состоит из одного острова: 1= 1, так что

Для всех интересующих нас пар атомов р — 1; / (р )  =  1 н коэфициект
при обменных интегралах равен /(р) =

Д и  =  ^ (С + 6 а )  =  ^  +  | а .  (40)

Схема для Н[ ш имеет вид:

г
е

а '
с

Число островов равно двум, / =  2 и -  == ~  . Для АаЪ,

А Ъс, Аы и АеГ р =  1 и /(р ) =  1. Атомы а — / и  <1 — е находятся 
в разных островах [р =  0 ,/(р )  =  — .

Отсюда следует, что:

Н \ ш =  -г? ( с  “Ь 4ос— 2 * ^ = 2 "  +  у  (41)
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Из схем

Н\ IV ^ ■ в  Н х ч  »'х. ^  Я ц  Ш У

с к ^ ^ г - I
*
II£■

Яд IV в Нц V ,-/ й \г>
\ 1

Находим, что

Н 1 IV =  Яг V =  Ян П1 =  Яц IV =  Ян ^ —  ~ - \ - ^ - а .  (42)

В схеме для Нщ \у

\

У В

У
с

есть один остров а — / — е— Ь —  с — й —  а и / = 1 .  От а можно 
перейти к / ,  пройдя один отрезок (р =  1); то же имеет место для пар 
Ь —  с, с — и, е— / .  Чтобы перейти от а к Ь, нужно пройти три отрезка 
(а — й — с и с — Ь или а — /, / — е, е — Ь). Для интегралов АаЬ и
4 » Р  =  3  И / ( р ) = 1 .

Коэфициенты при кулоновском интеграле и при всех обменных 
равны

Я„т = 4 < с + 6*) =  т  +  Т в- (43)
Аналогично

Яш V — Нхч V = -^- +  у  (44)

Воспользовавшись (36)—(44), получаем следующее вековое уравнение 
для бензола:

^ , 3  С . 3 е С . З  е С . З  е С . З  е
С +  2 а е 4 +" 2 “ 4 2 ^ 2 “ 2 2 +~ 2 “ 2 2 ^ 2 ®  2
С . 3 е ~ . 3 С . 3 £ С , 3 е С . 3 £

”1” Х а X  ^  "Ь Х а е о " 1 " о '11 о" Х ”1” Х а х  х ”1” х а х4 ' 2 4 1 2
С . 3 е С . 3 е _
о +  о а о о ”Ь о а о ^  62 1 2 
С , 3 

+  х а-

2 
е

2 " 1 2 Т  "2 1 2^
С . З  е С . З  е С . 3 е С . З  е .
о +  о “ 2 2 ^ 2 ®  2 4 + Т “' 4 4 + 2 ®  Т  С—£

2 2 1 2 2 2 ‘ 2 
—  +  — +  А а _л ~  о л л ~  о2 2 ” 2 “  4 1 2 4 4

С . З  е С . З  е С , 3  е
+  х а о Х  +  Х а — —  С — £ — + х а----А2 4

_е_ С 
2 4

=  0

(45)
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Это уравнение пятой степени и даже запись его по степеням, не говоря 
уже о решении, затруднительна. Введем вместо функций структур 
I—V новые

Л =  I +  II 
£  =  III-j-IV -f V
С =  II — I (46)
D =  V — III 
£: =  IV —  V

Тогда
Г

Н аа =  Hi  I 4~ И ц и 4~ 2М и =  2С -|- За +  у  За =  -у  +  6 а ;

Нав =  М ш -f* Hi iv —(- Hi v 4 - Mi hi 4" Нц iv4“ M i v =  ЗС4 - 9a; (47) 
Нас — Hi и 4™ Mi ii — M i —  M и =  0 и т. д. 

и вековое уравнение имеет

^ + 6 a — j e  3 C + 9 a  — Зе

qr Q
3 C + 9 a  — Зе ^  + 9 a _  j -

0 0

0 0

0 0

Это уравнение распадается на квадратное и три линейных:

^  +  6а— ^  З С + 9а  — Зе2 2
Q Г  о£ =  0. (49)

ЗС+ 9 а - З е  ^  +  9 « - ^

ОIIО)1 (50)
С  — 2а — е =  0. (51)
С  —  2а —  е =  0. (52)

Если заранее не известно, какие линейные комбинации следует взять 
для приведения векового уравнения, то поступают, как обычно при 
вычислении детерминантов высших степеней.

Из уравнений (49), (50), (51) и (52) находим все решения для е:

s, =  C-f- a (У  13 — 1) =  C-j- 2,6a (53)
s2= C  (54)
е3 =  е4 =  С— 2а (55)
е. =  С— а(УТз"-}~1) =  С— 4,6а. (56)

В результате резонанса возникает пять состояний. Энергия низшего 
устойчивого состояния равна С 4-2,6«, тогда как энергия одной изо
лированной структуры Кекуле была бы С4~ 1,5а [см. (36)]. Энергия 
резонанса бензола составляет таким образом 1,1а.

вид:

0

в 0
З С _ 3  
2 2 

0

0

0

0

о
3 С  3
"2 За g-

о

о

о

о
3 С  л 3
- - З а - - Г

=  0

(48)
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В качестве второго примера шестиэлектрониой проблемы рассмотрим 
фульвен, который представляет интерес как простейший окрашенный 
углеводород. Химическая структурная формула фульвена имеет сле
дующий вид:

С Н 2

Как и в бензоле, имеется пять канонических структур
I п ш IV V

/
1

Я \ / а
Г  ь1 /1

а
Ъ
1

/ а
/  У Ь а\

/ \  \
1
е У сйГ

1
еч с 

М

1
е

1
с

(1
/  с

е/  /  
в <1

еч ^ с

Обозначим атомы следующим образом:

¿С Н ,

Тогда канонические структуры отвечают следующим валентным схемам:

С Н 2  С Н 2  С Н 2  С Н 2  С Н

Здесь сохраняются те же схемы для вычисления интегралов, входящих 
в вековое уравнение. Существенное отличие заключается в другом рас
положении атомов. Неравными нулю будут теперь интегралы между 
соседними атомами: А аа, А аЬ, А пГ, А Ьс, А се и А еГ. Остальные интегралы 
А ,1С, А ав и др. уже равны нулю.

В схеме для Н[ I

/
а

V Ь

е
/ /

с

р  =  1 для пар атомов а  — Ь и е — / ,  так что коэфициент при инте
гралах А аЬ и А е/, равен 1; для остальных пар (я —  <1, а — /, Ь — с и  
с  — е) р  =  0 и коэфициент при интегралах А аЛ, А „г , А ^  и А се равен — Чг .
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Таким образом, в этом случае

Ни =  C-f- Ааъ -|- Аер 2" ^ad 2 "2" 2”^се- (57)

Предоставляя читателю вычисление остальных интегралов, приведем 
ютовые решения для уровней энергии фульвена:

з, =  С-\- 2а 
за =  С-\- 0,24а 
з3 =  С — а 
з * =  С— За (58)

Энергия структуры III с локализованными связями равна:

« =  С +  у « ,  (59)

1 ак что энергия резонанса составляет 0,5а.
Таким же способом можно рассчитать энергии резонанса других 

молекул. Но при увеличении числа электронов эта задача, несмотря на 
указанное упрощение, становится все сложнее. Для восьми электронов 
получается вековое уравнение 14-й степени, для десяти 42-й (соот
ветственно числу канонических структур). Правда, эти уравнения удается, 
как и в случае бензола, разбить на несколько сравнительно более 
простых. Но такие возможности довольно ограничены, требуют к тому 
же специальных методов и это вообще недостаючно эффективно. Так, 
в случае нафталина (10 ^-электронов) приходится в конце концов 
решать уравнение 16-й степени. Можно, однако, сделать некоторые 
допущения, которые заметно облегчают расчет. Рассмотрим их на при
мере бензола. В этом случае мы имели две структуры Кекуле с рав
ными энергиями е =  С - |- 8/а® и три структуры Дьюара с е =  С. Из-за 
равенства энергии обе структуры Кекуле входят в функцию молекулы

Ф =  с,Фг -f- с2Фп -)- с^Фш 4 “ <Yfr|V 4 “ сбФу (60)

с одинаковыми коэфициентами

с1 =  с2 =  а. (61)

То же относится к трем лыоаровским структурам:

с3 =  с4 =  с5 =  Ь. (62)

Подставив (61) и (62) в (60), имеем

Ф =  я  (Фт 4“ Фп) 4" ^ (Фш 4“ Ф|У 4" ФV) =  яФп 4~ ЬФь. (63)
Таким образом рассматривается резонанс только двух состояний Фп и 
Фь, являющихся линейными комбинациями канонических структур. За
дача сводится к вековому уравнению второй степени:

Наа е
Наь— 2-Яah

Hab e^ah
Н „ ь-*

(64)
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Входящие в него интегралы легко получить из известных нам для кано
нических структур. Окончательно вековое уравнение будет иметь вид:

-т ц С -(-бое — е ЗС - |-9а—  Зе 

З С + 9 а  —  Зе 9 у - | - 9 а  — у
(49)

Его корни равны
е =  С  +  а ( —  1 = Ь ] / Т 3 ) ,  ( 6 5 )

т. е. получаются не все уровни, а только низший уровень и один из 
более высоких.

Другой способ упрощения векового уравнения заключается в том, 
что заранее отбрасываются энергетически менее выгодные структуры.
Если в бензоле учитывать только структуры Кекуле

Ф =  С1Ф1- Н 2Ф2) (66)
то из (36), (37) и (40) получается следующее вековое уравнение:

С-\-~2 <х — е — Т
, 8 , з = °  («Л

Т С + ^ а — Т  С ~ ^ " 2 а —  8
с решениями

е1== С +  2,4а (68)
и

е2 =  С. (69)
В этом приближении энергия резонанса равна

ерез. =  (С +  2,4а) — (С +  1,5а) =  0,9а. (70)

Отсюда следует, что, в основном, энергия резонанса определяется нало
жением структур Кекуле. Структуры Дьюара дают сравнительно незна
чительную дополнительную стабилизацию на 0,2а.

82. Вычисление энергии резонанса по методу молекулярных орбит

Энергию резонанса можно также рассчитать по методу молекулярных 
орбит. Когда два атома образуют связь, каждый электрон находится 
на связывающей молекулярной орбите

Ф = (71)
где ^  и — атомные орбиты электрона у первого и второго атомов.

Энергия электрона на такой орбите равна
е =  с  +  (3, (72)

где С— кулоновская энергия взаимодействия электрона с обоими
ядрами и вторым электроном, а ¡3 — так называемый резонансный 
интегралу имеющий смысл энергии одного электрона, когда он обме
нивается между атомными орбитами ^  и ф2 двух атомов

Р =  /  (73)
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Его не следует смешивать с обменным интегралом двух электронов

« =  / ф в ( 1) Ы 2) / % ( 1)фв (2) Л .  (74)

На одной молекулярной орбите могут находиться два электрона. 
В рассматриваемом методе предполагается, что движение электронов 
независимо. Поэтому волновая функция связи является произведением 
двух волновых функций для первого и второго электронов, а энергия 
равна сумме энергий, т. е.

в =  2(7 + 2 ? .  (75)
Такую энергию имеет изолированная тс-связь. Если бы три тг-связи
в бензоле были локализованы, то энергия равнялась бы

е =  6С +  бр. (76)

В действительности, каждый из шести 7г-электронов бензола находится 
в поле всех шести ядер, т. е. на молекулярной орбите

Ф =  +  « А  +  +  <А- (77)
Если отыскивать, например, вариационным путем значения коэфициентов, 
при которых энергия минимальна, то можно найти наиболее выгодные 
орбиты для электронов в поле шести ядер и их энергии.

Исходя из функции (77), получаем следующее вековое уравнение:

На — //12 — £$12 Я13— е£13 Ни — е$14 Я15 — £̂ 15 Ни — е̂ 16
Я12--£¿>12 я 22—е Н<23 — е*$23 Я24— £^24 Я2 5— £^25 Я26 — £̂ 26
Я13— Я23— £^23 Н& — е Я31— £$34 Я3 5 — е53б Я36 — £¿>36
Ни — е£и Ни — е$24 Я34 — е534 Я44--£ Я45 —е54Б Я46 — е546 =  0
Я15 — £¿>15 Я2 5 — е525 Я3 5 — £$35 Я45 — £$45 я 55- е Я56— £¿>58
Яхб — Я2з £523 Я36 — ^5 зб Я4б — £$46 н  56 — £¿>56 я 6б е (78)

Вычислим входящие в него интегралы. Интегралы Ни равны

(79)

Они, как легко видеть, означают энергию кулоновского взаимодействия 
электрона атома / (на орбите ф4) со всеми остальными ядрами и электро
нами, Обозначим эти интегралы через С.

Интеграл Я12 равен:

=  (80)

Он отвечает обмену электрона между двумя соседними атомами 1 и 2. 
Назовем его ¡3. Так как в нашем случае все ядра одинаковы, то и 
все остальные интегралы между соседними атомами Я23, Ни , # 45, Я5С 
и Я 1б равны этой же величине. Резонансные интегралы между несосед
ними атомами малы и их естественно положить равными нулю. Инте
гралы неортогональности отдельных атомных орбит, например
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также принимаются равными нулю. Вековое уравнение можно пере
писать следующим образом

1— е р 0
Р С — е р
0 Р с—
0 0 р
0 0 0
р 0 0

0 0 р
0 0 0
р 0 0

С—  е р 0
Р С — е р0 .3 с—

(82)

Не вдаваясь в элементарные подробности решения, 
корни этого уравнения:

*1 =  С + 2 Р
е2= С + р
е8 — С+ Р

зб =  С _ р  
е6 =  С —  2 р

выпишем сразу

(83)

Есть, следовательно, шесть орбит для электронов. Наиболее выгодна 
первая из них (с энергией С-{-2[3). На ней размещаются два эле
ктрона. Остальные четыре занимают попарно следующие две орбиты 
(с одинаковой энергией С-|»р). Нетрудно видеть, что остальные орбиты 
являются разрыхляющими, так как энергия электрона на орбитах 4, 
5, 6 выше, чем на атомной (е =  С). Стабильность системы обусловлена 
тем, что все электроны могут разместиться на связывающих орбитах. 
Энергия шести электронов равна сумме энергий отдельных занимаемых 
ими орбит, т. е.

2 ( С + 2 р)
2 ( С - И )
2 ( С - И )

6 С-\- 8 ¡3

При изолированных тс-связях она была бы равна 6 С 6 р. Обмен 
электронов в поле всех ядер дает, следовательно, добавочный выигрыш 
в 2 р. Это та же энергия резонанса, как и в методе Слетера-Паулинга, 
только выраженная в других величинах.

8 3 .  С р а в н е н и е  в ы ч и с л е н н ы х  э н е р г и й  р е з о н а н с а  с  о п ы т н ы м и
з н а ч е н и я м и

Энергии резонанса ряда молекул приведены в табл. 170. В первом 
столбце дано название, во втором — энергия резонанса, вычисленная 
по методу Слетера-Паулинга, выраженная в обменных интегралах ос, 
в третьем та же величина по методу молекулярных орбит, выраженная 
в резонансных интегралах ¡3. Приравнивая для каждой молекулы оба 
значения, полученные разными методами, можно найти отношение р/ос. 
Естественно ожидать его постоянства, что и подтверждается на самом
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Т А Б Л И Ц А  170
В ы ч и сл ен н ы е и оп ы тн ы е э н е р г и и  р е з о н а н с а

Молекула

Энергия резонанса в, вы
численная по методам

О
тн

ош
ен

ие
Р/

.

О
пы

тн
ая

 
эн

ер
ги

я 
ре


зо

на
нс

а 
кк

ал

е опыт а = --------- Р __ 6опыт

Слетера молекуляр
ных орбит

евыч
ккал

евыч
ккал

Бутадиен 0,23а 0,47ß 0 ,49 4,1 18
Гексатриен 0 ,48а 0 ,99  ß 0,48 — — —
Октатетраен 0,73а l,5 2 ß 0,48 — — —
2-Винил-бутадиен 0,44а 0,90ß 0,49 — — —
Бензол 1,1а 2ß 0 ,5 5 34,4 31 17
Дифенил 2,37а 4,38ß 0 ,54 75,6 32 17
Нафталин 2,04а 3 ,68  ß 0,55 63,4 31 17
Стирол 1,31а 2,42 ß 0,54 38,2 29 16
Стильбен 2,59а 4,88ß 0 ,53 79 ,0 30,5 16
Антрацен — 5,32ß — 86,2 — 16
Фенантрен 5,42 ß — 93,0 17

деле для ароматических углеводородов (четвертый столбец). В пятом 
столбце приведены опытные энергии резонанса (гл. XI). Из них можно 
найти значения а и ß (шестой и седьмой столбцы). И а и ß сохраняют 
в разных случаях постоянные значения. Этого следовало ожидать, так как 
во всех молекулах имеет место обмен электронов в поле тех же самых 
углеродных атомов. Пониженное значение а получается только для моле
кулы бутадиена. Это связано, повидимому, с тем, что все обменные инте
гралы между соседними атомами считаются равными. В бензоле такое допу
щение совершенно правильно, так как все межатомные расстояния в кольце 
равны. В бутадиене расстояния связей а —  b и с— d равны 1,35 Ä, а

о
связи а — с 1,46 А. Поэтому действительное значение Аас меньше, чем 
АаЪ. В приведенном расчете структура с двойной связью между сред
ними атомами переоценена и для энергии резонанса получено завышен
ное значение.

84. Цветность

Мы видели, что благодаря резонансу валентных структур возникает 
несколько энергетических состояний молекул. Низшее из них является 
устойчивым, основным состоянием системы, остальные, более высо
кие—  возбужденными. Если разность энергии этих уровней невелика, 
то переход Ех -> Е2 может быть вызван поглощением небольшого кванта 
света Av в близкой ультрафиолетовой или в видимой области1. В по
следнем случае вещество окрашено.

Метод Слетера-Паулинга, изложенный в этой главе, дает энергии 
разных уровней молекул. Разность энергий основного и первого воз
бужденного уровней бензола составляет 2,6 a, a при учете только 
структур Кекуле 2,4 а. Вычисленные разности энергии основного и воз
бужденного состояний ряда молекул приведены в табл. 171 (второй 
столбец). Поскольку для нафталина и других ароматических углеводо
родов соответствующие величины получены с учетом только структур

1 S k I а г, J. Chem. Phys. 5, 669 (1937).

527



Кекуле, для бензола, в целях сравнимости, в таблице дано значение 
2,4а. В третьем столбце приведены опытные длины волн поглощаемого 
света (положения максимумов кривой поглощения).

НсПриравнивая Ег— Е2 к =  можно найти значения а (четвертый
столбец). Для ароматических углеводородов а 

ТАБЛИЦА 171
Р а зн о с т ь  у р о в н ей  и п о л о ж е н и е  м ак си м ум а  

п о гл ощ ен и я

Молекула

Разность 
энергети

ческих 
уровней 
Еу — Ег

Положение 
максимума 
поглощения 

опытн. А
а ккал

Бензол 2 ,4  а 2550 42
Нафталин 1,97 а 2750 37
Антрацен 1,60 а 3700 41
Нафтацен 1,31 а 4600 41
Пентацен 1,08 а 5800 43
Фенантрен 1,94 а 295 0 39
Пирен 1,70 а 3 3 0 0 39
Фульвен 1,76 а 3600  1 43
Азулен 3,42 а 2170 51
Бутадиен 2,71 а 2650 2 49
Гексатриен 1,04 а 7000 50

меняется в сравнительно 
небольшом интервале от 
37 до 43 ш ал. Отклоне
ние для бутадиена и гекса- 
триена объясняется ука
занными выше причинами.

Из энергий резонанса 
для а получено значение 
29—31 ш ал .

Принимая во внимание 
весьма приближенный ха
рактер расчета, вряд ли 
можно ожидать лучшего 
согласия. Тот факт, что 
столь разнородные мето
ды, как термохимия и 
спектроскопия, приводят 
к близким значениям, 
является доводом в поль
зу изложенной квантово
химической трактовки.

Теория правильно передает существование близких уровней энергии и 
объясняет, таким образом, поглощение в длинноволновой ультрафиоле
товой или видимой части спектра.

Эти представления о связи между резонансом и цветностью обещают 
быть весьма полезными в разработке теории цветности и выяснении 
физического смысла наблюдаемых эмпирических закономерностей (хро
мофоры и ауксохромы, зависимость окраски от положения ауксохромов 
и т. д.) 3.

