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Глава 3 "Химическая связь"


Одним из наиболее важных вопросов химии является вопрос химической связи - объяснения причин и закономерностей образования связей между атомами, ионами, молекулами на основе строения атома и периодического закона, а также характеристика этих связей путем объяснения физических и химических свойств веществ. В настоящее время химическая связь рассматривается двумя основными путями: 1. Методом валентных связей; 2. Методом молекулярных орбиталей. Первый метод рассматривает индивидуальные атомы, вступающие во взаимодействие исходя из принципа завершенности электронной оболочки (правило октета). Ковалентная связь в рамках метода валентных связей образуется за счет обобщения электронной пары. Метод валентных связей наиболее прост, удобен и нагляден, лучше всего подходит целям первичного обучения.  Недостаток метода валентных связей состоит в том, что на его основе нельзя объяснить все экспериментальные данные. Более близок к реальности метод молекулярных орбиталей, рассматривающий электроны, находящиеся в поле притяжения одновременно двух или нескольких ядер атомов. С точки зрения метода молекулярных орбиталей не существует атома как такового - есть взаимно отталкивающиеся ядра и взаимодействующие с ядрами электроны. Метод молекулярных позволяет лучше объяснить экспериментальные данные.


В характеристике химической связи обычно пользуются такими понятиями, как валентность, степень окисления и кратность связи. Валентность - способность атома химического элемента к образованию связи с другими атомами. За величину валентности принимают для ионных соединений количество отданных или принятых электронов. Для ковалентных соединений валентность числено равна числу обобщенных электронных пар. Степень окисления - это условный заряд, который был бы на атоме в том случае, когда все полярные ковалентные связи были бы ионными. Кратность связи равна числу обобщенных электронных пар с данным атомом. 
Классификация химических связей


Все связи, рассматриваемые в химии, можно разделить на связи, приводящие к образованию  новых веществ и межмолекулярные.

Связи, приводящие к образованию новых веществ образуются в результате рекомбинации электронов. Вследствие рекомбинации электроны находятся  в поле притяжения уже двух, либо нескольких ядер. Такое перераспределение электронной плотности дает выигрыш в энергии, в сравнении с несвязанными атомами. Именно наличие этого выигрыша и является определяющим в возможности образования химической связи. В зависимости от способа рекомбинации электронов выделяют связи ковалентные, ионные и металлические. По наличию поляризации ковалентные связи делят на полярные - когда ковалентную связь образуют атомы разных элементов, и неполярные - когда в образовании ковалентной связи участвуют атомы одного элемента. По способу образования ковалентные связи разделяют на обычные, донорно-акцепторные и дативные.  

Электроотрицательность элементов


Характеристику связи между атомами можно давать на основе электроотрицательности. Электроотрицательность - способность атома, связанного с другим атомом, притягивать к себе электронное облако, вызывая тем самым поляризацию связи. Используют различные количественные методы оценки электроотрицательности, например, полусумму сродства к электрону и потенциала ионизации. 

Таблица 3.1. Относительные электроотрицательности атомов. Рассчитаны через полусумму сродства к электрону и потенциала ионизации
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Существуют и другие подходы к электроотрицательности. Так первой и наиболее известной является шкала Л. Полинга, рассчитанная из термохимических данных и предложенная в 1932 году. За начало отсчета в этой шкале произвольно принята величина электроотрицательности наиболее электроотрицательного элемента фтора, ((F)= 4,0 (табл.3.2.)

Таблица 3.2. Электоотрицательности элементов в их стабильных степенях окисления по Полингу.
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Электроотрицательность элементов в периодической системе последовательно возрастают при перемещении слева направо вдоль каждого периода. В пределах каждой группы за несколькими исключениями электроотрицательность последовательно убывает при перемещении сверху вниз.
На основе электроотрицательности можно охарактеризовать химическую связь. Чем больше разница электроотрицательностей элементов, образующих химическую связь, тем больше степень ионности связи. Связи с разностью электроотрицательностей больше 2,1 могут считаться ионными (согласно других литературных источников 50% ионности связи соответствует разности электроотрицательностей атомов равной 1,7). Связи с меньшей разностью электроотрицательностей относят к полярным ковалентным связям. Чем меньше электроотрицательность, тем меньше степень ионности связи. Нулевая разность электроотрицательностей указывает на отсутствие ионного характера и, следовательно, на чисто ковалентную связь. 


Электроотрицательность элемента, по-видимому, зависит и от степени окисления элемента. Так для трех оксидов хрома Cr+2O, Cr2+3O3, Cr+6O3 наблюдается изменение характеров оксидов от основного CrO через амфотерный Cr2O3 до кислотного CrO3. Один и тот же элемент - хром в CrO ведет себя как типичный металл, в Cr2O3  - как амфотерный металл, а в CrO3 как типичный неметалл.


При составлении формул соединений следует учитывать, что более электроотрицательные   элементы указываются правее, например, H2S, OF2, SCl2O, Br3N, SiBr2F2.