Весь материал этой главы показывает, что количественные выводы
расчетных методов не могут еще претендовать на достаточную точность. 
Существенно, однако, что такие сложные явления, как гомеополярная 
связь, делокализация валентных штрихов, энергия активации, цветность, 
которые еще недавно казались загадочными и непонятными, могут быть 
объяснены в рамках квантовой механики. Уже самая возможность хотя 
бы приближенного и полуколичественного подхода к сложным много
электронным проблемам является большим достижением, знаменующим 
начало нового этапа в развитии учения о химической связи и строении 
молекул.

1 По измерениям для а), со-диметилфульвена.
2 По измерениям для декатриеновой кислоты С2Н5(СН ~  СН)3СН2СООН.
3 П и т ц е р  и Г и л ь д е б р а н д  [J. Am. Ch. Soc. 63, 2472 (1941)] обратили 

внимание на то, что в ряду неорганических солей, как CdJ2, SnJ2, SnJ4, SbJ3 
и др., поглощение смещается в сторону более длинных волн при увеличении 
веса гомеополярной структуры.
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Г Л А В А  XVIII

МАТЕМАТИЧЕСКИЕ ДОПОЛНЕНИЯ 

85« Реш ение уравнения Ш редингера для атом а водорода (к гл. 1)
Подробное решение уравнения

, д2ф , д2<Ь 8тс2т . е2 \  . л /1ч
d í ^ w ^ ^ + ~ ^ ~ \ E + y r ==0 (1)

является довольно сложной задачей. Здесь будут намечены лишь основ
ные вехи решения этой задачи. Полное изложение и обоснование мето
дов решения можно найти в специальных руководствах 1. Для наших 
целей существенно лишь показать, как появляются квантовые числа и 
дискретные уровни энергии атома.

Для удобства рассмотрения перейдем от обычных, декартовых коор
динат электрона лг, у , г  к сферическим координатам г, 0 и 9, где 
г — радиус-вектор, т. е. расстояние электрона от ядра, & —- угол между 
радиусом-вектором и осью г, 9 — угол между проекцией радиуса-век
тора на плоскость ху  и осью у  (рис. 2). Сферические координаты свя
заны с декартовыми следующими соотношениями:

х  — г sin 9 cos 9 г =  j / * 2 -\-у2 г2

V =  rsin&sin<p cosd =  y = = = r  (2)

z  =  г cos & tg 9 =  ~

Если заменить x y у, г  в (1) их значениями (2), получается уравнение 
для атома водорода в сферических координатах:

г2 Эт(/‘2а г ) +  ГЧSin* » 1 ** +  л-2 sin & l& ( Slna ~ш)

+  т ( £ + 7 ) ^ = = 0 - (3 )

Это уравнение разделяется на три более простых. Будем искать функ
цию ф, зависящую от трех переменных г, & и 9, в виде произведения 
трех функций, из которых первая R  (г) зависит только от г, вторая 
0(0) только от 9, а третья Ф(9) только от 9 :

Ф(г,9 ,9 )  =  /?(г)0(9)Ф (9). (4)

1 P a u l i n g  and Wi l s o n ,  Introduction to quantum mechanics, N. Y. 1935; 
D u s h m a n ,  The elements of quantum mechanics, N. Y. 1938; Фок ,  Начала кван
товой механики, КУБУЧ, Л. 1934.

34 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 529



Подставив эту функцию в уравнение (3) и разделив полученное урав- 

нение на получаем:

sin2 $
“ТГ“ dr V dr)

+

1 d'2Ф , sin О
Ф ¿<p2 

8гс2 тг2 sin2 О
“ Л2

á - ( s i n ° - ^ ) +

( £ + т ) = ° - ( 5 )

1 d¿ ФПеременная ср содержится только во втором члене 

Перепишем уравнение (5) в виде: 

sin20 d /  о dR\ , sin 0 d /  . n ¿6 \  , S^mr2sin20 ^  | g2^ _
/? dr

d ( o , sinO d ( .
rf7(r a i r j  +  — w ( sin{)d r j - Л2

1 ¿2Ф 
Ф ¿<p2 (6)

Левая часть зависит только от г и 0, но не от <р, а правая, ф
не зависит от г и 0 ; следовательно, в силу независимости г, & и <р, каж
дая часть равна некоторой постоянной величине. Обозначим эту постоян
ную через т2 1. Тогда

\_сРФ 
Ф ¿ср2 ( 7 )

или
¿2 ф 
¿ср2 --/И2Ф. (8)

Решением этого уравнения являются функции:
Ф (<р) =  Aeimр. (9)

ср может изменяться, как видно из рис. 2, только от 0 до 2тс. Значе
ниям ср и ср —[— 2тг отвечает одна и та же точка.

Следовательно, для того чтобы Ф(<р) была однозначной функцией, 
она должна быть периодической, с периодом равным 2тг. Это возможно, 
если т равно целому числу (положительному или отрицательному) или 
нулю.

Таким образом решение уравнения для Ф(ср) возможно только при 
некоторых определенных значениях т .

Величина т  фигурировала уже в старой квантовой теории под на
званием магнитного квантового числа. Но там, как и другие квантовые 
числа, оно вводилось в качестве постулата, а теперь получается авто
матически из уравнения Шредингера. Каждому значению т соответ
ствует определенная функция. Подставив в (9) т =  0, ± 1 ,  ± 2, ± 3 .. . ,  мы 
получим полный ряд решений уравнения (8). Константу А выберем из 
условия нормировки. Для этого нужно проинтегрировать выражение 
Ф?м(ср)Фш*(ср) (так как Ф — комплексная функция) по всей области изме-

1 Эту постоянную принято обозначать буквой т. Не следует ее смешивать 
с обозначением массы.
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нения п е р е м е н н о й  ср, т . е . о т  0  д о  27т, и приравнять  
ж е н и е  ед и н и ц е:

п о л у ч ен н о е  вы ра-

2п
j  < М ? ) Ф » Д ? М ? =  1, г д е  Ф т * (^ ) =  Л е - <»‘'Р; ( 1 0 )

э т о  д а е т 2к
А2 J  =  Л 2 • 2 ^ = 1 . (И)

0
С л ед о в а т ел ь н о :

л =  ——  .
У 2 я

Н о р м и р о в а н н а я  ф ункция Ф и м еет  сл ед у ю щ и й  ви д:

(12)

Ф (<р) =  -1= е*™е. 
‘ У2тс

( 1 3 )

У р ав н ен и ю  ( 8 )  у д о в л е т в о р я ю т  как ф ун к ц и и  eimр и e~imv, так и c o s  ту 
и s in  пир# В  н е к о т о р ы х  сл уч ая х  у д о б н е е  п ол ь зов аться  в м ест о  к о м п л ек с
ны х ф ун к ц и й  д ей стви тел ьн ы м и .

Зн ач ен и я  ф ун к ц и й  Фш(ср) в к ом п л ек сн ой  и д ей ст в и т ел ь н о й  ф о р м е для  
т =  0 , d z l ,  ± 2  п р и в ед ен ы  н и ж е:

Функции Фш(ср)

Ф о(?) : У 2п

COSCO
Фх(<Р)=W eif или <Pl С0‘ (<р)=7 -

ф -1(?) =  ^==,е"*> или sin (?) =  -4=  simp (14)у ¿к у  те

Ф2(? )  =  ^  «8Í<P ИЛИ ф а cos ( ? )  =  ~ ¿= C O S  2 ?У ¿ъ у  п
*  , ч 1 -о ,-  ^  . 4  1 .

asWVT/ -у г
П ри равнив ая  л ев у ю  часть ур авн ен и я  ( 6 )  в ел ич ине от2, пол учаем

d0\ , 8д2 /И/-Д sin2 О

ИЛИ Фа sin ( ? )  =  —^=.sin  2?У tí
ур авн ен и я  ( 6 )  величи]

sin2 8 d (  odR\ о I sin о d /  . ,
— dr { r  V h  m + — 5» ( s in  *m) +

1 d ( adR\ от2 , 1 d /  . 4 rf8\
R dr V dr) sin2 9 в sin 8 d 9 v m 'i dü)̂ ~

П ер еп и ш ем  э т о  у р а в н ен и е в сл е д у ю щ е й  ф о р м е:

1 d(^dR\ , Bn̂ mr̂ fp , <?2\  _  от2 1 d , . ndb\ ___
tfdrY  d /-j+  Л2 (,£  +  r )  sin28 8sin9 58^Sin^ d 8 j’ (17>

или

(£ +  r )  =  ° (|5)

8jT ( ^  +  ? )  =  «'- <>S)

1 Напомним, что m в члене ---г это квантовоеsin2 О
8тí2wr2 

h2 обозначает массу электрона.

число, т в члене
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Как видно, в правую часть не входит г, а в левую не входит Сле
довательно, каждая часть равна некоторой постоянной величине. Обо-%
значим ее через р. После умножения первого выражения на , а вто
рого на 8 получаются уравнения для #  и 6:

1
sin ft m { s i n b m ) -

тЧ
sin2 ft ■¡38 =  0 .

1 1 /V2— Уг2 dr \  dr )
. 8ic2 m 

V2 +  /г2 (г +  7 >  =  °-

(18)

(19)

Будем искать решение уравнения (18) в виде ряда. Изложим вкратце 
основной принцип этого метода.

Произведем сперва для удобства несколько преобразований. Заменим 
cos & на г, тогда

d 9 dP dz
5ft dz Ш

6 (&) =  Р (г).

sin &; sin2 & =  1 — г 2 .

(20)

(21)

Уравнение (18) принимает следующий вид:

г { < 1 - * !> т т 1} + { е - г 5 Ы р « = ° -

Произведем теперь подстановку:
\т \

Р (г) =  (1 — г2) 2 О (г)1.

При этом из (22) получается следующее уравнение:

О — га) ^ - 2 ( | / г а |+ 1) ^  +  { р - | / « |  ( М  + 1) } о  =  0.

Ищем решение (24) в виде ряда:

(22)

(23)

(24)

G =  —|— CL̂Z -|— ^2̂  ~f~ * * * == ^
v=0

Диференцирование G по ^ дает:

d G  00
—  =  2я2г  +  Зя3г2 +  . .  • =  “ 1

(25)

(26)

dW 
dz2 : = 2аа 4~ 3 • 2а3г -|- 4 • Зя4г2 2 a.,v(v — 1) г'* ~ 2 (27)

v =  2

1 | w ] обозначает абсолютную величину магнитного квантового числа.
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Подставив (25), (26) и (27) в (24), получаем:

1 • 2а2 —|— 2 • За.^ — 3 • -}- 4 • Ъа̂ 2̂  . . .  —
— 1 • 2я2г2 — 2 • З^з^3 — 3 • 4я4г4 — 4 • Ъаъгъ — . . .  —

— 2( | т\ +  1)ахг  —  2 • 2 ( | т | +  1 )а2г2 — 2 • 3 ( | т | +  1) Д3г3 — • • • +

+  { Р —  I I  ( I +  О  } ао +  { Р —  I ^  I ( I т I +  ! ) }  а1г  +
+  { Р —  | « | ( | « |  +  1)  } « * * *  +  { Р ~  И  | ( | «  1 +  1 )  + Зг 3 +  . .  . = 0 . ( 2 8 )
Для того чтобы левая часть была равна нулю при любых г, необхо
димо, чтобы коэфициенты при отдельных степенях г  обращались в нуль:

г° 1 • 2 а а { р —  | о т | ( | о т | - ( -  1 ) } а 0 =  О

г1 2 • За3 +  [ {р — | /и. | (} т  | —}— 1)} — 2( | /п | +  1) ] а 1 =  О
г2 3 • 4а4 +  [{Р — | яг| ( |от | +  1)} —2 • 2( | | -)- 1) —1 -2 ]аг =  0
г8 4 • 5а- +  [ { Р — | т  | ( | то | -(- 1)} —2 • 3( | /и | +  1) —2 • З]а3 =  О

ДЛЯ Z v

или

(v +  1) (v ~Ь 2)<Vf2 4" [ P— M ( l ' « l  +  i ) } -
— v(v— l ) ] a v =  0

2v ( | m\ + 1)-
(29)

v+g
_  (v + lw l)(v -f|O T |-t- l) — p

( ,+  l) (, +  2) a. (30)

Формула (30) позволяет составить ряд для G, т. е. вычислить все 
коэфициенты если известны первые два а0 и av  так называемые 
произвольные постоянные. Последние не могут быть найдены из самого 
уравнения, а подлежат определению из дополнительных условий.

Более детальное исследование получающегося ряда показывает, что 
для произвольных ¡3 он не имеет конечной суммы при \z\ — 1, что отве
чает значениям О, равным 0 и тг. Но функция 6(ft) является одним из 
сомножителей волновой функции ф. Согласно физическому смыслу функ
ция ф должна быть конечной в любой точке пространства. Следова
тельно, и 6(0) должна быть конечной повсюду, в том числе и при 
0 =  0 и тг. Это оказывается возможным только при таких значениях 
|3, когда бесконечный ряд вырождается в конечное число членов. Это 
приводит к тому, что допустимы лишь значения ¡3, которые удовлетво
ряют следующему условию:

Р =  (V +  | /И ! ) (V + 1 m | +  1). (31)

При выполнении (31) числитель (30) обращается в нуль и при любом 
ач все коэфициенты av+i, av+2 и т. д. будут равны нулю; вместо бес
конечного ряда получается многочлен. Таким образом, благодаря тре
бованию конечности ^-функции величина ¡3 может принимать не любые, 
а только строго определенные значения.

Обозначим число v | /лг| буквой L Оно может быть только нулем
или целым положительным числом (как сумма v и |/п |, которые могут 
быть только нулями или целыми положительными числами). Таким об
разом появляется квантовое число /, от которого зависит ¡3.
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При

р =  / ( / - И ) .
(32)
(33)

Подставив в ( 18) вместо £ его значение (33), ми получаем уравнение 
для Ь. Решением этого уравнения являются особые функции, так назы
ваемые присоединенные функции Лежандра, Не будем отыскивать реше
ние в общем виде, а приведем готовые значения функция 0 дли низ
ших значений I и т. Убедиться в справедливости приведенных реше
ний можно непосредственной подстановкой функций (34) а уравнение 
(18).

Решения уравнения (18) зависят от двух характеристических чисел/ 
и т. Из них /, как указано выше, мгжет принимать значения 
0 ,1 . 2, 3 . . .  Это число / является аналогом азимутального квантового 
числа в теории Бора. Из соотношения / э » | т |  следует, что кажтому 
значению I отвечают 21~\~ \ значений т, равных —/, I , . . .
—3, —2, —1, О, 1, 2, 3,. . 1, I. Значения функций 6М, приве
дены ниже:

/ = = 0 ш = 0 « « 0 0 - , у г
—

/**! 1 т = 0 «:о0о = 1 С05 II
П Т

/ —•1 1113« 1 »1̂ ;. (й)

/ « *2 ТП - - 0 М « )  = - ¿ ^ . ( 3  С05а 3 — 1)

2 ® в» — 1 «*а, 00 =  -1-0? в т  й со$ й
2

2 м -- «  2 Ь ,г 2(5)) )а15 .— . $т- У4

ОН)

Остается решить уравнение так называемых радиальных функций атома 
водорода:

¿ у ( - £ ) - £ + т ( * + 4 ) * - «  <“ >
или, положив /?(/■)«= г» (г),

Дг- (гу (г))- П / г - и * { г) + ¥ ? ( е +  г~ ) п ( г )  =  0. (36)

В это уравнение входит энергия Е. За нуль энергии выбирается 
энергия системы, когда электрон удален на бесконечное расстояние от 
ядра. При такой системе отсчета энергии неионизованного атома отри
цательны (так кзк приближение электрона к ядру представляет экзотер
мический процесс). Мы будем решать уравнение для отрицательных 
значений энергии Е, поскольку нас интересуют только сос тояния иено-

низованного зтома. Для больших г члены с — ^  ^  и 8̂ г "  в Урав- 
нении (36) становятся очень малыми.
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Вместо уравнения (36) рассмотрим приближенное уравнение

Лгч (™ (г)) -г- ( № )  ГУ (т) — о. (37)

Перепишем его в виде

“£5 (г® (0 ) "Ь а*го ( 0  =  0. (38)
где

8Г - (39)

Решением (38) являются функции:

гу (г) =  Се°г (40)
г о (г )=  Се-«г (41)

Только в]орая из них удовлетворяет условию обращения в нуль на 
бесконечности. Общее решение ищем в форме произведения получен
ного решения для больших расстояний на некоторую функцию /(г), 
которую предстоит найти:

ГУ (г) — / ( г)е-шг (42)

Подставив это выражение в (36), получим следующее уравнение для 
/(&■

агп- 1 кг Н"г -)/= о. (43)

Решение этого уравнения будем искать опять в виде ряда:
ОО

/(О— 2 ^ ’ (44)

тогда
ОО ЦО

4 ?  =  2  ^ г ■': к"?! =  2  Ь;> ̂  ~  г '~9- 0 5 )
>3=1 *«««2

Подставив выражения для производных в (43), получаем форуулу, свя
зывающую коэфициенты в (44):

(V (V -г  1) — / (/ 4-1>) ь.,, ,  =  Ьч [ 2у | / ~ - "р -  -  • (46)

Из (46) видно, что при V =  / левая часть будет равна нулю. Следова
тельно, все ¿у с у < /  также равны нулю. Ряд начинается с члена

Исследование показывает, что сумма членов этого ряда при про
извольных значениях Е стремится к бесконечности при г -* оо. 
Произведение этого ряда на е-«г, т. е. радиальная часть волновой 
функции, не стремится к нулю при г —► со, что необходимо из физи
ческих соображений. Это и накладывает ограничительные условия на Е.
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Конечные решения существуют только при таких значениях Е> при 
которых, начиная с некоторого V =  л/, произойдет обрыв ряда. Это 
осуществляется, если коэфициент при в правой части (46) обратится
в нуль:

2v — 8к2тЕ 
¥

8ъ2те2
~ ¥ ~ 0 . (47)

Условие (47) приводит к следующей формуле для возможных характе
ристических значений энергии (при замене V на я):

£  = 2 т?те̂ (48)

где п —  целое число, причем I может быть равно или меньше п — 1. 
Решения уравнения (19), так называемые присоединенные функции 
Лягерра, приведены ниже:

п =  1

оII

п =  2 II о

п =  2 / =  1

а II 00 II о

а II со / =  1

а и оо 1— 2

1 —— к2и  Я10(г) =  - Т  2е а , где а =Ю V ) д3/а ^  » * 'м‘~ ~ Ат&те*

25 /?ао(г) =  

2/? #21 (Г)

35 #зо (г) 

з р  #31 ( г )

м  # м(г)

21/ 2 а 3 I 2
1 Г

г /б а 3- а

1 ( 6
э / з ? -

1 /  4
эУ ба*~ Г

_  1 4

9 У  ЗОа3 9

г \ 
а 
г

' 2 а

За

За

4 г2 . - о -- е За

(49)

Произведение функций Ф, 0 и #  дает полные решения уравнения 
Шредингера (табл. 4).

Функции отвечающие разным состояниям, ортогональны. Это зна
чит, что интеграл J  равен нулю. Ортогональность решений
уравнения Шредингера может быть доказана в общем виде, но мы 
опускаем это доказательство, предоставляя желающим убедиться в спра
ведливости непосредственной проверкой для любой пары собственных 
функций.

Решениями уравнения Шредингера исчерпываются все возможные ста
ционарные состояния системы.

86. Направленные валентности (к гл. IV)

Покажем, что восьмерки облаков трех /7-электронов направлены по 
осям декартовой системы координат. Обозначив радиальную часть
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волновой функции через /(г), можно получить из (14) и (34) следующие 
выражения для трех /7-состояний:

т = :

у
+Р- =• г^т=- /'(О бш & сое «х 2 У 71

У з
фр =  - /(/*) бш в $1п «
Т ‘ у  2 / я  у

т  =  0 ^р =  ■■ ^ /(г )  соб •
Т * 2 /те '

Из (2) следует, что
81* П & СОЭ СО =  — ,* Г
8Ш С0 =  -=̂ -,

СОБ & =  ~  ,

так что _

( ' . = ! ^ № ) 7 = Л ( ' ) '

(50)

(51)

(52)

(Г,,/' |Г)=^ Т !)
оси Д7, фрл —  по оси г.

I, т. е. функция направлена по оси х , фр  ̂— по

Рассмотрим атом а с двумя валентными /7-электронами. Пусть эти 
электроны описываются функциями фрх и ^р^. Назовем р^-электрон 
первым, а ру— вторым. При приближении атома Ь его электрон (третий) 
будет обмениваться с обоими электронами а. С одним из них, напри
мер первым, он даст связь; от второго будет отталкиваться. Энергия 
радикала аЬ по аддитивной схеме (формула 6, гл. IV) равна:

Е — С +  А4к — у  А'4к =  С^з +  С23 ~Ь А13 —  у  ̂ 2з> (53)

где С— кулоновская энергия, которую можно разбить на две части 
С13Ч-С23, ^ 18— обменный интеграл между электронами а и Ьу обра
зующими связь, Л23 — обменный интеграл между несвязанными электро
нами а и Ь, т. е.

с 13 =  /  ^  (1)ЯФ2 (3) Л ;  А1Л =  /  (1) (3) Я  фя* (3) (1) ¿т

С,3 = /  <£у (2)Яф* (3) Л ;  Л23 =  /  И  (2) ф6 (3) Н ^Ру (3) ф6 (2)йх. (54)

Пусть атом Ь приближается к а по линии, составляющей угол ос с 
осью х у вокруг которой сконцентрировано облако р^-электрона. Прс-
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изведем для упрощения расчета преобразование координат. Повернем 
оси на угол <х. Новой осью х '  будет при этом линия, вдоль которой

атом b приближается к а. Старая (лг, у) и но
вая (л:', у ')  системы координат изображены 
на рис. 76. При повороте осей координаты 
преобразуются по следующим формулам:

х  =  х '  cos ос — y r sin а
, . , , (55)у  =  х  sin oL-j-y cosa.

Рис. 76. Поворот осей коор- - , ,динат. Функции ^  и <\Ру переходят в

Фрх = Л  (Г) х  = / ,  (/•) [х' cos <х — У  sin a] =  cos « — <1»р sin a

bpy = / ,  (r)_y = / j  (r) [*' sin a -j- У  cos a] =  YPx sin a -j- Yp cos a. (56)

Подставив новые значения ^px и фр в (54), получаем

С13 =  /  cos a —  YPy sin a)4 (1) Яф2 (3) dx =

=  cos2 a / ф £ ( 1 ) Я ф 2(3 )Л  +

+  sin2 a J  ф* ( 1) Яф2 (3) dx —  2sin a cos a f  ф ^  (1) ф ^  ( 1) Яф2 (3)A(57) 

Q 3 =  sin2 a /  ф £  (2) Яф2 (3) dx +  cos2 a J ф ^  (2) Яф2 (3) dx +

+  2sin a cos « J  ф' (2) ф' (2) Яф2 (3) dx .
J  л  у

Точно так же из (54) и (56) следует, что

А п  =  /  (Фр, (1)cos * — УРу (1)sin «) Фь (3) Щ ьО) (Фрх (3) cos a —

-  ф ^  (3) sin a) dx =  eos» a J  ф ^  ( l ) - b  (3) Яфь (1) ф ^  (3) dx +

4 “ sin2 a J фр  ̂(1) Фь (3) Яфь (1) ty'py (3) dx 

2sin a cos a J  ф ^ (1) ф6 (3) H% (1) ф ^  (3) dx (58)

A 3 =  sin2 a J  уРя (2) фь (3) Яфь (2) ф ^  (3) dx +

+  cos2 a Г ф' (2) фь (3) Яфь (2) ф' (3) dx +
J у  у

+  2sin « cos a J  ф ^  (2) фь (3) Яф6 (2) ф ^  (3) rft.

Можно показать, что интегралы ¡  Фрж(О Ф ^ (1)Яф2(3) Л  и

Г Фрж (1) Фь (3) ^ФЛ1) Фр„ (3)dx Равны нУлю*«/ аг у
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Тогда Cls =  cos9 a f  ( 1) Я ф Л 3) rft +  sin9 « J ф* (1) Яф9 (3) rfx

C2S =  sin9a J ф £  (2) Яф9 (3) dx +  cos9 a J  <&> (2) Яф9 (3) dx (59)

A a  =  cos9« J ф ^  (1) фь (3) Яфь (1) YPe (3) Л  +

+  sin9 a J  4̂ ( 1) (3) и ы т ' р у (3) dx

=  sin9 a J  <&e (2) Ф6 (3) Щь (2) Ф ^ (3) dx +

+  cos9 a f  ¥  (2) фь (3) Щ ь (2) ф' (3) A .
J  У  У

Из (59) следует:

С = С 13 4 - Саз =  /  <р1щ \ d -+  /  ф ^  Яф? А . (60)

Суммарное кулоновское взаимодействие не зависит от угла приближения 
атома Ь. При изменении a меняется энергия взаимодействия электрона b 
с каждым из электронов а, но сумма их благодаря аддитивности электро
статических сил остается постоянной.

Обменная энергия не аддитивна. Она равна

A =  A13~ y  Л23 =  ( cos2 « — Т  sin2 a)  J  ^  W M P x  Л +

+  (sin2 « — \  cos9 aj J  ф6Яфьф ^  dx =  (61)

=  ( 3cosii2a ~ 1 ) J J  ф ^ %Щ ъ'\рх dx -  J  ф#  ̂фьЯфйф ^ dx} - f

+ т /  ^

Как видно из (61), А зависит от угла a. Осуществляется всегда то 
состояние, которое отвечает минимуму полной энергии системы, т. е. 
максимальной обменной энергии. Это означает, что связь образуется не 
под произвольным углом, а под таким, который обеспечивает наибольшую 
обменную энергию. Максимум ее можно найти, продиференцировав (61) 
по а:

=  3 { /  ’b x  'hHM p x dx — J  ^Ру '\ьЩ,;Ъу <*jsin orcos а. (62) 

dAПроизводная обращается в нуль при а =  0°. Связь образуется по

оси х, т. е. в направлении максимального перекрывания с облаком 
рх-электрона. При этом энергия связи наибольшая, а отталкивание от 
р^-электрона минимально.
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87. Гибридные функции (к гл. IV)

Для получения тетраэдрических гибридных функций найдем, следуя 
Паулингу, линейные комбинации одной и трех ^-функций, которые 
дают максимальную прочность связи.

Линейная комбинация имеет вид:

& =  4- +  с'\ру + л^рх-
Отыщем значения коэфициентов а, Ь, с к при которых осуществляется 
наибольшее перекрывание. Предположим, что связь образуется в напра
влении оси г. Тогда можно ограничиться линейной комбинацией и
фр -функций:

Ф1 =  аФв (63)
Эта функция должна быть нормирована к единице, т. е.

|  ф? А  =  а» |  <Ь2 +  2аЬ /  фвфР>А  +  Р  |  Ър / х =  1. (64)

Волновые функции ф8 и фр сами нормированы к единице и взаимно 
ортогональны:

/  'Ь2 Л  =  1; /  ф£ А  =  1, |  ф,фР> А  =  0. (65)

Выражение (64) переходит при учете (65) в
а2-\-д  з — !, (66)

Можно переписать (63) в виде:

+  (67)
Вспомним, что

^ = 4 ? - /<г)
уз~

^  8‘п °С0£! ?

(68)

/ « « и »

Так как мы интересуемся только угловой зависимостью, то можно
ввести общую для всех функций (68) часть нормировки— в / ( г ) ;

2у  л
пренебречь различием в радиальных частях и p -функций и положить 
/( /* )=  1. При этом получаем:

Ф я  =  1  _  ( 6 9 )
typx =  Y  3 sin 0 cos ср 

Фр  ̂=  ] /  3 sin 0 sin ср 

фяг =  3 cos &

540



(70)

В направлении связи по оси г  (т. е. при й=»0):

^  = 1,

так что согласно (67)
^1(9=0) = а 4 - / 3 ( 1 - й2). (71)

Для того чтобы найти а, соответствующее максимальному перекры
ванию, т. е. наибольшему значению ф в данном направлении, следует 
продиференцировать (71) по а и приравнять производную нулю:

т. е.

Следовательно

_  I 3 * 2 и
~ д Г ~  ~ 2 у Г Щ ^ Щ (72)

(73)

(74)

Тем же путем можно найти гибридную орбиту второго электрона. 
Пусть вторая связь будет расположена в плоскости хг. При этом 
нужно рассмотреть только линейную комбинацию ^рх и

'Ь =  +  ¿а 'К  +  а^Рос- (75)

Условие нормировки, как и в случае (64), дает:

«22 +  ^ 2+ ^ 22=  1. (76)
Функции и ¿о должны быть ортогональны:

/  -К 4* ах =  /  (4 - ф. + Фр . )  + Э Д р.+ 4 р*> *  =

а2 [ П ь 2 _л
2 » 2 (77)

Отсюда
3 (78)

Из (76) и (78) следует:

^  +  ¿ ,2= 1; 1 ----- %£-■ (79)
т. е.

'{'а — 2 X К  +  V  1 з* Фр*. (80)

В плоскости х г  угол <р равен 0°, так что

=  V "3 БШ в
$Ру =  0

=> ^ЗСОвО

(81)
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Воспользовавшись (81), можно переписать уравнение (80) в виде: 

Фа==аа'1'в — а2с08^ +  ] / Г"1 —  —ф  •У ГЗ з1п&.

Найдем значения а2 и 0, при которых ф2 максимально:
4 а2 
3=  1 —  cos Я -да2 V'-Ч

УЪ sin Ь =  О

^ = a 2s i n ô - f ] / ^  1— ̂  • / 3 c o s 0  =  0

(82)

(83)

Эти уравнения удовлетворяются при:

Следовательно:

Окончательно получаем:
1

1
3 ;

1
йа — 2 • (84)

1
2 У З  ’ 2 У з

(85)

‘- у Ч 2 у з  №  ■
(86)Ф* =  Т * ’

Так как со$& =  — ^ , то эта функция ориентирована по оси, состав
ляющей угол в 109°28' с осью г. Аналогично для третьего и четвер
того электронов находим:

11 1_ Ч — - ^ Ф р и + ^ Ф р , .
\  (87)

Ф> =  - Ф «  —
1

2 УЗ 
1

2 УЗФ4 =  -2 Ф« — 77? Фр ,Уб У ^ Ч

Все четыре функции отличаются друг от друга только поворотом на 
тетраэдрический угол.

Другой ряд тетраэдрических орбит можно получить, исходя из того 
факта, что на долю каждого гибридного электрона приходится по
одной четверти s-9 рх-9 ру-9 рг-электронов ^т. е. — а22 =  — а42 =

=  При этом коэфициенты при typ  ̂ и $рг в смешанной
функции равны ±  1/2.

Четыре орбиты отличаются друг от друга различными комбинаци
ями знаков +  и — при фРу и tyPz:

Фх —  J  (ф 8 +  ФР* +  ФРу +  ф рг)

Ф2 =  \  (Ф* ~  Ч  ~  Ч  +  Ч  )  (88)

Ф » = 4  (Ф» —  ФРх +  ФР^ —  ФРа)

Фх =  \  (Ф. +  Фрж — Фр*— ФРг)
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Они направлены по диагоналям четырех квадрантов прямоугольной си
стемы координат ---------( - , -----1-----и -]-----------).

Эти функции совершенно эквивалентны приведенным выше. Пре- 
имуществество их в том, что они более наглядно демонстрируют равно
ценность всех четырех связей.

При тригональной гибридизации одного и двух р-электронов 
одна ^-функция распределена поровну между тремя, так что на долю
каждого гибридного электрона приходится */8 ^-облака (а2 == ).

Первую смешанную орбиту можно, следовательно, записать в виде:

(89)

Она направлена по оси х . Остальные две орбиты имеют вид:

'1-2 =  « А  4  Ь$рв 4 - С^ру, 1

3̂ =  «3^ +  ¿8 4  Ч\Ру /
(90)

Из условия нормировки следует:

Так как

в22+ ^ 2 +  ^ 2= 1-
%24 ^ 2 +  ^ 2= 1- ) (91)

а2 =  а3 =  | /  _1_, (92)

то
^224  с22= ] / " - | - .

(93)

Из условия ортогональности ^  и получаем:

/ ( V т  V ^ ) { у г л==_г +
+  / т * а = 0 - (94)

Из (93) и (94) следует:

Аналогично получаем:
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Окончательно имеем:

V F  ^  +  V i  *р»

.1. ^ 1 л 1
^2 — y Y 3 -с J у т

i _ 1 1
фр
Л Уt# у ®i & i

3 -с 8*° 1

V T

Две эквивалентные функции из одного .у- и одного р-электрона 
ная гибридизация) имеют следующий вид:

( 9 7 )

(линей-

't'i — ^5+  У2~ Црх>

^  =  у т  ^  ~  Y T

(9 8 )

Пять водородоподобных ¿/-функций имеют вид:

^ ^ / ( ' • Х З с о з П - О

dyJr¡¡ =  Y  15 /(г )  sin & cos & cos tp 

^*+2 — V 15 f i r )  sin 0 cos 0 sin ®

rf*+y =  - ^ - / ( r) sin2 & sin 2 ? 

d<cV =  - ^ p - / ( r )  sin“ & cos 2 <p,

где / ( r )  — радиальная часть функции, не существенная для нашего 
рассмотрения.

Расчет приводит к следующим выражениям для шести гибридных 
октаэдрических функций:

Y2  уз* ^dz

^  =  y í y  * * + T ' W + 7 Г  ̂

^  =  Уб 8̂ 4~ yj2 ”Ь Т *̂2/ у у  

5̂=> уё" утГ  Т 'W  +  у у  ^ РУ

6̂== Уб у п  ~ 2 ^ * х у  у у  ^рг/

где использованы две ¿/-функции (dz и ¿/^).
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Если образуются четыре связи с участием одной ¿/-орбиты, то 
эквивалентность и наибольшая прочность обеспечиваются при следую
щих линейных комбинациях:

, 1 , i 1 , т 1 f

, J _ , , ±  , ___ i _ ,
V2 2 2 'J'dxv -\[2 ^Px
, 1 , 1 . , 1 .

т ' Ь — т ^ + т т Ч
, i , i , i ,
V4 — 2 Ve 2 Vítei/ y j  ^Ру

88. Колебательные и вращательные уровни (к гл. VIII)

Для нахождения колебательных и вращательных состояний рассмот
рим простые модели. В двухатомной молекуле атомы колеблются вдоль 
линии, соединяющей ядра. В первом приближении можно представить, 
что колебания удовлетворяют закону одномерного, т. е. линейного 
осциллятора [гл. 1, уравнения (11—20)]:

F =  - k x  =  m ^ .  (1)

(Напомним, что F — это возвращающая сила, пропорциональная смеще
нию из положения равновесия х; k —  коэфициент пропорциональности, 
называемый константой упругой или возвращающей силы).

Круговая частота о> равна:

II3

(2 )

Из уравнения
а) =  2  t:v (3)

находим частоту колебания v:

V 1 - / Т .2 71 г т (4)

В двухатомной молекуле колеблются оба атома. Пусть массы ядер 
равны т1 и т2ь а равновесные расстояния от общего центра тяжести 
равны гг и г2. Тогда

,п1г1 =  т2г2. (5)
Пусть ядра смещаются на х 1 и х2. Центр тяжести остается непо
движным. Соответственно получаем:

Щ (>1 -1- *!) =  Щ (г2 +  х2) (6)
ИЛИ

т1х 1 =  т2х 2. (7)

Отсюда имеем: х л =  - 2— и х 2 =  Полное смещение равно х х х 2
и, следовательно,

р  =  —  к (х 1-\-х2).
35 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина.

(8)
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Воспользовавшись выражениями для х г и лг2, получаем:

Уравнения движения имеют следующий вид:
£ х

d f i  тп\** йР Щ

Умножим первое уравнение на 
жим их. При этом получаем:

щ щ  \ (&хх

т2
mi +  Щ

, а второе на т 1
m t  +  т*>

(■ ^ )(§ ч -* & )— *<*.+*>ТП1 +  т 2 й& 1 <и2

Заменим х г- \- х 2 на х . Тогда
/и1/и2 сРх_ ,

Это уравнение колебания частицы с массой

т :
т х +  т 2

(9)

( 10)

и сло-

( 11)

( 12)

(13)

Таким образом, колебания двух атомов около двух положений равно
весия можно заменить колебанием одной частицы (осциллятора) с так 
называемой приведенной массой т. Частота колебания равна:

Работа, которую надо затратить, чтобы сместить колеблющуюся 
частицу из положения равновесия на расстояние х, равна

х
f k x d x = * k- £ .  (15)
О

Эта работа численно равна увеличению потенциальной энергии. Так 
как х — А cos 2тМ (где А —  амплитуда), то

Епог =  =  2т h 2mx2 =  27r2v2/Hi42cos227:v/. (16)

Кинетическая энергия равна:

Екви. =  ^  =  2  (¿¡¡J  =  2ъ*'РтАЧ\г)?2тМ. ( 17)

Отсюла полная энергия:
Е =  2^2v2/nA2(cos22^vi -|- sin227rv/) =  2rc2v2wA2. (18)

Как видно, она пропорциональна квадрату амплитуды.
В старой квантовой теории Планка принималось, что энергия осцил

лятора может иметь только значения:
E — nhVy (19)

где п — любое целое число.
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Осциллятор поглощает энергию только порциями, при этом он из 
состояния Еп — пк* переходит в состояние 1 =  (п -)- 1)Лу. Из урав
нения (18) имеем:

Еп =  пЬ» =. Ап2 • 2тг272/л, (20)

Еп+1 =  (я +  1)** =  ^ 2п+1 • 2Л 2/п. (21)
При поглощении энергии частота остается той же, меняется только ам
плитуда. Таким образом, особенность планковского осциллятора по срав
нению с классическим заключается в том, что амплитуда меняется не 
непрерывно, а скачками:

Ап+1 — У п +.1 (22)
Ап Уп

Она может принимать ряд дискретных значений А, Л | / 2 , Л |/3  и т. д.
Подобно тому, как волновая механика внесла существенные кор

рективы в боровский атом, она изменила и планковский осциллятор. 
Напишем уравнение Шредингера для линейного осциллятора:

с
йх2 --¡¿Г (Е —  2т =  0 . (23)

Для удобства решения введем следующие обозначения:
8 п2тЕ 4 т&тч ,—ГГ)— =  а и —г— — о№ к

или
а _ 2Е 
Ь ~  кч '

(24)

(25)

Вместо координаты х  введем координату д, 
дующим соотношением:

Тогда

ах2 йд2
Подставив (25) и (27) в (23), получаем:

которая связана с х  сле- 

(26) 

(27)

(28)

При решении этого уравнения оказывается, что ~  может принимать
только определенные значения, выражаемые рядом нечетных целых 
чисел 1, 3, 5, 7 и т. д., или в общей форме Легко, напри
мер, видеть, что одним из решений может быть

* =
-а2!*е (29)

Действительно, двойное диференцирование ^ по д приводит к уравнению

5 + ( 1 - ^  =  0, (30)

а л 2 Е -  /IV /01.-Г. е. - = !  =  - ,  „ли £  =  т  . (31)
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Далее решением уравнения может быть:

и ю о
1 ►о (32)

Это приводит к
^  +  ( 3 - ^  =  0 (33)

или
■£- =  3 и Е =  тгЬч. (34)

Приведем и другие решения

4,==(492 — (35)

=  (8<73—  12<7)е 3 4 Е - ф » (36)

^ =  (1 6 ^  — 48 ?2 +  12) е~*'' 4 >II (37)

Мы не будем вдаваться в подробности. Укажем только, что можно 
найти общую формулу, из которой получается полный набор всех воз
можных значений удовлетворяющих уравнению (28) 1. ^Ыд дает 
вероятность нахождения колеблющейся частицы в интервале между 
д и д-\-(1д. Выражение для энергии линейного осциллятора имеет 
следующий вид:

Е =  ( п - \ - - ^ к 1 .  (38)

Таким образом, энергия колеблющейся частицы может принимать только 
определенный ряд значений. Это квантование получается в волновой 
механике автоматически, как результат решения уравнения Шредингера. 
Расстотрим возможные вращательные состояния. Энергия вращения двух
атомной молекулы (массы агомов тх и т 2, расстояния от центра тяже
сти гх и г2) равна

Е = (39)

где и у2— скорости соответствующих атомов. Пусть число оборо
тов в единицу времени, т. е. частота обращения, равно V. Тогда

=  2кг1ч (40)
ъ2 =  2тг г2у (41)

(42)

2тгу =  со означает угол, описываемый в единицу времени (угловая ско
рость). Выражение п ь ^ г ^ /я ./22 называется моментом инерции моле
кулы и обозначается через /. Можно переписать (42) в виде:

£  = /срЗ
Т ' (43)

В старой квантовой теории условие квантования сводилось к тому, 
что момент количества движения (туг) мог принимать не произвольные

1 См., например, Ф ок, Начала квантовой механики, КУБУЧ, Л. 1934.
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значения, а лишь£- , где К — любое целое число. Применительно к нашей2%
вращающейся молекуле (ротатору) это условие запишется так:

"*i<Vi +  " W 2  =  2T
или согласно (40) и (41):

2itv (от/!2 -f- от2га2) =  =  ~

Из уравнений (45) и (43) получаем:
g К'-Н’- 
t , ~  8пЧ’

(44)

(45)

(46)

т. е. энергия ротатора принимает значения, пропорциональные квадра
там целых чисел. Волновая механика изменила этот результат в том 
смысле, что вместо К 2 следует взять К (К-\- 1):

K (K + \W
п  ~  8 пЧ

(47)

Легко видеть, что момент инерции просто связан с межатомным рас
стоянием г, равным гх-\-г2. Для расстояний гг и г2 имеем из механики 
соотношение:

т1г1 =  т2г2 или т1г1 =  т2(г—гх), 
т2Гл =  г т\ +  т2

(48)

(49)

гч =  г __Щ__
ТП\ + (50)

Подставляя это в выражение для момента инерции, находим:

/  =  ОТ/!2 +  ОТ./22 =
Щ +  т2

/- =  тг*, (51)

89, Уравнение Клаузиуса-Моссоти (к гл. X)

Представим себе плоский конденсатор с двумя бесконечно боль
шими стенками, находящимися друг от друга на некотором расстоянии. 
Одна стенка несет положительный заряд, поверхностная плотность кото
рого (т. е. количество электричества, прилегающего к единице поверх
ности) равна -\-о. Соответственно единица поверхности противополож
ной стенки имеет заряд — о. Рассчитаем напряжение поля, численно 
равное силе, действующей на единичный заряд, помещенный в некото
рой точке О между обкладками. Опустим из точки О перпендикуляр ОА 
на стенку (рис. 77). Из А опишем на стенке две концентрические 
окружности с радиусами s и s - j-d s  (АВ и АС). Площадь бесконечно 
узкого кольца между ними равна 2i:sds. Как видно из рисунка,

АВ =  5 =  OB sin ¡3. (1)

ds — BC можно найти из треугольника BCD. В нем угол CBD равен (3, 
а сторона BD равна:

BD =  OB sin d$. (2)
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Ввиду малости угла d$
BD =  OB d$ .

„  , BD OB d?ВС =  d s =  — « =

Площадь кольца равна
2̂ <> =

cosp cos fJ

2 к(ОВ)2 sin р 
co s р

Количество электричества на кольце равно 
, 2п(ОД)з ст sin ptfр

°  *** COS Р

(3)

(4)

(5 )

(6)

Результирующая сила взаимодействия между зарядом в точке О и 
кольцом равна проекции на направление поля:

=  2,tasin № (7)
Для нахождения поля всей пластинки надо проинтегрировать (7) по 
всем углам от 0 до 90° (чтобы учесть действие всех колец). Это дает

2то. С такой силой единичный отрица
тельный заряд притягивается к левой 
положительной обкладке. С такой же 
силой он отталкивается от правой от
рицательно заряженной стенки по на
правлению к левой. Таким образом, 
полная сила, влекущая единичный заряд 
налево, равна 4то.

+ б

•  +> -  +» -  +

-  ♦  -  ♦  -  +

-  +  -  +  -  +

1 >

-4

Рис. 78.

Теперь заполним пространство между стенками какой-нибудь сре
дой, например, бензолом. Молекулы последнего, как и любого вещества, 
состоят из ядер и электронов. Действие поля скажется в том, что мо
лекулы начнут поляризоваться, т. е. положительные заряды начнут 
смещаться направо, а отрицательные налево. Заряды в молекуле раз
двинутся, в ней индуцируется (наводится) дипольный момент, равный 
1е, т. е. смещению, помноженному на заряд.

Если вещество между обкладками состоит из молекул с постоянным 
дипольным моментом, то последние ориентируются в поле.

Теперь можно схематически рассматривать пространство между об
кладками конденсатора как совокупность диполей, расположенных в 
притык друг к другу (рис. 78). Минус второго диполя находится около
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плюса первого, минус третьего около плюса второго и т. д. Легко 
видеть, что сила, действующая на единичный заряд, уже не та, что 
прежде. Действие всех внутренних зарядоз компенсируется (например, 
плюса первого диполя и минуса второго); остается, однако, слой от
рицательных зарядов, примыкающих к положительной обкладке, и слой 
положительных, прилегающих к отрицательной стенке, т. е. однородно 
поляризованное вещество эквивалентно внутреннему конденсатору с 
некоторой поверхностной плотностью / ,  действующему на единичный 
заряд в обратном направлении. Следовательно, сила, действующая на 
заряд, равна уже не 4~а, а 4тгз — 4т:/. Отношение

<8>
и есть диэлектрическая константа, показывающая, во сколько раз бла
годаря введению среды уменьшилось взаимодействие.

Рис. 79. Рис. 80.

Легко видеть, что /  тем больше, чем больше концентрация диполей 
и чем больше величина каждого из них:

I — пт, (9)

где п — число молекул в 1 см3, а т — дипольный момент в направле
нии поля (индуцированный -|- проекция постоянного).

В этой трактовке молекулярная структура среды (диэлектрика) за
менена непрерывно распределенным между обкладками конденсатора 
электрическим моментом с плотностью, равной /.

Теперь, в отличие от среднего макроскопического поля, рассчитаем, 
следуя Лоренгцу, эффективное поле, действующее на молекулу, по
мещенную внутри диэлектрика. Прием Лорентца заключается в том, 
что на большом расстоянии от рассматриваемой точки вещество трак
туется как однородно поляризованный диэлектрик, а на малом расстоя
нии учитывается его молекулярная структура. Вырежем вокруг точки 
О маленькую сферу, которая все же значительна по сравнению с мо
лекулярными размерами (рис. 79). Поле в точке О (в месте нахожде
ния какого-нибудь диполя) слагается из: 1) действия обкладок конден



сатора 4тго; 2) силы обусловленной поляризацией вещества между 
обкладками конденсатора и сферой (за вычетом вещества внутри сферы), 
и, наконец, 3) силы Л». обусловленной молекулами, находящимися внутри 
сферы:

F = 4 ico +  F2 +  /v  (10)

Между стенками конденсатора и сферой вещество однородно поляри
зовано. Поэтому вне сферы оно действует зарядами, ограничивающими 
две поверхности (у стенок внешнего конденсатора — 4тг/ и на поверх
ности сферы). Сила F2 состоит из двух слагаемых. Чтобы найти дей
ствие зарядов, прилегающих к сфере, вырежем на ней пояс ABCD 
(рис. 80). Поверхность его равна

2тг (BK)(AB) =  2tz ( г  sin ¡3) (rd |3) — 2тс г2 sin ,3 d% ( 11)

где г — радиус сферы. Поверхностная плотность заряда на сфере равна 
/  cos ,3, так как заряд /, прилегающий к некоторой площадке s , пер
пендикулярной к OL, будучи распластан на сфере, займет на ней пло-

Полный заряд на шаровом поясе равен:

/ '  =  2:1/г2 sin ^cospflfp. (12)

щадку
c o s  ¡3

В центре сферы создается поле, равное сумме проекций
Г  cos ,6 
~ Т 2 2т /s in  pcos2^ . (13)

Проинтегрировав (13) по всем углам (от 0 до 180), мы охватим всю
4

сферу и найдем величину -у --:/. Направление этой силы, как видно
из рисунка, совпадает с направлением поля внешнего конденсатора. 
Таким образом

/^  =  — 4*7 +  4 - * / = — Г * / -  (И )

Расчет силы обусловленной молекулами внутри сферы, т. е. побли
зости от точки О, представляет для общего случая наибольшие труд
ности. На малых расстояниях предположение об однородной поляри
зации среды недостаточно и необходимо знать структуру и пространст
венное расположение молекул. Лорентц показал, что в двух частных 
случаях, а именно: 1) если вещество имеет кристаллическую структуру 
типа № С1 или 2) если молекулы диэлектрика расположены совершенно 
беспорядочно (газы, некоторые жидкости), то Вг равно 0.

Таким образом результирующая сила Т7 равна

В =  4тга----- тг/ =  4тго-------- т,пт. (15)

Момент молекулы в направлении поля в первом приближении пропор
ционален силе поля

т =  ос/7, (16)

где а — общая поляризуемость. Из (15) и (16) находим

/ 7 = 4 т т о ------- | - ' т ш о с / 7 . ( 1 7 )
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Отсюда получаем для диэлектрической постоянной следующее выраже
ние:

а 4т.
~Г
4т

(18)

Уравнение (18) можно переписать в принятой более удобной форме:
£— 1
е +  2

4
: з * л в -

N dЕсли молекулярный вес равен Л/, а плотность й, то п — ^  

число Авогадро. Тогда
е— 1 М 4 ЛГ

— Го =  т  .г-\-2 й 3

(19) 

, где N —

( 20)

90. Уравнение Ланжевена-Дебая (к гл. X)

Если диполь {х образует с полем угол ¡3, то составляющая его 
в направлении поля равна |х cos[3. Эта величина входит в измеряемую 
на опыте поляризацию. Каждый диполь образует с полем свой угол. 
Сумма всех составляющих моментов равна

[х cos Pj - |- jx cos p2 [X cos

Чтобы найти среднее значение составляющей, надо эту сумму разделить 
на число молекул.

Найдем сперва, какова вероятность того, что свободная молекула 
в отсутствии поля образует с некоторым заданным направлением угол 
между ¡3 и (3-|-А?р, если все направления равновероятны. Перенесем 
все молекулы параллельно самим себе, не меняя их направлений, так, 
чтобы один конец каждой молекулы находился в точке О. Опишем 
вокруг этой точки шар радиуса г. Зададимся некоторым направлением 
01. Вырежем на сфере шаровой пояс (рис. 80). Его поверхность равна 
2тгг2 этрйф  ^89, формула 11). Вероятность того, что молекула образует 
с ОЬ угол межлу (3 и й{3, т. е. вероятность того, что второй конец 
диполя смотрит в шаровой пояс АВСОу равна отношению поверхности 
пояса к поверхности всего шара:

dW = 2т. г2 sin р ¿3
4^75 У  Sin р dp . О)

Такова чисто геометрическая вероятность в случае отсутствия каких- 
либо преимущественных направлений.

Когда молекула находится в поле, то мы не можем ограничиться 
таким расчетом, а должны найти физическую вероятность данного собы
тия. Из закона Больцмана известно, что если вероятность некоторого 
состояния, например, данного распределения молекул в отсутствии 
поля, равна а, то при наличии поля она будет ае~и‘кТ. Здесь 
и — потенциальная энергия молекулы в поле, Т — абсолютная темпера
тура, а £ — константа Больцмана, т. е. газовая константа /?, делен
ная на число Авогадро.
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Таким образом, вероятность того, что молекула образует с полем
_ и_

угол р, равна J/2 sin ¿Зе ьт dfi. Найдем потенциальную энергию 
диполя в поле. Для этого надо вычислить работу поворота диполя 
из положения АВ (перпендикулярного полю) в новое положение, когда 
он образует с направлением поля угол р (рис. 81). Если конец диполя А 
переместился в С, то при этом выигрывается энергия

Fe {СК) =  Fe (ОС) cos р, (2)

где F — напряжение поля, численно равное силе, действующей на еди
ничный заряд; е — положительный заряд диполя, СК—* смещение в поле.

Точно так же, когда другой конец 
диполя сместился из В в D, то выигры
вается энергия

Fe {DL) =  Fe {DO) cos p. (3)

Полная энергия равна:

Fe cos р (DO +  ОС) =  Fel cos p, (4) 

где / — длина диполя. Так как

el =  ft, (5)

то потенциальная энергия диполя в поле

U =  — /=>cosp. (6)

Как видно, энергия минимальна, когда р =  0.
Таким образом, вероятность того, что диполь образует с полем 

угол между р и p-f-rfp, равна

dW= j  sin р eFv-C0S?,k7 d ¡3. (7)

Чтобы найти число молекул, образующих с полем угол р, надо по
множить dW  на полное число молекул N. Каждая из этих молекул 
имеет постоянный дипольный момент ¡х и момент в направлении поля 
(х cos р. Сумма проекций моментов всех молекул с углом р равна 
N dW acosp. Проинтегрировав это выражение по всем возможным 
углам от 0 до 180°, найдем сумму проекций моментов всех N  моле
кул. Разделив полученное число на Af, получим среднее значение со
ставляющей момента в направлении поля:

_  ̂ 1 /^ собЗ
m =  I 7j- asin р cos р е kT d р. (8)

о

В условиях опыта ^ ^ -s- всегда гораздо меньше единицы. Действи
тельно дипольные моменты имеют порядок 10~18 эл.-ст. ед., так как 
порядок величины заряда равен Ю*"10 эл,-ст. ед., а порядок длины 
диполя 10”8 см. Для диполя с а = 1  D — 10-18 эл.-ст. ед. потенци
альная энергия в поле в 300 W/см в сорок тысяч раз меньше его те-
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пловой энергии. Следовательно, вместо достаточно ограни
читься первыми членами разложения в ряд:

е р ^ ° м т  ~  1 . (9 )

При этом получаем *:

«  =  +  =  (10)
о

Более точное квантово-механическое рассмотрение ориентационной 
поляризации приводит к тому же значению, если температура не 
слишком низка. При очень низкой температуре необходимо ввести 
поправку. Это не имеет практически никакого значения, поскольку 
дипольные моменты всегда измеряются в такой области температур, 
когда формула (10) достаточно точна.

Момент в направлении поля пропорционален силе поля

т =  аор.
Отсюда находим

ор- — 3 кТ

( П )

(12)

91. Дипольные моменты связей (к гл. X)

Рассмотрим вопрос о происхождении электрического момента отдель
ной молекулы.

В двухатомных молекулах с ординарной связью каждое ядро со сво
ими невалентными (экранирующими) электронами может рассматриваться 
как положительный заряд е. Электрический цетр тяжести двух таких 
зарядов находится на середине между ними.

Отрицательные заряды представлены двумя валентными электро
нами, по одному от каждого атома. Согласно квантовой механике элек
трон можно представить в виде размазанного облака. В атоме водо
рода облако 1^-электрона обладает шаровой симметрией и его цетр 
тяжести находится в центре сферы (совпадает с ядром). Иначе говоря, 
электрон одинаково часто бывает справа и слева, сверху и снизу от 
этой точки и координата центра сферы это среднее значение коорди
наты электрона.

Если состояние электрона описывается функцией то среднее зна
чение его координаты х  выражается следующей формулой:

- =  (У'1Лт (1)
У  т

1 Можно проинтегрировать это выражение и без разложения в ряд. 
Тогда получаем:

еа .
.1 = 1(й )1  где * =  ££-.еа — е~°

При малых а это совпадает с приведенным в тексте значением.

555



Это и будет координата центра тяжести электронного облака в состо
янии ф Ч

Для нескольких электронов среднее значение координат центра 
тяжести дается следующим выражением

£л;4 =  и ____ ¿ = 1 ,2 .. . /г.
* (*

( 2)

я — число электронов.

1 Напомним, что в классической статистике среднее значение некоторой 
величины х определяется формулой:

— //(•*)* йх
//(*)<**

где / ( х )й х — это вероятность того, что х  имеет значение от х  до х \ - й х .  
Поясним это на примере. Если распределение скоростей газовых молекул под
чиняется закону Максвелла, то среднее значение скорости и находят следую
щим образом. Вероятность того, что молекула имеет скорость между у ц у - \ - с к г  
равна

ту*
Ае 2кт

где А — некоторая постоянная величина. Если проинтегрировать это выражение 
по всем скоростям у, получаем сумму всех вероятностей, т. е. единицу (усло
вие нормировки):

А $е  

А =

— /иг»*/2АГ 0
=  1

Если общее число молекул равно Ы, то число молекул со скоростью между V 
и V -г (ко составляет:

— ть*'2кТ
ЫАе

Сумма скоростей этих молекул равна:
— ту*/2кТ

А1уАе уМу.
Полная сумма скоростей всех мслекул будет:

/ —тпу*12кТ _ в
1ЯюАе v ¿dv.

Средняя скорость равна:
— Г — ту*/2кТ .  , 
т > = |  уАе уЫу .

Подставив вместо А его значение, получаем

~ _  (уе тУ 2̂кТуЧ у __ (уД у)(1у
\/(у)йу

где / ( у)<1у — вероятность того, что значение скорости лежит между уц у -\-(1 и ~  
В квантовой механике, где вероятность выражается через или точнее

эта формула заменяется сходной, но видоизмененной
—  Г
X —
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В двухатомной молекуле центр тяжести электронов находится на 
линии связи. Последнюю можно принять за ось х  и ограничиться 
только вычислением средних значений абсцисс.

Если поместить начало координат в центр тяжести положительных
зарядов, то величина определенная формулой (2), означает среднее

*
расстояние между электрическими центрами тяжести разноименных 
зарядов *. Дипольный момент равен:

_ 1 /
^ У ( 3 )

где е — заряд электрона.
В случае двух электронов формула (3) приобретает следующий вид:

(х х +
(4)

Если связь в молекуле ковалентная, то ее момент можно найти, 
подставив в эту формулу функцию (III—95), описывающую состояние 
электронов в гомеополярной связи:

« /{Фв(1)Ф»(2)+4-ь(1)'!'в(2)):1С*1+*0*
^ 2 +  252

Раскрывая скобки, получаем:

_е$'!?а20>НЧЩх1 + *2)^ *ГфЬ*(1)ФД2)(л:1 +  *,)Л
^гом. —  2 +  2«2 ‘ 2 +  2у2 ”г

, +  хх)Лх
" Г — ---------------2 + 2 * - ------------ • (6)

Формула (6) показывает, что момент гомеополярной связи слагается 
из моментов структур фва( 1) фь2 (2) и (1) фа2(2), соответствующих 
пребыванию электронов у атомов а и Ь, и момента переходной струк~ 
туры фв ( 1)фь(2)|>в (2)ф ь( 1):

_ е $ М (Щ ьЧ2)(х1 +  х №  _  е(А +  В)
,А1— 2 +  2*2 — 2+2^2 ’ С7)

_е$*/ъЧЩ ,№ ){х1 +  х №  _  е(В +  А)
' 2 +  2$2 2 +  2«2 ’

_  2еСФа (!) Фб 0) Фа (2) фь (2) (лг, +  х2) ^  4*75
Р'пер- 2 +  2̂ 2 2 +  2̂ 2»

где
А =  /фа2̂ ' ;  В  =  /фь2ЛГЙ?1; Г =  /фафйх ¿X.

(8)

(9)

( 10)

1 Координаты центра тяжести нескольких зарядов вычисляются по формуле:

X
V гл'{
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Поместим начало координат по середине между атомами. При этом

л  — -  л  ~~ 2 ’ ( П )

(1 2 )

где г — межатомное расстояние, так что момент структур I и II равен 
нулю. Для связей между одинаковыми атомами интеграл Т и момент 
переходной структуры тоже равен нулю. Момент гомеополярной связи, 
как и следовало ожидать, равен нулю.

В случае гомеополярных связей, образованных разными атомами, 
возможна асимметрия электронного облака переходной структуры. Хотя 
мы рассматривали движение пары электронов в поле двух якобы оди
наковых положительных зарядов, все же надо учесть, что атомные 
функции электронов разных атомов могут быть различны (например, 
один электрон s$ а другой р, как в HF). Следовательно, a priori не ясно, 
что переходная структура не имеет момента. Таким образом, игнори
рование момента гомеополярной связи между разными атомами может 
вызвать сомнения. Представляло интерес приближенно рассчитать момент 
гомеополярной связи в HF, где можно ожидать наиболее значительной 
асимметрии электронного облака переходной структуры, так как атомы, 
образующие эту связь, заметно отличаются по электроотрицательности. 
Оказывается, что момент меньше 0,1 D .1 Таким образом, можно при
нять, что гомеополярная связь даже между разными атомами практи
чески не имеет момента.

Состояние ионной связи описывается функцией йа (1) ^0 (2) (оба 
электрона у ядра а). При этом получается:

SV=  в J *i<? (1) (2) (*, +  *») d-z =  2еА =  ег (13)
в соответствии с обычным выражением.

В связях между разными атомами благодаря суперпозиции гомеопо- 
лярного и ионного состояний дипольные моменты имеют промежуточ
ные значения. В этом случае связь описывается функцией:

* =  с Л Ш Ш  +  'М 1Ш 2)! +  с,*в(1Ж (2). (14)

Подставив (14) в (4), получаем

_  с? (2 (А +  B) + 4Ts) +  2c^A+4c1ĉ  (As+T} e(c2*r +  2e1ci Ts)
^ * с£ (2 +  2s*) +  с2* +  4Clc2s с (2 +  2s2) +  с2* +  4 ^ 5

Момент связи слагается из момента гомеополярной структуры:
2А -1- 2В -|- 47s л о

“том. =  е ----— ¿р-— ~ 0 2,

момента ионной структуры:

^  =  е ^  ~  с коэфициентом с2‘2

(16)

(17)

1 Д я т к и н а, Ж. Ф. X. 14, 1589 (1940). 
* N  — нормировочный множитель.
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и момента переходной структуры:
2Л$+7' , 2 As ers . 0 /<l0vjxnep< == *— ~ ^  г =  -jÿ  с коэфициентом . (18)

Формула (15) может служить для вычисления сг и с2 и, следовательно, 
весов структур в связи.

9 2 . Д е ф о р м а ц и о н н ы й , о р и е н т а ц и о н н ы й  и д и с п е р с и о н н ы й  э ф ф е к т ы
(к г л . XII)

Вычислим напряжение поля диполя. Потенциал диполя АО в точке О 
(рис. 82) равен у — у  =  г^ , где гх и г2 —  расстояния точки О
от положительного и отрицательного концов диполя. Если точка О 
достаточно удалена, то произведение гхг2 можно заменить через г2, 
где г — расстояние от О до центра диполя, и можно считать углы ОАО 
и OCD равными.

Из чертежа видно, что
г2 — rt =  АВ — I cos <р, (1)

где / — длина диполя, а ср— угол ОАО.
Таким образом, потенциал U равен:

el cos ср__(л cos ср
: Г2“  “  Г2 '

Составляющая напряжения в направле
нии г равна:

д и __2jj. cos ср

U-- (2)

дг гз »

а в перпендикулярном направлении
__ ди

гд ср

<3> / ¿ 2 .

a  Sin ср
(4 )

Рис. 82. Поле диполя.

Из (3) и (4) получаем следующее выражение для результирующего 
напряжения

1=  = £ у 3со , , т  +

(5)
Среднее значение cos2cp равно 1/3*. Отсюда, для среднего значения 
F получается:

( 6)

Найдем энергию деформационного взаимодействия двух молекул. Под 
действием поля первой молекулы во второй молекуле индуцируется

1 Вероятность того, что угол лежит между ср и ср -|~ dcp равна ~  sin ср dcp. 
Среднее значение cos2 ср равно, следовательно:

тс
J  — COS-cp s i n  ср .

0
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момент:
т 2 =  ех =  «2^ 1, (7)

где х  —  смещение и а2— поляризуемость второй молекулы.
Сила, действующая на заряд е, равна На деформацию, т. е

X
на смещение заряда полем, затрачивается работа, равная (Ехе йх. Из

б
уравнения (7) находим:

Следовательно

гг е хеГх =  —  1 «2

*

О
Потенциальная энергия индуцированного диполя второй молекулы в поле 
первой равна: — Ет2 соб ¡3 (см. 90), т. е. в данном случае — Рхт2
(электроны смещены по полю). Согласно (7)

Рг Щ =  —Р\ а2 Л  =  —Я2̂ Л  (9)
Следовательно, из (8) и (9) полная энергия индуцированного диполя в 
поле равна

+  ( 10)

Это надо понимать следующим образом. Если бы индуцированный ди
поль затвердел, т. е. стал постоянным, то для удаления его на беско
нечное расстояние нужно было бы затратить энергию т2 / 71 =  а2 Но 
по мере удаления он будет деполяризоваться, смещенные электроны 
вернутся на прежние места, и мы, следовательно, получим обратно
энергию, затраченную прежде на смещение, т. е. Это и дает

полную энергию — .
Пусть вторая молекула имеет дипольный момент «а2, а поляризуе

мость первой равна аг  В первой молекуле индуцируется момент

щ  =  « Л .

Энергия первой молекулы в поле второй ра^на 
Полная энергия двух молекул равна:

___Р 2 . — ^*1?* ■ ( п )

Для двух одинаковых молекул:

*1 =  «2 и ¡̂ 1 =  (*2. ( 12)
так что 

Согласно (6)
Е =  - -а/72. (13)

Р . — 2^2а (14)^деф. — гь
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формула (14) выражает энергию деформационного взаимодействия двух 
диполей. Силы этого рода не зависят в первом приближении от темпе
ратуры.

Для вычисления энергии ориентационного взаимодействия можно 
было бы пойти таким же путем, как и при выводе уравнения Дебая 
(см. 90). Нужно прежде всего найти геометрическую вероятность некото
рой конфигурации, выраженную через углы, определяющие ориентацию 
диполей. Для нахождения физической вероятности надо помножить

^ , -U \k T
эту величину на больцмановский коэфициент е , где и  — энергия 
взаимодействия двух диполей. Умножив физическую вероятность на U 
и проинтегрировав по всем значениям углов, можно найти среднее зна
чение U. Можно, однако, сразу получить энергию ориентационного 
взаимодействия, воспользовавшись уравнением (14).

Если у молекулы есть постоянный момент ja, т о  э т о  эквивалентно
м 2

существованию эффективной поляризуемости (см. 90). Подставив 
эго значение в уравнении (14) вместо а, находим:

^ ор. =  3 7 W

Уравнение (15) верно лишь при высоких температурах1. При низких 
температурах ориентация полная и энергия взаимодействия равна, как 
показывает простой расчет:

р _  V^ор. — — »
(lim Г =  0) (16)

Для количественного расчета дисперсионного эффекта рассмотрим 
взаимодействие двух дипольных линейных осцилляторов. Пусть каждый 
из них состоит из положительного и отрицательного зарядов, между 
которыми действует квазиупругая сила. Частота колебания v0 каждого 
осциллятора связана с возвращающей силой k известным соотношением

U
elßII (17)

При напряжении поля F сила, действующая на заряд, равна:
eF — k x y (18)

где лг — смещение.
Из (7) следует:

я II *4
5 (19)

или согласно (18)
**

а k 9 (20)
Отсюда

1 -/~7* 
V° — Ъ 1\ ЛГ*' (21)

1 При выводе уравнения Дебая мы ограничились случаем, когда []<^кТ, 
““ кГчто позволяет заменить е первыми членами разложения в ряд.

36 Зак. 1565. Сыркин и Дяткина. 561



Потенциальная энергия первого осциллятора равна:

Епот. --
а кинетическая:

7 _тУх1 _р1*
-КИН. ----- 2~~ -----  "

£
2т

где рг — шу1 — импульс.
Полная энергия первого осциллятора равна:

2 . кх£
2т 1 2

р  __Р г  I “± 1
"I

Соответственно, для второго осциллятора имеем:

Е  __
2т ' 2 '

( 22)

(23)

(24)

(25)

Теперь учтем взаимодействие линейных осцилляторов, находящихся друг 
от друга на расстоянии /*. По закону Кулона появляется электростати
ческая энергия (рис, 83):

и = 1
Г+Х2 — Х1

_1__
Г-ГХ2

_1__
г — *1

2е'1Х1Х<1
г* (26)

Для энергии и  получается выражение в виде ряда. Первый написанный 
член означает взаимодействие диполей; следующие члены дают энер
гию диполей с квадруполями, квадруполей между собой и т. д., т. е.

взаимодействие более электросимме- 
тричных образований. Мы обрываем ряд 
на первом члене и учитываем, следо
вательно, только дипольное взаимо
действие. Полная энергия двух взаимо
действующих осцилляторов равна:Рис. 83.

Е =  к  0>1* + А * )  +  у ( * 12 +  V ) • (27)

Член характеризует энергию возмущения, т. е. дополнительную
энергию, обусловленную взаимодействием. Для решения введем новые 
координаты иг и и2. Пусть

Н1 =  :^=(*1 +  *2) и и2 =  -^ ~ (* 1—  * 2)> (28)
тогда

(»1 +  и2) и («, — Щ) . (29)

Подставив вместо х х и х 2 новые значения и выразив импульсы в но
вых координатах, получим для энергии двух осцилляторов следующее 
выражение:

™ ) * > 1]  +  [ в , Р *г+ < 3°)
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Этим путем мы избавились от неприятного члена, содержащего х гх 2. 
Полученное выражение представляет, как легко видеть, энергию двух 
осцилляторов с частотами:

или, учтя (17):

’« “  к  1^"1(1+ ш ) = У 1 +
2_£*
Л/-3-

(31)

(32)

(33)

(34)

Физический смысл полученного результата заключается в том, что если 
до взаимодействия оба осциллятора колебались с частотой то теперь 
благодаря возмущению произошло расщепление частоты на две, 
а именно: на одну повышенную по сравнению с прежней и на одну 
пониженную.

Если прежде общая нулевая энергия равнялась:

=  (35)

то теперь она равна согласно (33) и (34):
1 1

По формуле разложения в ряд имеем:

/1 ч2 ч а о2 я3
(1 а) 1 9 д 16 “Ь ’

( 1 + а )  - 1 + Т - Т  +  Й + "

(37)

(38)

Подставив это в уравнение (36\ получаем:

£ '  =  Ч (  1 - г д а ) .  т

Таким образом, благодаря взаимодействию энергия уменьшилась (экзо
термический процесс) на величину

или согласно (20):

2гб # (40)

Эта величина дает энергию притяжения.
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Если осцилляторы не линейные, а пространственные, то колебания 
можно разложить на составляющие по трем осям: х, у , г, В этом 
случае уравнение (26) принимает вид

и  =  Т б {^ х2-\-УхУ2~ 2г,га). (41)
При этом

г  3 а2 , /лпЕ =  - Т ~ ,Ь 0 . (42)

Слетер и Кирквуд 1 получили для дисперсионной энергии выраже
ние, которое содержит только поляризуемость и число электронов на 
внешней оболочке ЛЛ

£ = < 43>

К такой зависимости можно притти, если ввести в (42) вместо частоты 
каждого смещающегося электрона ее значение из формулы (21).

§  93. Нулевая энергия электронного газа  (к гл. XIII)

Рассчитаем энергию электронного газа, помещенного в кубический 
ящик с ребром Под этим понимают такое положение, когда во всем 
пространстве внутри ящика потенциал равен нулю, а на границах ящика 
сразу становится бесконечно большим, оставаясь таким всюду за 
пределами ящика.

Начнем с простейшего случая движения электрона в одном измере
нии, например вдоль оси х . Уравнение Шредингера для свободного 
электрона имеет следующий вид:

d4t
dx2

87z2m 
h2 £ф =  О .

Решением его является функция

8п2тЕ х

О)

( 2)

В рассматриваемом случае на функцию ф нужно наложить определен
ные условия, а именно потребовать, чтобы она описывала то обстоя
тельство, что электрон находится в ящике длины Е и не может оттуда 
выбраться. Для этого нужно, чтобы волновая функция обращалась 
в нуль на границах ящика. Такие функции должны иметь целое число 
узлов на отрезке ¿, для чего необходимо выполнение следующего соот
ношения:

_ Г8к2тЕ rnz
V  h2 ~  L ' (3)

где п — целое число: я =  1, 2, 3, . . .

1 S l a t e r ,  Ki r kwood ,  Phys. Rev. 31,682 (1931); Ki r k wo o d ,  Phys. 
Z. 33, 57 (1932).

564



Тогда

« - / г * “ ' (4)
_  я2/г2
Е  ~  8тЬ2 # (5)

Таким образом, электрон в ящике может находиться только в опреде
ленных дискретных состояниях. Для трехмерной задачи уравнение Шре- 
дингера имеет вид:

дх2 ду2 * д г 2
8тс2гяЩ =  О (в)

с условиями, что <!> =  0 при х  =  0; х  — Ь\ у  =  0 ; у  =  Ц 2 — 0; г  =  £. 
ешением уравнения является функция:

кпхх
I БШ 711ЦУ Б1П (7)

где пх, п2 и п.д — квантовые числа. 
Энергия может принять значения

или, так как =  1/,
Е = ш з  4 " я22 4 - пд)

Е = т т 3(,1* + п*2-Ь йз2)-

(8)

О)

В каждом состоянии с одной тройкой квантовых чисел пи я2, п8 может 
быть согласно запрету Паули максимум два электрона. Так как кван
товых чисел три, то возможно, что несколько состояний имеют одну 
и ту же энергию (вырождение). Очевидно можно составить несколько 
наборов чисел пх, п2 и п3 с тем, чтобы Ееличина пх2 - |- п22 -)- пг2 имела 
одно и то же значение. Так, пхг +  л22 я32 равно шести при

«1 =  2 , Яд --  1 и и,. =  1
«1 =  1, «2 =  2 и с? II Н-1

«1 =  1, II и с? II Ю

На рис. 84 дана схема уровней электронов в ящике. По оси ор
динат даны последовательные значения сумм пх2-\- п22-\- п%2. р озна
чает число состояний с данной энергией.

Для больших значений квантовых чисел такой способ подсчета 
неприемлем. В этом случае поступают следующим образом. Возь
мем решетку, т. е. кубик, усеянный точками так, чтобы расстоя
ние от одной точки до другой равнялось 1 (рис. 85). Все точки 
этой решетки имеют целочисленные координаты, каждая точка изобра
жает определенное состояние. Если координаты равны пи п2 и л3, то 
энергия этого состояния равна

¿ 2 («12 +  «22+ Я32)-

1 Множитель / ? вызван нормировкой.
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В с е  с о ст о я н и я  с  д а н н о й  эн е р г и е й  Е л еж а т  на с ф е р е  р а д и у са

1Лч 2 +  «22+ ' ^  =  у Л  (10)

Н ай дем  ч и сл о  со ст о я н и й  с эн е р г и е й  м еньш е н е к о т о р о г о  зн ач ен и я  Е. 
О ни в се  л е ж а т  о ч е в и д н о  вн утри  ш ара р а д и у с а  (1 0 ) .  Т ак как п л о т н о сть  
т о ч ек  равн а 1 , п о ск о л ь к у  р а сст о я н и я  м е ж д у  ним и равны  1 , т о  ч и сл о

т о ч ек  в ш ар е ч и сл ен н о  р а в -
-------- р=3 (332 и др) н о  е г о  о б ъ е м у . Н о  нас и н те-
-------- р=6 (42!и др) р е с у ю т  не в се то ч к и , а тол ь -

э | к о  т е , дл я  к о т о р ы х  в се тр и

—  Й  (МШа) ЧИСла "»» ” 2’ — п о л о ж и т ел ь -
--------р=3 (332 и др) ны > т а к  как т о л ь к о  так и е

 ̂ точки  и з о б р а ж а ю т  квантовы е
состо я н и я . Л ег к о  в и деть , что  

--------р=В (321,132,212, 5/2, 23/, /23 в се  точки  с  п о л о ж и т ел ь 
ными к оор д и н а та м и  зак л ю ч ен ы

--------р=1 (222)
------ /7=3 (311131,1/3)

22
21

19 
18 
17

• /7=3 (221 ,122 ,212 )  

р=3 (211,121,1/2) 

(///)

Рис. 84. Схема уровней электрона 
в кубическом ящике.

Рис. 85. Точечная 
решетка.

в о д н о м  ок та н те и, с л е д о в а т е л ь н о , ч и сл о  их р ав н о  о д н о й  в осьм ой  

о т  о б ъ е м а  сф ер ы  р а д и у с а  у/ " * О т сю д а  п о л у ч а ет ся , ч т о  ч и сл о  

к в ан тов ы х со ст о я н и й  с эн ер ги я м и  м еньш е Е р а в н о :

1 4 /8тЬ*Е\ 71:78т1*Е\
П ~~ 8 3 * {  № )  — 6 V Л2 У

Т ак как

¿ 3 =  V,

т о  э т о  в ы р аж ен и е м о ж н о  п ер еп и са ть  в в и де

з_
кУ ( 8тЕ\2

п ~ т \ л г )  •

( И )

(12)
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Если Ех
высшего из занятых состояний, то число состояний с энергией меньше

тах максимальная возможная энергия электрона, т. е. энергия

равно

71У f В/у?Етах
6 V л*

Нас интересует минимальное значение энергии N  электронов, т. е. со-
Nстояние, когда заняты попарно-^ низших уровней. При этом можно

дг
приравнять число занятых состояний у  числу состояний с энергией 
меньше £ тах:

3
N __ Л ( 8т№Етлх \  2
2 6 V Л2 ) ' ( 1 3 )

Отсюда получается, что максимальная энергия электрона равна

_  А2 /ЗЛГ 
: 8/я \

ЗАЛ' 
я К/ (14)

Как видно, Ет зависит только от числа электронов в единице объема
Nу-. Число состояний с энергией от Е до E -\-dE  можно найти ди- 

ференцируя (12) по Е. Оно равно
_з_

т ©  V е  dE- (15>

Так как в каждом состоянии находятся два электрона, то число элек
тронов в этих состояниях равно

_з_

У в т .  ( щ

Полную энергию всех N  электронов можно получить, умножив (16) 
на Е и интегрируя от 0 до £ тах:

Е 3max у

E =  J t ( f ) E V E d E  = ~  N E m,x. (17)

Отсюда полная нулевая кинетическая энергия электронного газа равна
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CsF 128, 379, 383 
CsH 184 сл., 394
CsJ 127, 129, 230, 378, 379,382,383, 

385, 386
Cu 13, 41 сл., 46, 50, 52, 55, 352, 

359, 360, 363, 384, 411, 413, 415, 
425 сл., 457, 458, 467

Cu сплавы 364, 367 
CuBr 388
CuCl 388, 427, 428 
CuClü 425, 427, 428, 458 
CuH 185 
CuJ 388 
C u (N H 3)4C12 458 
Cu(NH2CH2COO)2 463 
CuO 187
Cu20  373, 376, 394, 395 
Cu(RCOCHCOR)2 467 
Cu3 408
CuSOi 419, 425, 428 
CuSC>4 • H20  461 
CuS04 • 5H20  461

D 189
Ds 189 сл„ 196 
DC1 190 
DJ 190
Dy 44, 424, 425

Er 29, 44, 424 
Eu 44, 424, 423

F 30, 35 сл„ 40, 43, 47, 50, 53 сл., 
59, 128, 134, 145, 146, 148, 149, 
153, 228, 229, 239, 325, 329, 383, 
384, 387, 456

F2 164, 180, 182, 183, 186, 238, 391 
Fe 13, 41, 43, 47, 50, 353, 360; 410 

сл., 414, 415, 423, 425, 427, 428, 
431, 457 

FeAs2 407 
FeAsS 407
Fe(CHsCOCHCOCH)s 465, 466

Fe(CN)2 443
KaFe(CN)e 443, 446, 449, 451, 455 
K4Fe(CN)e 410, 442 сл., 449, 451 
Fe(CO)s 431, 432, 434 
Fe2(CO)s 431, 435 
Fes(CO)t2 431, 436 
Fe(CO)4H2 436 
K2Fe(CO)4 438 
Fe(CO)2(NO)2 439, 440 
FeCh 393, 423, 425, 427, 428, 443, 

445, 460
FeCls 427, 428, 446, 455 
(NH4)sFeF« 443, 455 
FeH 185 
Fe(H20)eCb 460 
Fe(NHs)«Ch 460 
Fe(NO)4 439 
FeO 394, 395 
Fe2Os 396 
Fe(OH)2 398, 399 
FeS2 407, 408 
FeSOi 425 
Fe2(S04)s 425 
FeSbS 407 
FesZnai 361

Ga 43, 46, 50, 51, 352, 359, 360
GaAs 407
GaCb 391
Ga2He 472
GaO 187
Ga2Oä 396
GaP 407
GaSb 407
Gd 44, 424, 425
Ge 43, 46, 50, 52, 97, 229, 352, 357, 

360
Ge(CH3)4 97 
GeCl связь 309 
GeCU 324 
GeH4 333 
GeO 186, 187 
Ge02 395, 404

H 19 сл., 30, 34, 40, 43, 45, 47, 50, 
53 сл., 58, 128, 135, 138, 184,189, 
228, 229, 237 сл., 311, 363, 393, 
529 сл.

Нг 11, 60, 74 сл., 85 сл., 90, 91,99, 
104, 125, 128, 162, 168, 169, 178, 
180, 183, 184, 188, 190, 191 сл.,
227, 228, 238, 247, 285

На+ 11, 60 сл., 71 сл., 80, 157, 159, 
160, 162, 188, 469 

Нз 506, 508
НВг 129, 130, 132, 138, 174, 185,

228, 239, 249, 313, 317, 333, 367, 
368

НС1 99, 126, 128 сл., 138, 145, 174, 
180, 185, 190, 228, 239, 240, 249, 
313, 317, 333, 367, 368, 391 

HD 189, 190
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HF 129, 130, 146, 174, 180, 185, 186, 
228, 239, 240, 249, 329, 333, 334, 
558

HJ 129, 130, 138, 185, 186, 190, 228, 
239, 313, 317, 367, 368

HaO 94 сл., 99, 138, 228, 234, 235,
239, 240, 248 сл., 289, 305, 311,
315, 317, 319, 328, 333, 334, 370,
371, 433, 467 

НаОа 227, 241, 255, 305 
НаО+ 128, 138, 240 
HüS 95, 96, 149, 202, 228, 239, 240, 

250, 253, 254, 304, 315, 333 
H2S2 304
HaSe 95, 96, 239, 333 
НгТе 333
Не 34, 36, 43, 45, 47, 50, 53 сл., 

59, 135, 160, 237, 238, 311 
Неа 89, 163, 171 
Неа+ 163, 166 
НеН 89, 171 
Hf 42, 44, 46, 352, 360 
Hg 42, 44, 46, 50 сл., 55, 96, 309, 

352, 359, 360, 384, 414, 415 
Hga 183, 184 
HgBr 309 
HgBra 96, 309 
Hg(CH3)a 415, 442 
HgCl 309, 310 
HgCla 96, 309 
HgCla-CaHa 462 
HgH 185 
HgJ 309 
HgJ2 96, 309 
НgS 407 
HgSe 407 
HgTe 407 
Ho 44, 424

Il 44
In 29, 44, 46, 50, 51, 352, 360
InCI 392, 393
InCia 391, 392, 393
InH 185
InO 187
Ir 29, 44, 47, 353, 360 
IrOa 395

J 30, 44, 47, 50, 55 сл., 128, 146, 
229, 239, 353, 356, 383, 384 

Ja 99, 125, 181, 183, 186, 238, 247 
JBr 125, 128 
JC1 125 
KJCU 454, 455 
JOa- 400
HJOa 328, 399, 400 
JOa" 400

K 30, 40, 43, 46, 49, 50 сл., 90, 128 
229, 237, 239, 352, 358, 360
383 сл., 387, 390, 406, 457 

Ka 90, 125, 183, 358, 384

KBr 127, 129, 230, 378, 379, 382. 
383, 385

KCl 127, 129, 230, 378 379, 382, 383, 
387, 391

KF 379, 383, 387 
KH 185, 228, 394 
KHFa 328
KJ 127, 129, 230, 378, 379, 382, 383 
Kr 30, 41 сл., 47, 50, 59, 237 сл., 

311, 351, 353, 368

La 29, 42, 44, 46, 48, 50, 360, 415, 
424

LaO 187
Li 35 сл, 43, 45, 46, 50, 51, 53 сл., 

90, 128, 134, 135, 148, 149, 184, 
229, 237 сл., 352, 358, 359, 360, 
384, 406

Lia 90, 99, 163, 165, 182 сл., 358
LiBr 379, 382 сл., 387
LiCl 379, 383, 384
LiCs 135
LiD 190
LiF 126, 379, 383, 391
LiH 135, 184 сл., 190, 228, 394
LiaO 394, 395
LiOH 398, 399
LiJ 379, 382 сл., 387
Lu 44, 424

Ma 43, 47
Mg 37, 39, 40, 43, 46, 50, 51, 53,55, 

134, 184, 239, 352, 359, 360, 361, 
363, 384, 407 

MgCla 391, 393 
MgFa 391 
MgH 184, 185 
MgO 187, 188, 394, 395, 406 
Mg(OH)2 398, 399, 404 
MgS 406 
MgTe 407
Mn 41, 43, 47, 50, 53, 353, 359, 360, 

410 сл., 414, 415, 425, 427, 428 
KMn(CN)a 446 
KaMn(CN)e 446, 448 
KaMn(CN)a 445, 446 сл.
KsMn(CN)e 447
MnCla 393, 425, 427, 428, 445, 447
MnCla 425, 427, 428, 447
MnCla 427, 428
2KC1 • MnCla 425
Mn(NHa)eBra 460
MnO 187, 394, 395
MnOa 395
MnOa-  400
BaMnOa 425
KMnOa 420, 427, 428
KaMnOa 425, 427, 428
Mn(OH)a 398, 399
MnSOa 425, 460
Mn2(SO,)a 425
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Мо 43, 46, 50, 353, 359, 360, 414, 
427, 431 

К3Мо(СЫ)в 450 
К«Мо(СМ)8 442, 450 
Мо(СО)* 431 
МоСи 427 
МоС15 427, 429 
МоИг 427 
Море 427, 429 
МоОз 395 
МоОг~ 400 
МоЗг 408

N 30, 35 ел., 43, 46, 50, 52, 53, 55, 
58, 94, 98, 99, 134, 141, 145, 148, 

149, 229, 311, 395, 329, 351, 353, 
357, 363, 410, 468 

№ 60, 99, 100, 128, 140, 163 ел., 
180 ел., 186, 188, 189, 196, 227, 
240, 241, 247, 285, 306, 367, 368 

165, 188, 189 
N4 306
NN связь 226, 227, 230, 241, 288, 

290, 305 ел.
N01 связь 306, 309 
N018 306
№  связь 254, 309 

254, 391
№4 связь 99, 129, 142, 187, 203, 

228, 240, 241, 249, 250, 254, 288, 
305, 309, 457, 471 

N14 180, 185, 228
N143 94 ел., 99, 141, 142, 157, 228, 

239, 240, 250 ел., 297, 305, 311, 
315, 317, 333, 433, 456, 467, 471 

N142044 204
N244« 227, 241, 289, 305 
N2446 469, 471
N444+ 141, 142, 240, 389, 390
Ш аВг 381, 390
N44401 381, 390
N444? 328, 390
NH4HF2 328
N44,3 381, 390
№ Ш * 328
N344 143
N0 связь 204, 226, 288, 290, 306, 

307
N 0 158, 165 ел., 181, 187 ел., 204, 

306, 368, 423, 429, 433, 449, 467 
N0+ 189
N02 227, 306, 307 
N02" 400 
N0* 306, 308
N08“ 143, 226, 227, 239, 399, 400 
БЖ>а 226
Ш О а 138, 226, 306, 307 
N20 306 ел.
N202 306
N203 306
N204 306, 307
№Оз 143, 255, 306 ел.
1ШО 142, 153, 227

(RsNO)OH 142 
NOBr 227, 229 
NOCI 227, 229 
N3 188
Na 30, 39, 40, 43, 45, 46, 50, 51, 

53 ел., 58, 90, 125, 126, 128, 
134, 229, 239, 352, 358, 359,
360, 362, 376, 380, 381, 383,
384, 406, 457

Na2 90, 125, 126, 128, 165, 183, 227, 
358

NaBr 127, 228,230,378,379, 382,383 
NaCl 60, 90, 125 ел., 132, 133, 180 

ел., 228, 230, 358, 372, 374, ел., 
378 ел., 382, 383, 385 ел., 391, 
402

NaCl(NHs) * 456 
NaD 190
NaF 59, 60, 379, 383, 391 
NaH 185, 190, 228, 394 
NaHCOa 328 
NaHFs 328
NaJ 127, 228, 230, 378, 379, 382 ел. 
NaK 125, 128
Na20  395
Na(RCOCH2COR) 465, 466 
Na2S04 • 10НЮ 462 
Nb 34, 42, 46, 353 
NbOa 395 
Nd 44, 424, 425
Ne 30, 35 ел., 43, 47, 50, 53 ел., 

237, 351, 353, 368 
Ne2 165
Ni 41, 43, 47, 50, 353, 360, 410, 411, 

413, 425 ел., 431 
K2N i(C N )4 451, 452 
K4Ni(CN)4 452 
N i(C O )4 219, 431 ел.
NiCb 393, 425, 427, 428 
NiH 185 
Ni(NHs)4S04 452 
NiO 394, 395 
Ni(OH)2 398, 399 
NÍSO4 425 
NisZibi 364 
Nt (нептуний) 48

O 35 ел., 43, 46, 50, 52 ел., 58, 94, 
96, 99, 134, 140, 148, 149, 153, 
187, 189, 229, 239, 240, 254, 311, 
325, 329, 351, 353,357,384,410,468 

Oj 60, 128, 153, 164, 166, 180, 182, 
183, 187 ел., 247, 285, 305, 368, 
449, 469

Oí+ 165, 188, 189
O2- 189
03 226, 254, 305
04 305
OO связь 226, 227, 230, 305, 306
OC1 связь 305, 309
OD 190
OF связь 309
OFí 95, 229, 391
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ОН связь 99, 129. 138, 147, 203, 
228, 239, 240, 249, 250, 288, 289, 
304, 305, 309, 329 

ОН 185, 190, 228, 240, 305 
ИОН 138 
№ 0 138
Ов 29, 44, 47, 50, 353, 360, 427 
ОвРв 427 сл.
ОвОг 395 
КОвОзЫ 452

Р 39, 40, 43, 46, 50, 52, 53, 55, 94, 
95, 152, 184, 229, 310, 352 

Рг 183, 184, 186, 304, 407 
Рз 184, 304 
РР связь 304, 306 
РВг связь 309 
РВгз 95, 96, 229, 254 
РС связь 230 
Р(СНз)з 95 
РС1 309, 310 
РС1з 95, 96, 229, 254 
РСЬ 152, 310 
РИз 95, 96, 229, 391 
ррС1г 95
PH связь 240, 254, 309 
PH 185
РНз 95, 96, 239, 240, 254, 333
РНз • СиНа1 325
Р.1 связь 309
РХз 95, 96, 226
РЫ 188
РО 187
РзОз 397
РзОм 397
РЮзБз 397
РО,9-  152, 400
НэРОз 152
НзРОз 152
НзРО, 152
ИзРО 153
Ра 44, 47
РЬ 13, 44, 46, 50, 229, 352, 360
РЬ» 183
РЬС связь 230
РЬСЬ 229, 392, 393
РЬС1, 392, 393
РЬР связь 309
РЬН 185
РЬ.Ь 393
РЬО 186, 187
РЬОз 394, 395
РЬБ 406
РЬЗе 406
РЬТе 406
Рс1 42, 43, 47, 50, 353, 360, 415 
РсЮ 395, 398 
Ро 44, 46 
Рг 44, 424
Р1 13, 29, 44, 47, 50, 353, 359, 360, 

410, 424, 427, 428, 457 
Р1Аэ2 407 
РЮЬ 424

Р ^ и  427, 428 
(СНз^РЮ! 454 
КгР1Си 453, 454 
КгРЛЬ 454, 455 
РЮ 395, 398 
Р1Р2 407 
Р1£ 408 
Р13г 408 
Р^Ьг 408 
РЬ2пп 364 
Ри (плутоний) 48

Иа 44, 47, 50
№  30, 42, 44, 46, 50 сл., 90, 239, 

352, 360, 383, 384 
№* 90, 183
№Вг 127, 230, 379, 382, 383 
№01 127, 230, 379, 382, 383, 391 
№ Р 379, 383 
№ Н 185, 394
№.1 127, 230, 379, 382, 383, 385 
№  42, 43, 47, 50, 353, 360, 4Ю 
Яе 44, 47, 353 
№  44, 47, 50
Ри 43, 47, 50, 353, 360, 410, 411, 

431
№ (00)3 431 
№2(00)9 431 
№Ог 395

Б 39, 40, 43, 46, 50, 52, 53, 55, 94, 
134, 149, 151, 229, 239, 254, 285, 
325, 329, 353, 357, 384, 406 

*2 164, 183, 304, 407 
8в 304
Зз 95, 304, 357
38 связь 304, 306, 308
ВаБз 95
ЗС1 связь 308
БС1г 95, 229
ЗгС1г 254, 308
1ЪЗС1 150
БРз 151, 229, 399, 400 
ЗН связь 202, 203, 228, 239, 240, 

249, 250, 288, 304, 309 
ЗНз 150 
5 0  связь 308 
3 0  186, 187, 308
БОг 150, 240, 241, 255, 308
ЗОз 151, 240, 241, 255, 308
БОз— 150, 400 
Б О г -  151, 152 
КгБзОз 95 
ЗОСЬ 150, 308 
£ОгС1* 151, 308 
БзОзСЬ 308 
30г(ЫН2)г 153, 154 
БОз (Ш А ^Ь 154 
КН2(30гМН)п802ЫНг 154 
БЬ 44, 46, 50, 94, 95, 229, 352, 357 
ЗЬ2 183, 186
БЬВгз 95, 229, 254 
5ЬС1 связь 309
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SbCls 95, 229 
SbJs 95, 229, 528 
3bO 187 
Sb20a 396 сл.
Sb3 407
Se 40, 42, 43, 46, 50, 53, 360, 410 

411, 414, 415 
ScO 187
Se 43, 46, 50, 52, 94, 95, 229, 239, 

254, 353, 356, 357, 384, 406 
Se2 183, 304 
See 304 
See 304
SeSe связь 304, 306 
Se2Cl2 254 
SeH связь 309 
SeO 187 
S e O r- 400
Si 39, 40, 43, 46, 50, 52, 53, 55, 97, 

229, 352, 357, 363, 400 сл., 409
5151 связь 402, 409 
SiBr связь 309 
SiBr* 229
SiC связь 230, 309, 409 
SiC карборунд 409 
Si(CH3)4 97, 343, 344 
SiCl связь 309 
SiCU 229, 256, 324 
SiF связь 309 
SiF4 229, 391, 392 
SiH связь 240, 309 
SiH 185
SiH4 239, 240, 256, 333 
Si2He 343, 344 
SiHBr3 98 
SiHCls 98, 261 
SÍH2CI2 261 
SiHsCl 261 
SiJ связь 309 
SiJ4 229, 370 
SiN 188
SiO связь 240, 309, 401, 402, 416 
SiO 186, 187
Si02 240, 241, 309, 370, 373,374,376, 

382, 388, 395, 400 сл., 408 
SiOs-- 240, 241 
Si044-  400, 402, 403 
Si20 7*- 403 
SÍ3O94- 403 
Si40i28- 403 
SieOis12- 403 
Силикаты 401 сл.
5152 408
Sm 44, 424, 425
Sn 13, 44, 46, 49, 50, 97, 229, 352, 

357, 360, 363 
SnBr4 214 
Sn(CH3)4 97 
SnCl связь 309 
SnCl2 392, 393
SnCh 214, 238, 239, 324, 392, 393 
SnCU. Молекулярные соединения 322, 

324

SnCls(CHs) 324 
S11J2 528 
SnJ4 528
SnO 186, 187, 395, 398 
Sn02 394, 395 
3nS2 408 
SnS44~* 400
Sr 37, 42, 43, 46, 50 сл., 184, 239, 

352, 360, 384, 406, 414 
SrCl 392, 393 
SrCh 391 
SrH 185
SrO 187, 188, 394, 395 
SrS 406

Та 44, 46, 353, 360 
Tb 44, 424
Te 44, 46, 50, 94, 95, 229, 239, 353, 

357, 384, 406 
Te2 183 
TeCl4 254, 417 
TeH связь 309 
TeO 187 
Te02 395
Th 29, 44, 46, 352, 360 
Ti 29, 41, 46, 50, 53, 352, 360, 410, 

411, 414, 415
TiCl4. Молекулярные соединения 322 
TiO 187
Ti02 373, 376, 382, 395 
TÍ2O3 396 
TÍS2 408
TI 44, 46, 50, 51, 352, 360, 392
TIBr 392, 393
T1C1 392, 393
Т1С1з 391, 392, 393
TU 392, 393
Tu 44, 424

U 29, 44, 46, 48, 353 
U03 29

V 41, 43, 46, 50, 53, 353, 360, 
410 сл., 414, 415 

VO 187 
VO2 395 
V2O3 396 
VS4*- 400

W 44, 45 46, 50, 353, 359, 360, 415, 
431

WBrs 427 
K4W(CN)8 450 
W(CO)e 431 
WCle 427, 429 
WFe 429 
W J 4  427 
W 02 395 
W 04- -  400
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Xe 30, 42, 44, 47, 48, 50, 237 сл., 
311, 351, 353

Y 29, 43, 46, 50, 352, 360, 410, 414, 
415

YO 187 
Yb 44, 424

Zn 41 сл., 46. 50, 352, 359, 360.
384, 411, 413 сл„ 423 

Zn(CN)2 442

ОРГАНИЧЕСКИЕ

C 35 сл., 43, 46, 50, 52, 53, 55, 58, 
96, 97, 120, 134, 139, 141, 146,
148, 149, 229, 256, 363, 402, 410, 
411

С алмаз 181, 215, 285, 286, 349 сл., 
354, 355, 362, 392, 409 

С графит 354 сл.
С2 180, 182, 183 
СВг связь 241, 260, 288, 289
СС связи 99, 107, 156, 203, 204,

209 сл., 215, 217, 218, 241,
286 сл., 304, 306, 342, 402, 409 

СС1 связь 58, 129, 156, 205, 241,
260, 288, 289 

CF связь 241, 260, 288 
СН связь 58, 99, 203, 217, 218, 228, 

241, 242, 256, 286 сл.
CJ связь 241, 260, 288, 289 
CN связи 204, 212. 213, 230, 240,

241, 249, 250, 254, 286, 288, 290, 
300, 306

СО связи 146, 204, 205, 218 сл., 230, 
240, 241, 249, 250, 266, 288 с л , 
298, 303, 306, 402 

CS связь 230, 288 
CD 190
СН 128, 180, 185, 190, 217, 228 
СНз 120
СН< 58, 60, 96 сл., 99, 150, 217, 218, 

228, 239, 256, 286, 287, 290, 291, 
293, 320, 333, 367, 368, 370 

CF« 225, 229, 391
CCU 60, 97, 139, 198, 224, 229, 256 
СВ14 229, 370, 420 
CJ4 229, 370
CN 165, 181. 188, 240, 429 
CN" 456, 467
СО 60, 139, 140, 165, 166, 181, 186, 

187, 189, 204, 219, 240, 241, 317, 
367, 368, 429 сл., 467 

СО+ 165, 188, 189 
СО- 102. 103, 140, 141, 197, 199 сл., 

219, 240, 241, 298, 313, 367, 369, 
402

СОз-- 219, 240, 241, 400 
CS 188

ZnCU 393, 423 
ZnH 185
ZnO 372, 394 сл.
Zn(OH)2 399
ZnS 372, 374, 376, 382, 407 
ZnSe 407 
ZnTe 407
Zr 43, 45, 46, 50, 352, 360, 410, 414, 

41o
ZrO 187 
ZrS2 408

СОЕДИНЕНИЯ

CSs 220, 235 
CHFs 261
CHCla 98, 139, 224, 261, 420 
CHBrs 98, 261, 420 
CHJs 261
CHN 228, 264, 265, 300 
CH2F2 98, 225 
CH2 CI2 98, 224, 261, 420 
СН2ВГ2  98, 261, 420 
CH2 J2 261, 420 
CH2N2 220
CH2 O 147, 206, 219, 263, 315 
CH2 O2 HCOOH 101, 206, 219, 326, 

328
CHjF 225, 261, 334 
CH3CI 224, 260, 261, 265, 457 
СНзВг 261, 275 
CHsJ 261, 319, 320 
CH3 N3 метилазид 220 
CHsLi 139
СНЮ CHaOH 204, 235, 249, 260, 

265, 288, 317, 334, 335, 342 сл. 
CH4O2 СНзООН 242 
CHiS CHsSH 202 
CHsN CHsNHü 202, 204, 251, 254.

265, 275, 297, 315, 334, 343, 462 
CFCls 224, 225 
CF3 CI3  224, 225 
COC1* 206, 225 
COS 219, 220 
CSCI2  101, 225 
CHFCb 224, 225 
CHF2 CI 225
CHOüNa HCOONa 101, 206, 219 
CHsFCl 224, 225 
CHsNO HCONH2 206 
CHsNOi 213, 220, 226, 260, 265, 266. 

275, 318, 457
CHsNOs CHjONO 204, 318 
CH4N2O CO(NH2>2 147, 206, 207, 

219, 220, 300, 301, 328, 369, 370 
СО(ЫНг)з • НзОг 328 
CH4N2 S CS(NHä)s 220, 300 
CHsNO CHsONHa 219, 226 
CH2NOCI NH2COCI 206, 207
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СгНг 197, 204, 215, 217, 218, 228,
289, 295, 463

СгН< 59, 108, 204, 215, 217, 218, 256, 
289, 346, 369

СгНе 92, 98, 120, 204. 215, 265, 286, 
287, 334, 341 сл., 369, 370, 463 

СзВгз 215 
C2J2 215 
CsCU 224 
C2CU 224, 420 
CsBre 420
C2N2 200, 216, 217, 221, 300 
С2НС1 215, 262 
СгНВг 262 
СгНСЬ 224
C2H2CI2 СНг =  СС1г 224 
С2Н2СЬ СНС1 =  СНС1 224, 263,315 
СгНгО СНг =  С =  О 102, 103, 215, 

219
СгНгОг СНОСНО 107, 108,
С2Н2О4 СООНСООН 101, 219, 328 
С2НзС1 149, 210, 224, 225, 262, 315 
СгНзВг 210, 262, 263 
C2H3 J 210, 262, 263, 319 
C.HaFs CH3 CF3 261, 348 
СгНзС1з CH3 CCI3 98, 261, 343 
C2H3N CHsCN 202, 213, 221, 264 

сл., 300, 319
C2H3N СНзЫС 213. 221 
C2H4CI2 261, 340, 343 сл.
С2 Н4ВГ2 343 сл.
C2H4N2 дициандиамид 221 
СгНзО СНзСНО 101, 205, 219, 263 

сл., 275, 289, 315 
С2Н4 О окись этилена 302 
СгНЮг СНзСООН 205, 206, 328 
C2H3 DO2  CHsCOOD 328 
CsHóCl 98, 224, 260, 261 
С2Н5ВГ 98, 320 
CüHsNa 139
СгНб№ CHaN =  NCHs 220, 226, 227 
СгНвО С2 Н5 ОН 235, 288, 311, 315, 

317 334 343
С2НбО’ СНзОСНз 95, 219, 249, 250, 

252, 260, 265, 315, 343, 419 
СзНоО • НС1 138, 139, 329, 330 
С,.Н«0 • СНС1з 330

С2 Н0О2 С2Н5ООН 242
С2Нб02 СНзООСНз 242
C2H6 S C2H5 SH 202, 265, 315
CíHeS CH3 SCH3 220, 265, 315, 343
C2H7N СгНзШг 202, 297
C2 H7N (CHs)2NH 252, 315, 343
C2H8N2 NH2CH2CH2NH2 462
С2НОС13 ССЬСНО 224
C2H0 2 F3 CFsCOOH 328
C2H3 NS CHsNCS 300, 302
C2H3 NS CHsCNS 301
С2Н3 0 С1 СНзСОС! 204, 207, 220,

9 7 С 9QQ Q 0 9

СгНзСШа ’ CHsCOONa 206 
С2Н4С1Вг 343, 345 
CíHsN’O CHsCHNOH 204

СгНзКОг 260, 319 
CüHsNCfe C2 H5ONO 289, 319 
CíHsNOs NHíCHsCOOH 101, 209, 

219 328
СгН.ЫгО (СНз)гЫЫО 213 
CsHeNCM CINH3CH2COOH 209
СзН4 СНзС =  СН 212, 217, 257,

258, 294, 315
СзН4 СНг =  С =  СНг 102, 212, 215,

289
СзНо СНзСН =  СН2 209, 256, 257,

315, 343, 344
СзНб циклопропан 215, 302
СзНз 98, 215, 287, 315, 343
СзОг 141, 219
СзНзС1 СН2С1 — С =  СН 217, 225
СзНзЫ CH2 =  CHCN 210, 244, 264,

265
СзНЮ СНгОНС=СН 212
СзН40 СНг =  СНСНО 211, 212,

244, 264, 315
СзНвОг СНзСОСНО 108
С3Н4О2 СН2 =  СНСООН 211, 264
C3H5CI СНг =  СНСН2С1 211, 260
СзНзВг СН2 =  СНСН2Вг 211
C3 H5N C2H5CN 202, 265, 319, 320
СзНзЫ C2H5NC 319
СзНеСЬ СНзССЬСНз 261
СзНбО СНзСОСНз 205, 214, 235,

264, 275, 302, 315, 319. 343, 344
СзНвО • СНС1з 330

СзНвО С2Н5СИО 205, 263
СзНвО СН2ОНСН =  СН2 210, 260
СзНбО окись пропилена 302
СзНвОг СгНвСООН 205, 311
СзНвОг НСООСгНз 205, 320 
C3 H7CI 98, 260 
СаНтВг 98
СзНвО С2Н5ОСН3 319 
СзНвО СзНтОН 260, 288, 315, 345 
СзНвОг СН3ООС2 Н3 242 
СзНвОг (СНз)2 СНООН 242 
CsHeS C3H7 SH 202 
C3 H9N C3 H7 NH2 202 
CaH.N Ы(СНз)з 95, 220, 250, 252, 

315, 456, 473
С зН зо а  с н 2 =  с н с о с 1 211
C3 H5 OCI C2H5 COCI 205 
СзНзОВг СНгВгСНгСНО 264 
СзНзОгВг СНгВ гСНгСООН 264 
C3H7NO2 260, 319 
СзН7Ж>2 C3H7ONO 319 
CSH7 NO2 NH2COOCíH5 206 
СзНзЫОг ЫНгСН(СНз)СООН 209 
CsH.NO (СНз)зЫО 226, 332 
СзНзЫ02С1 CINH3 CH (СНз) СООН 

209
С.Нг СН =  С —С =С Н  215 сл.,

294, 295, 315
С4 Н4 СН2 =  СН — С = С Н  210, 258, 

294, 295
СзНз циклобутадиен 110
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С4Нз СНг =  СН — СН =  СНг 109, 
168, 216 сл., 242, 243, 294, 295, 
343, 515, 527, 528 

СаНе СгШС =  СН 257 
С4Нв СНзС=ССНз 212, 217, 256, 

294, 343, 473
С4Н8 СгНзСН =  СНг 210, 257, 258, 

293, 343, 344
СаНе СНзСН =  СНСНз 209, 217,

259, 293, 463
СаНе (СНз)аС =  СН2 209, 217, 218, 

257, 258, 262, 293, 294, 315, 343 
С4Н« циклобутан 302 
С4 Н10 98, 215, 286, 287, 292, 343,344 
С4Н20 4 НООСС=ССООН 102 
С4Н4№ [ЧССНгСНгСЫ 343, 345 
С4Н41Мз пиразин 216, 220 
СаНаО фуран 95, 146, 147, 217,278, 

279, 299
С4Н4О4 НООССН =  СНСООН 347, 

369
С4Н4« тиофен 95, 216, 217, 220 
С4Н5С1 СН2С1 — СН =  С =  СНг 258 
С4НзС1 СН2 =  СС1 — СН =  СНг 262 
С4НзН СНзСН =  СНСЫ 244, 264, 

265
С4НзЫ пиррол 216, 217, 220, 332 
СгНвВгг дибромбутадиен 109 
С4НвМг метилимидазол 332 
С4НвО СНгОНСНгС =  СН 212 
С4НвО СНзСН =  СНСНО 212,244, 

263, 264, 315
С4Нв02 СНзСОСОСНз 108, 299 
С4НвОз (СНзС0)20  298 
С4Н 7С1 СНг =  СНСНС1СШ 211 
СзНзС! (СНз)2С =  СНС1 262 
С4 Н7ВГ СН2 =  СНСНВгСНз 211 
С4Н7Ы СзНгСЫ 202, 264, 319 
СзШЫ С3Н7ГМС 319 
СзНзО СгНзСОСН, 205 
С4НзО СН2 =  СНОС2Н5 210 
С4НзО СНзСНОНСН =  СН2 210 
С4НзО С3Н7 СНО 205, 263 
С4НвО 2,3-эпокоибутан 215, 219 
С4НвО окись бутилена 302 
С4НвО тетрагидрофуран 215, 219 
С4НвОг диоксан 95, 219, 235, 332, 

333
С4НзОг С3Н7СООН 205 
С4НвОг СНзСООСгНз 205, 214, 419 
С4Нв02 СгНзСООСНз 205 
С4Н»С1 98, 260 
С4Н»Вг 98, 215 
СзНюО СзНзОН 260, 288 
СзНюО СзНзОСгНз 235, 315 
С4НюОг СгНзООСгНз 242 
С4Ню5 СзНвЗН 202 
С4Ню5 СзНзБСгИз 149, 150, 315 
СзНпЫ СзНвИНг 202 
С4НгЫ204 аллоксан 301 
С4Нг04В т2 НООССВг =  СВгСООН

102
С4Н о№ 0 2 дикетопиперазин 328

СзНо^Оз аллантоин 301 
С4Н7ОС1 СзН7СОС1 205 
С4 Н7ОС1 СН2С1СООСгНз 419 
СзНзШг ЫНгСН(СгНз)СООН 209 
СзШЫОг 260 
СзНиЖ)* бетани 208 
СзНзШга С1ЫНзСН(С2Нз)СООН 

209
СзНе СНзС =  С — СН =  СН2 217 
СзНе циклопентадиен 217, 244, 257, 

око ооо
СзНе ’ С3 Н7 С =  СН 257 
СзНе СНзСН =  СН — СН =  СН»

257 сл., 294
СзНе СНг =  С(СНз) — СН =  СН» 

243, 257, 258, 294 
СзНе С2НзС =  ССНз 212 
СзНе циклопентен 463 
СзНе СНг =  СНСНгСН =  СНг 294 
СзНю С3 Н7СН =  СНг 210, 293 
СзНю СгНзСН =  СНСНз 293
СзНю (СНз)гС =  СНСНз 101, 209,

293
СзНю циклопентан 215, 302, 420 
СзНю СНзСНгСНгСНгСНз 241, 287,

292, 293
СзНю (СНз)гСНСНгСНз 292, 293 
СзНю С(СНз)4 97, 98, 215, 292,

293, 343, 344
СзНбЫ пиридин 216, 220, 235, 296, 

330, 456
С.->Нв1Мг а-аминопиридин 280, 281 
СзНоО СНг =  СНСНОНС =  СН 

211
СзНеО СН» =  СНСНОНСН =  СНг 

211
СзНвО (СНз)гС(ОН)С =  СН 212 
СзНзОг СНзСОСНгСОСНз 214, 303, 

338, 466
СзНеОг СНг =  СНСНгОСОСНз 211 
СзНгЫ СзНвСЫ 202, 264 
СзНюО СзНвСНО 205 
СзНюО СзНгСОСНз 205 
СзНюОг СзНвСООН 205 
СзНюОг СгНзСООСгНз 205 
СзНюОг С3 Н7 СООСН3 205 
СзНюОг (СгНзО)гС 140 
СзНюОз (СгНзО)гСО 206 
СзНюО СзНцОН 260, 288 
СзНюОз (СНгОН)4С 328 
СзНю« СзНиЗН 202 
СзНюЫ СзНиЫНг 202 
СзН4Ы40  гипоксантин 301 
СзН4№Оз мочевая кислота 301 
СзНзЫО оксипиридин 280, 281, 332, 

333
СзНз№0 гуанин 301 
СзНЮС1 С4НвСОС1 205 
СбНз бензол 59, 104 сл., 117 сл., 

154, 167 сл., 235, 244, 256, 295, 
296, 315, 321, 369, 419, 515 сл., 
550

СзНе фульвен 515, 522, 523, 528
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C*He CH; =  CHC == CCH =  CH2 
244, 258

CeHe НС=ССН;СН;С =  CH 294 
СеНв СНз — С =  С — С = С  — СНз

217, 294
СеНв СН2 =  (СНСН)2 =  СН2 

527 528
СвНв ’ СН2 =  С(СН =  СН2)2 527 
СвНя циклогексадиен 108, 110, 244, 

295, 296
СвНю циклогексен 295, 296, 463 
СоНю СН2 =  СНСНгСНгСН =  СН2 

244, 294
СвНю СНзСН =  СНСН =  СНСНз 

243
СвНю (СН,)2С =  СНСН =  СН2 243 
СвНю СН2 =  С(СНз)С(СНз) =  СН2 

243, 244, 257, 294 
СвНю СвНвС =  СН 212, 257 
СвНю СзНтС =ССНз 212 
СвНю гексен 210
СвНю циклогексан 215, 296, 302, 420 
СвНю (СНз)2С =  С(СНз)2 101, 209, 

217, 218
СвНю н. гексан 235, 241, 287, 317
СвС1в 216, 224
СвНгСЬ 224
СвНзСЬ 1,3,5, 224, 419
СвН»СЬ 224, 273
СвНвОг бензохинон 215, 216, 233, 

235
СвНзС1 224, 225, 265, 269, 271, 297 
СвНзВг 271, 275 
CeHsJ 267 
CeHeCle 224
CeHeO СвНзОН 148, 265, 267, 270, 

271, 297, 302, 320, 331 
СвНвОг СеН,(ОН) 2  328 
СвНвОв триозонид бензола 107 
CeHeS СвНзЗН 265 
CeHjN CeHeNHü 148, 265, 267, 271, 

275, 297, 298, 311, 332, 333, 461 
CeHrN пиколин 235, 296 
CeHsNz CeH,(NH2)2 273 
CeHeCl СвНзС =  СС1 262 
СвНвВг C4H.C =  CBr 262 
CeH,J C»HeC =  CJ 262 
CeHi»02 СНзСОСН(СНз)СОСНз 214 
СвНюОз СНзСОСНгСООС2Нз 214, 

238
CeHuCl хлорциклогексан 260 
CeHuN CeHiiCN 202 
CeHi2Ni гексаметилентетрамин 98, 

220, 369, 397 
СвНюО СвНаСНО 205 
СвНюО СвНвСОСНз 205 
СвНюОк СзНиСООН 205 
СвНюОг СвНвСООСНз 205 
СвНю02 СзНзСООСзНз 205 
CeHisOü (СНзСНО)з 215, 219 
СвНюО СвНюОН 260, 288

CeHuS (C»Hj)2S 315 
CeCUOe хлоранил 235, 435 
CeHaNsOe CeHj(N02)j 1,3,5, 233, 

235, 321, 435 
CeHeJCls CICeHeJCb 272 
CeHeNüOi CeHe(N02)2 320, 369 
CeHeNüOe CeHe(N02)20H 246 
CeHeNeOe CeH2(N02)sNH2 246, 273 
CeHeJCla 267
CeHeNOü 148, 155, 156, 213, 235, 265, 

266, 269 и сл., 273, 275, 297, 320, 
332

CeHsOCI 330
CeHeNOs CeH4(0H)N02 246, 275,

336
CeHeNOi CeHs(0H)2N 02 336 
CeHsNeOe CeHs(N02)2NH2 246 
CeHeNBr NHüCeHiBr 275 
CeHeN20 2 CeH4(N02)NH2 246, 271, 

272, 274, 275, 297, 298, 332, 333, 
369

CeHeS Оз CeHsSOsH 155, 156 
CeHjNO CeH,(OH)NH2 298 
CeHïNO N метилкетопиперидин 70, 

280 298
CeH7N¡02 CeHs(NH2)2N02 246 
CeHeNOüCl NOaCeHeCl 269, 272,

275
CeHeNOüBr NOsCeHiBr 272 
CeH*N02J NOüCeHeJ 272 
C7H7 СвНвСНг 120 
СтНв СвНвСНз 235, 256 сл., 265, 

270, 295, 320
С 7Н 10 циклогептадиен 244 
С7Ню С в Н п С  =  С Н  212, 257 
С 7Н ю  С в Н в С  ~  С С Н з  2 1 2  
СтНю С Н , С Н  =  С Н С Н  =  С Н С г Н в  

243
С7Ню СНзСН=С(СНв)СН =СНСН, 

243
С7Ню (СНз)гС =  СНСН =  СНСН* 

243
С7Н14 (СНв)зССН2СН =  СН2 257 
С7 Н11 циклогептан 302
C7H14 гептен 210
С7Н1в гептаны 241, 287, 292
C7H5N CeHsCN 212, 265, 266, 270,

271, 273, 297
C7H5N CeHsNC 270
С7НвО СвНбСНО 206, 265, 266,

275, 297
С7НвОг СвНвСООН 328, 331, 369
С7Нв02 С в ш ю т с н о  336, 466
С7НвОз С,вН4(ОН)СООН 297, 337
С7Нв04 СвНз(ОН)2СООН 337
С7Н7 С1 СНзСвН4С1 269, 272
С7Н7ВГ СНзСвНвВг 272
C7H7 J CHsCeHeJ 272
С7н 80 СвНвОСНз 265, 320
С7НвО СНзСвН40Н 272
С7Н802 Y -диметилпирон 247, 279,

280
C:HsN CHsCeHeNHü 272, 298, 330

582



C:Hicf0 2 СгНвС =  CCOOC2 H5 300 
C7 H10O2 CHsC =  CCH2 COOC2H5 300 
C7 H10O2 CH2 =  (CH>2 =  CHCO2 C2 H5  

300
C7H11CI CsHuC =  CC1 262 
С7 Н11ВГ CsHuC =  CBr 262 
C7H1 1J CsHuC =  CJ 262 
C7 H12O2 CHsCOC(CH3)2COCH3 214 
C7H14O CsHuCOCHs 205 
C7 H14O CeHisCHO 205 
C7H1 4O2  C«H„COOH 205 
C7H14O2 C5 H1 1COOCH3  205 
C7H14O2 С4 Н.СООС2 Ш 205 
СгНюО C7H15OH 288 
C7H4N2O2 N 02CeH4CN 273 
C7H4NCI ClCeH4CN 269, 272 
C7H5 NO CeH*(OH)CN 340 
C7 H5OCI CeHsCOCl 206, 275 
C7H7 NO CeHsCONHs 206, 301 
C7 H7NO CeHsNHCOH 301, 332 
C7H7NO2 CH3CeH4N 02 272 
C7H7 NO2 CeH<(OH)CHNOH 339 
C7H7N 03 CH30CeH4N02 274 
C7H1SNO2 CHaCONHCOCeHs 301 
CeHe CeHsC =  CH 257, 270, 321 
CeHe CeHsCH =  CH2 210, 243, 244, 

257, 295, 321, 527 
CeHe циклооктатетраен ПО 
СеНю CH2 =  (CHCH)3 =  СНг 527 
СеНю сасо'-диметилфульвен 528 
СеНю CeHsC2Hs 257, 295 
СвНю СбН4(СН3)2 108, 241, 295,

315
СвНю С5Н»СН2СН =  СН3 210 
СеНю С«Н.3С =  СН 212 
СвНю CsHuC =  ССН3 212 
СвНю октен 210 
СвНю октаны 241, 287, 292, 293 
СвН40 3 фталевый ангидрид 297 
CeHsCl CeHsC =  СС1 263 
CeHsBr CeHsC = C B r 263 
CeHeO кумарон 279 
СвН7С1 CeHsCH =  CHC1 262 
CeH7Br CeHsCH =  CHBr 262 
CeHrJ CeHsCH =  CHJ 262 
CeH7N CeHsCHeCN 213 
CeHzN CH3CeHeCN 272 
CeHeO CeHsCOCH, 207, 208, 275, 

297
СвНюО CeHsOCiHs 297 
СвНюО CsHuC =  CCH2OH 212 
СвНюО СеНюСОСНв 205 
СвНюО C7 H1SCHO 205 
СеНюОг C7 H1 5COOH 205 
СеНюОг CeHisCOOCHs 205 
CeHieOa CsHuCOOCsHs 205 
СвНюОе (CH3CHO)4 215, 219 
СвНюО CeHnOH 288 
CeHsNOa фталимид 301 
CeHeNOs N02CeH40C2Hs 275 
CeHioNsOs N 02CeH4N (CH3)2 272,

275

CeHzoNJ (C2Hs)4NJ 141 
C»He CH3CeH4C =  CH 257 
CeHe CeHsCHsC =CH  212 
CeHe инден 257, 259 
С*Ню CH3CeH4CH =  СНг 257 
СеНю метилстиролы 243, 244 
СеНю СеНеСНгСН =  СНг 211 
СеНю CH =C(CH2)sC =  СН 212 
СеНю мезитилен 217, 218, 274, 275 
СеНю гидринден 244 
СвНго нонан 241, 287 
СвНеОг кумарин 274, 280 
CeHzN хинолин 276, 296, 320, 330 
СеНюОг СеНвСООСгШ 206 
CeHuBr CeH2(CH3)sBr 275 
CeHisN CoH2(CHs)3NH2 275 
CeHieN CeHsN(CHs)3 154, 155 
C.HieO CjHisCOCHs 205 
C.HieO CeHuCHO 205 
СеНюОг CeHuCOOH 205 
СеНюОг CtHisCOOCHs 205 
СвНюО» СвНюСООСгНв 205 
СвНгоО СвНюОН 288 
CeHuNO (CH3)2NCeH4CHO 274 
CeHuNO CeHsNHCOC2Hs 301 
C»HnN03 CeH2(CHs)sN02 213, 275 
СюНв нафталин 111 сл., 117 сл., 

216, 244, 245, 295, 320, 321, 369, 
527, 528

СюНв азулен 528
СюНю дигидронафталины 110, 114, 

115, 245, 246
СюНю C2HsCeH4C =  СН 257 
СюНю CeHsCH =  СН — СН =  СНг

243, 321
СюНю СНг =  C(CeHs) — СН =  СНг 

119
СюНю тетралин 111, 115, 244 

СюНю а  р-диметилстирол 243
СюНю СгНвСвШСН =  СНг 257 
СюНю дурол 216, 274, 275, 369 
СюНю CeHsC(CH3)3 257 
СюНю декалин 302 
СюНгг деканы 241, 287, 292 
C10H7F 276 
C1 0H7CI 276 
СюНтВг 276 
CieH7J 276
СюНвО С 1 0Н 7О Н  276
CioHeN C 1 0H 7 N H 2 276, 298, 332
СюНюО СвНг(СН3)3С Н О  208 
Сю Н юВг CeH(CH3)4Br 275 
СюН14Ог СгН5(С Н  =  С Н )3С Н гС О О Н  

528
CioHisN C«H(CH3)4NH2 274 
CioHieO CsHuC =  CCH(OCH3)CHs 

212
СюНгоО CsHuCOCHs 205 
СюНгвО CeHieCHO 205 
СюНгоО* CeHieCOOH 205 
СюНгоОг СеНгСООСНз 205 
СюНгоОг CzHisCOOCeHs 205 
СюНггО СюНгЮН 288
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СюНтШ* 276
СюНзЫгОг нитронафтиламины 276 
СмНвЗОя СюНтЗОзН 111 
СмНиГ^Оз нитротетралин 276 
СюНиОС1 СбН2 (СНз)зСОС1 275 
CloHlзN02 СвЩСНз^Шг 275 
СюШзШз Ы02Сб(СНз)40Н 275 
СюНиЫгОг Ы02Св(СН3)4ЫН2 275 
CloHl4NBr ЫН2Св(СНз)Шг 275 
СюН^ШгВг Ы02Сб(СН3)4Вг 275 
СиНю метилнафталин 245, 246 
СиНю СН2 =  СНСН2С =  ССбН5 211 
С11Н12 (СН3)2СНСвН4С=СН 257 
СпН12 СбНзСН =  СНСН =  СНСНз 

243
СиНн а а Р-триметилстирол 243 
СпНи СН2 =  СНСН2С =  ССвНб 211 
СиН 2 4 ундекан 241, 287 
СиНиО СвН(СНз)4СНО 275 
С1 1Н 1 4 О СвН2(СН3)зСОСНз 207, 208, 

275
С11Н22О С9Н19СОСН3 205 
СиН2202 С9Н19СООСН3 205 
СпН220 2 СвНпСООСгШ 205 
CllHlзNO (СНз)2ЫСвН4СН =  СНСНО

274
С12Н8 дифенилен 217 
С12Н10 СвН5 — СбН5 119, 145, 195, 

216, 315, 369, 527 
С12Ню аценафтен 245 
С12Н12 диметилнафталин 245 
С12Н14 СбНбСН =  СНСН = с н с 2н 5

243
С1 *Н1в СвН5СНэСН=СНСН2СН2СН8

244
С12Н18 Сб(СНз)в 216, 218, 369 
С12Н2в додекан 241, 287 
С12Н8О дифениленоксид 279 
ОгНвОг оксантрен 283 
С12Нв8 2 тиантрен 283 
СггНвЗез селенантрен 283 
СиНюЫ СвШИСвНб 122, 123 
С^НюМз СвН5Ы =  ЫСвН5 223, 224 
СггНюО СвНбОСвНз 265 
С12Ню? СвНзБСвНб 265 
С12НиМ СвШСвШШг 268 
Cl2Hl2N2 ЫШСвШСбШМНг 297 
СиНкМ МШСвШИ =  МСвНз 268, 

298
С12Н16О СбН(СНз)4СОСНз 207, 208,

275
С12Н2402 С9Н1 9СООС2Н5 205 
С^НиМО (СвН5)21^0 144 
С^Ню^СЬ ШгСвШСвШЫНг 374 
Cl2Hl5NO (СНз)2ЫСвН4СН =

=  СНСОСНз 274
ОгНпЫОз N02Cб(CHз)40C2H5 275 
С12Н18Ы20 2 Ы02Сб(СНз)4Ы(СНз)2 275 
С13Н10 флуорен 245, 257, 259, 332 
С1зН12 (СбН5)2СН2 295 
С1 3НЮ СбНзСН =  (СНСН)2(СНз)2 243 
С13Н8О2 ксантон 279, 280

С1зНю0 2 оксим о-оксибензофенона 
339

С1зН1вО СвНбСОСоНб 206 
СхзНвОВ 279
СиНпЖ ) СвНвСОШСвНв 301 
С1зНц1 ^ 0  анил салицилового аль

дегида 339
СиНпЫзОз Ы02СбН4Ьт =

=  ^ б Н 4 0 С Н 3 274 
СхзНкМЮ (СбНоЫН)2СО 301 
СыНю антрацен 116 сл., 216, 244, 

245, 295, 321, 369, 527, 528 
С1 4 Н 1 0 фенантрек 117, 244,245,295, 

321, 369, 527, 528
СиНю СбН5С=ССбШ  216, 217,

295, 321
С1 4 Н 12 дигидроантрацен 116
С1 4 Н 12 дигидрофенантрен 118, 245
С14Н12 метилфлуорен 245
С14Н12 СбНбСН =  СНСбНб 215 сл.,

244, 295, 527
С1 4 Н 19 (СбНо)2С =  СН2 257
С^Нн тетрагидрофенантрен 118,

245
С1 4 Н 1 4 СвНвСШСНаСбНб 120, 216,

369
С1 4 Н 1 8 октагидрофенантрен 118,24414̂  ил 1 си идри сп а п 1 р сп 1 1 ^ * 1

С1 4 Н 18 СбН5(СН =  СН)2СН2СН(СНз)2
244

С^НвОг фенантренхинон 278 
С14Н22№ N(CвH5)2N(CHз)4 143 
СыНпМО Ы-метилакридон 280 
СмНиЫОг (СбН5СО)2ЫН 301 
СиНиЫЗ 280
С14Н12№02 Ш 2СбН4СН =

=  СНС6Н4Ш 2 347 
СмНмМСЬ 1\Ю2СбН4Ы =

=  ЫСбН4Ы(СНз)2 274 
Cl4Hl7NO (С Н з^СвШ С Н  =

=  СНСН =  СНСОСНз 274 
С15Н12 метилантрацен 245, 246 
С1 5 Н 1 4 а-метилстильбен 244 
С1 5 Н1 4  1-фенил-2л«-толилэтилен 244 
СкНцОв 9-метокси-10-фенантрокси 

радикал 123
С15Н240  (С бН цС = С)2СНОН 212 
СиНиЫОв Ы02СбН4СН =

=  СНСбН4ОСНз 274 
ОбНиЛЮз ацетилоксим о-оксибен

зофенона 339, 340 
С1 6 Н 1 0  пирен 244, 245, 528 
ОбНн СвНвСН =  СНСН =  СНСсН5 

244 321
С1вН1бМ>02 Ы02СбН4СН =

=  СНСбН4Ы(СНз)2 274 
С1бН2о1М20  кетон Михлера 246 
С1 7 Н 1 0 О бензантрон 278 
С^ШгОг дифенилпирон 280 
СпНиОЗ 280
СпНгоШ) (СНз)2ЫСбН4СОСбН4К̂ 

(СНз)2 274
Сх8 Н 12 нафтацен 177, 528 
С1 8Н 1 2 хризен 216, 295, 369
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С 18Н 14 д и ги д р о н а ф т а ц е н  117 
СхвНю СбНбСН =  (СНСН)2 =  СбНз 

321
СмНиЫ (СвН5)зЫ 297 
СлвШгЫзОв а  а '-д и ф е н и л -  0-п и к р и л - 

г и д р а з и л  281, 282
С лвН ийбО в а  а '- д и ф е н и л -  (З .п и кри л- 

г и д р а зи н  281, 282 
С 19Н 15 (СбН 5)зС 121 сл ., 282 
СлэШ в (С вН 5)зС Н  257, 295, 332 
СлвШгЫзОв (Ы О гС вН ф С  282 
С 20Н 12 п е р и л е н  295 
С 20Н 17 д и ф е н и л то л и л м е ти л  123 
С 21Н 15Ш з  (С бН 5СО)зЫ  304 
С22Н14 п е н т ац ен  117, 528 
С 22Н 21О 3 т р и -о -а н и зи л м е т и л  120 
С 22Н 34О  (С зН и С  =  С )зС О Н  212 
С23Н 17 д и ф е н и л н а ф т и л  м ети л  123 
С24Н2о№  (С вН 5)2Ы —  ,\т(С вН 5)2 122 
С 25Н 19 д и ф ен и л  би ф ен и л  м ети л  123 
С 27Н 19 д и н а ф т и л ф е н и л м е т и л  123

С2вН18 диантрил 119 
С29Н21 нафтилбифенилфенилметил 

123
С29Ш0 нонакозан 215, 369 
С31Н21 тринафтилметил 123 
С31Н23 фенилдибифенилметил 123 
СзгШвЫв фталоцианин 222, 223, 328 
С34Н22 динафтилантрацен 119 
С37Н27 трибифенил метил 121 
СзвНгв тетрафенилдифенохинодиме- 

тан 123, 124
СзвНзо гексафенилэтан 121, 122 
СзвНгХи тетрафенилтетрахлорди- 

фенохинодиметан 124 
Сз8Н24№С>12 гекса-/г-нитрофенилэтан 

282
С 44Н 16 т ет р а ф е н и л т р и ф е н о х и н о д и -  

м ет а н  124
С50Н20 тетрафенилтетрафенохиноди- 

метан 124
С 74Н 54 г е к с а б и ф е н и л э т а н  121



ПРЕДМЕТНЫЙ УКАЗАТЕЛЬ

Аддитивная схема квантовой химии 
92, 93, 290

Ангармоничности фактор 177, 179 
Антисимметричные волновые функ

ции 82, 482 
Ассоциация 330 сл.
Атом

водородоподобный 31 сл. 
многоэлектронный 30 
порядковый номер 9 
энергетические уровни 32, 33 
ядерная модель 9 

Атомное ядро 9, 49

Бирадикалы 123 
Бора

магнетон 421 
постулаты 10

Валентность и число холостых эле
ктронов 36 сл., 89 
возбуждение 37 сл., 152, 290, 309 

Валентные состояния атомов 37, 134 
сл., 290, 410 сл., 426 сл. 

Валентные углы 94 сл.
напряжение 103, 110, 302 

Вариационный метод 64, 66 
Вековое уравнение 68, 77, 485, 491, 

492, 501, 515 сл., 526 
Веса структур 73, 80, 249 сл., 260, 

262
Внутреннее вращение 340 сл.

потенциальный барьер 343 
Водорода атом по Бору 9 сл. 

возбужденные состояния 23, 
25 сл., 536
основное состояние 23 сл., 33,536 
энергия 10, 20

Водородная связь 102, 325 сл., 399 
внутримолекулярная 337 

условия образования 340 
Волновая аналогия 73 
Волновое уравнение 14 сл.
Волновое число 173 
Волны де-Бройля 12 сл., 18 
Вырождение 22, 76, 161

Гартри единицы атомные 62 
Гетерополярная (ионная) связь 126 

сл.

Гибридизация 92 сл., 142, 143, 416 
сл., 540 сл.

Гидриды 184 сл., 393, 394 
Гидрирование 108, ПО, 114 сл., 245, 

296
Гиромагнитный эффект 423, 425 
Гомеополярная (ковалентная) связь 

58 сл., 87, 128 
Гунда правило 38, 56, 137

Двухатомные молекулы 182 сл. 
Двухполюсные ионы 208, 209, 283, 

284
Дебая-Ланжевена уравнение 236, 

553 сл.
Де-Бройля соотношение 12 сл., 17 
Девиссона и Джермера опыты 12 
Деформационное взаимодействие 312 

сл., 559, 560 
Диамагнетизм 419, 420 
Димеры кислот 326 
Диоксановый эффект 332 
Диполь, дипольный момент 129, 232 

сл., 318 сл., 345 
векторные суммы 249, 271 
гомеополярной связи 129, 248, 
555
ионной связи 129, 248, 555 
регулярные и нерегулярные груп
пы 270, 271, 277 
и резонанс 261 сл.

Дисперсионное взаимодействие 314 
сл., 561 сл. 
аддитивность 315

Диссоциация электролитическая и 
ионный характер связей 128 

Диэлектрическая постоянная 232,320 
d-состояния 21, 40, 52, 410 сл.

Зоны в металлах 362

Изотопные молекулы (дейтериды) 190 
Изоэлектронные молекулы 165 
Инертные газы 30, 34 
Ионной молекулы энергия 126, 127 
Ионные кристаллы 128, 374 сл. 
Ионы, пространственные конфигура

ции 148, 151, 153, 400

Канонические структуры 106, 107,
111 сл., 116, 509
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Карбонилы 430 сл.
Квадруполь 313 
Квантование 10, 20 
Квантовые числа 

главное п 11, 21 
магнитное т 11, 21, 27 
молекулярное X 160 сл. 
побочное / И, 21, 32 
спиновое s 31

Кетоэнольная таутомерия 214, 302, 
303

Клаузиуса-Моссотти уравнение 236, 
549 сл.

Колебания
валентные 197 
гармонические 14 сл., 173 
деформационные 198 сл. 
нормальные 197 
полносимметрические 200 

Комплекс двухядерный 460 
Координационное число 349, 385 сл., 

395
Корпускулярный характер света 12 
Корреляции энергия 87 
Кратные связи 100, 164 
Кристаллические решетки 349 сл.

типы решеток 371 сл. 
Кулоновский интеграл, Кулоновская 

энергия 70, 74, 85, 92, 290, 494
Ланде фактор 422, 425 
Локализованные связи 92, 106 
Локализованных пар метод 92 

сопоставление с методом молеку
лярных орбит 169 
учет ионных состояний 169

Магнетизм орбитальный 426 
Магнитные моменты 421 сл. 

переходных элементов 425 
редкоземельных элементов 424 

Маделунга константа 376 
Максимальное перекрывание 94 
Масса приведенная 546 
Межатомные расстояния 215 сл. 
Момент инерции 173, 178, 548, 549 
Момент количества движения 10 
Молекулярные ионы 188, 189 
Молекулярные орбиты 90, 157 

метод 157 сл.
волновая функция 168 
в многоатомных молекулах 
167, 524 сл.
порядок заполнения 161 
учет ионных состояний 168, 169 

Молекулярные решетки 128, 367 сл. 
Молекулярные соединения 320 сл. 
Молекулярные спектры 172, 174 
Морзе кривая 179, 180 
Мультиплетность 45

Направленность валентностей 93 сл., 
537 сл.

Насыщаемость валентностей 89

Неорганический бензол 144 
Неортогональности интеграл 71, 489 
Несвязанных электронов отталкива

ние 89, 91, 92 
Нитриды 188 
Нитрозилы 438 сл.
Нитрокомплексы 440, 441, 461

Обмен электронов 52, 78, 80, 89, 92 
внутриатомный 428, 429 

Обменный интеграл, обменная энер
гия 78, 85, 91, 92, 290, 496 
несвязанных электронов 91, 93, 
126, 290, 291 

Объединенный атом 160 
Однородные уравнения 68 
Одноэлектронная связь 469, 474 
Озонирование бензола 107, 108 
Оксиды 186 сл., 393 сл.
Операторы 64, 65 

Лапласа 17 
энергии 61

Орбита боровская 10, 19 
в квантовой механике 32 

Ориентационное взаимодействие 312 
сл., 561

Ортоводород 191 сл.
Остов атомный 90 

отталкивание 90
Осциллятор гармонический 173, 175, 

545 сл.
Отталкивание ионов обменное 126, 

377

Пар а водород 191 сл.
Парамагнетизм 420 сл.
Парциальные валентности 109 
Паулинга критерий

аддитивности энергий 125 сл. 
среднего геометрического 130 

Паулинга метод вычисления элемен
тов векового уравнения 512 и сл. 

Перестановки 483, 484 
Переходная структура 61, 72, 88, 

105, 132, 159
Периодическая система 34 сл. 

подгруппы 45
Плотные упаковки 348, 370 
Плоская конфигурация и резонанс 

119, 223
Полная волновая функция 80 сл., 

483 сл.
Поляризация, поляризуемость 86, 

130, 200, 232 сл., 313 
Полярность 129

альтернирующая 153 сл. 
Потенциальная кривая 176, 178 сл.. 
Потенциалы ионизации 50 сл. 

молекул 315
Принцип Паули 31 сл., 80, 82, 83. 

89
р-состояния 21, 25, 26, 94 
тг-связи сл., 105
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Радикалы свободные 120 сл. 281, 
429
сродство к электрону 122 

Радиусы
ионные 382 сл. 
ковалентные 227 сл. 

Разрыхляющие орбиты 159 сл. 
Расстояния межатомные 215 сл.

в кристаллах 381 
Растянутые связи 114 
Редкоземельные элементы 42 
Резонанс состояний 72, 73, 80, 104 

сл., 470 сл. 
внешний 146
с ионными состояниями 86,131 сл., 
248
стерические препятствия 207, 208, 
224, 275 сл.
энергия 107, 166, 294 сл., 526, 
527

Резонансный интеграл 71 
Релаксации время 234 
Рефракция 130, 233 сл.

экзальтация 242 сл.
Ридберга константа 11 
Ротатор 548, 549 
Румера теорема 111

Света квант 12
Связи промежуточного типа 133 
Связывающие орбиты 159 сл. 
Семиполярная связь 140 
Силикаты 400 сл.
Симметричные волновые функции 82 
Синглетное состояние 85, 124 
Сдетера-Кирквуда формула 564 
Слетера метод 481 сл.
Слоистые решетки 343 
Смешение жидкостей 334 сл. 
Собственные значения 20 
Сопряженные связи 109 
Спектр инфракрасный 199 

испускания 172 
поглощения 172, 528 

Спин электрона 31 сл., 80 сл. 
Спинфункция 80 сл., 482 
Сплавы 326 сл.
Сродство к протону 138, 142, 390 
Сродство к электрону 54 сл., 189 
Статистический вес 194 
Стекла 405, 406 
Субгалогениды 392 
Сферические координаты 22, 529 
s-состояния 21, 25

сферическая симметрия 24, 25, 94 
а-связи 99 сл.

Таутомерия 105 
Температуры плавления 391

Теория связи
Берцелиуса 58, 59 
Косселя 59, 60 
Льюиса 60

Теплоты испарения 311
сублимации 313, 360, 368, 369

Трансураниды 48
Трехэлектронная связь 166, 170, 306, 

307
Триплетное состояние 85, 124

Углеводородов полярность 257 сл. 
ионные структуры 258

Франка критерий 128
Функция ф 18 сл.

вероятностная трактовка 18, 19 
линейная комбинация 64, 76 
нормировка 19, 69 
требования 19

/-состояния 42, 48

Цианиды 441 сл.

Частоты характеристические 202 сл., 
и резонанс 205 сл. 
кратных связей 204

Шредингера уравнение 17 сл. 
в единицах Гартри 62 
для Н 18, 529 сл. 
для Нг 75 сл. 
для Нг+ 63

Электрон 9
диффракция 12, 13 
спин 31 сл.

Электронное облако 18, 26, 27, 70, 
133, 361

Электронные уровни атомов 32 сл.
Электроотрицательность 55 сл.
Электропроводность 391, 393
Энергия

активации 481, 504 сл. 
нулевая осциллятора 173, 190 
нулевая электронного газа 564 сл. 
образования 181, 182 
решетки 376, 379, 380, 392, 394 
ротационная водорода 195 
связей 287 сл., 291 сл., 303 -л. 
уровни 10, 20, 173, 174, 193, 545 
сл., 565 сл.

Энтропия 59, 60, 196, 334
Эффект Рамана-Мандельштам а-Ланд

сберга 197 сл.
аналитические применения 213, 
214
элементарная теория 198 сл.

Юм-Розери правила 356, 364
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