Метод валентных связей


Метод валентных связей основывается на постулате, согласно которого все элементы стремятся обрести законченную электронную оболочку, но достигают этого разными путями. Металлы, обычно, отдают  электроны, получая при этом электронную конфигурацию предшествующего инертного газа. d, f - элементы проявляющие переменную валентность могут приобретать и другие устойчивые конфигурации. Неметаллы часто достраивают свой электронный слой. Если в соединении присутствует более электроотрицательный элемент, неметаллы могут отдавать электроны до обретения устойчивых степеней окисления (например, для Cl - +1, +3, +5, +7. В случае, когда атом металла образует связь атомом неметалла металл отдает электроны, а неметалл принимает. В случае взаимодействия типичного металла с типичным неметаллом образуется ионная связь (2Na + Cl2 = 2NaCl). При реакции неметалла с неметаллом образуется  ковалентная связь. Для атомов одного вида такая связь будет неполярной (O + O = O2). Если связь образуют разные неметаллы, то образуется ковалентная полярная связь (S + O2    (    O=S=O). 


В простой ковалентной связи каждый атом в образование связи предоставляет по одному электрону:  А(((Б


При образовании донорно-акцепторной связи элемент, являющийся донором, в образовании связи предоставляет 2 электрона, а другой атом - акцептор предоставляет вакантную электронную орбиталь: А:(Б

 Дативные  связи - когда два атома, либо частицы одновременно выступают и в роли донора и в 

                                                       Cl          Cl             Cl
роли акцептора, например,           Al          Al            (димер AlCl3 - Al2Cl6).  

                                         Cl            Cl           Cl       

Атомы хлора помещают свою до этого неподеленную электронную пару на вакантную d-орбиталь атомов алюминия.

Атомы металла в простом веществе  достигают октета, поместив электроны на обобщенную электронную орбиталь, которая обеспечивает  высокую электро- и теплопроводность металлического кристалла, а также его пластичность.

Схематическое изображение молекулярного кристалла









- атомы металлов

              

              - катионы металлов

              - свободные электроны
Межмолекулярное взаимодействие


Межмолекулярные связи носят как  электростатический, так и донорно-акцепторный характер (орбитальное взаимодействие). Среди межмолекулярных связей можно выделить диполь-дипольное взаимодействие. Очевидно, что два диполя будут ориентированы относительно друг друга противоположными полюсами:


                                                  +          -

                                      -           +                

Рис. 3.1. Диполь-дипольное взаимодействие

Наиболее ярким примером диполь-дипольного взаимодействия является водородная связь: H2O(H-O-H.


Второй тип межмолекулярного взаимодействия - индукционное взаимодействие. Любой диполь, безусловно, оказывает влияние на рядом находящиеся неполярные молекулы, которые под действием электромагнитного поля также поляризуются:


   +    -                                   +    -     +   -

Рис. 3.2. Индукционное взаимодействие

Так неполярная молекула брома подходя к (-облаку этилена поляризуется так, что атакующей частицей является атом брома с частичным положительным зарядом на нем. Свидетельство этого образование промежуточного бромониевого катиона:

     СН2-СН2

              +

        Br       

Рис. 3.3. Бромониевый катион

Возможность межмолекулярного взаимодействия существует и для совершенно неполярных молекул. Мы привыкли рассматривать электронную плотность как нечто стационарное во времени. Электронная плотность, так как и атмосфера Земли подвержена колебаниям (флуктуациям). Смещение электронной плотности у одного атома (образование мгновенного диполя) вызывает соответствующее смещение и у другого: 

                                                                                           +   -      +     -          

Рис. 3.4. Дисперсионное взаимодействие

Следствием подобных сдвигов электронной плотности является взаимное притяжение атомов. Данное взаимодействие называется дисперсионным и позволяет объяснить возможность существования конденсированных фаз (жидкой и твердой) для совершенно неполярных молекул (например, для гелия).


Все вышесказанное касающееся видов химической связи наглядно можно представить в виде следующей схемы: 


Химическая связь


   Приводящая к образованию новых                             Межмолекулярная              

                             веществ

1. Ковалентная                                                               1. Диполь-дипольное взаимодействие       

  а) простая 

  б) донорно-акцепторная                                             2. Индукционное

  в) дативная                                                                     3. Дисперсионное  

2. Ионная

3. Металлическая

Рис.3.5. Классификация химических связей
Метод молекулярных орбиталей


Метод молекулярных орбиталей наиболее нагляден в его графической модели - Линейной Комбинации Атомных Орбиталей (ЛКАО). Линейная комбинация атомных орбиталей основана на следующих правилах:


 1. После сближения атомов на расстояние химической связи атомные орбитали превращаются в молекулярные;


2. Число полученных молекулярных орбиталей равно числу исходных атомных;


3. Перекрываются атомные орбитали близкие по энергии. Результатом перекрывания 2-х атомных орбиталей, является образование двух молекулярных. Одна из них обладает меньшей энергией в сравнении с исходной атомной и называется связывающей, вторая орбиталь имеет большую энергию в сравнении с атомными орбиталями и называется разрыхляющей;


4. В результате перекрывания орбиталей возможно образование как (- связи (перекрывание произошло в одной области пространства) так и (-связи (перекрывание произошло в двух областях пространства);


5. Молекулярная орбиталь не участвующая в образовании связи носит название несвязывающей. Ее энергия равна энергии исходной атомной орбитали.


6. На одной молекулярной орбитали (как, впрочем, и атомной) возможно нахождение не более двух электронов.


7. Первоначально происходит заполнение молекулярных орбиталей с наименьшей энергией (принцип наименьшей энергии);


8. Заполнение вырожденных (с одинаковой энергией) орбиталей происходит первоначально по одному электрону на каждую орбиталь.   


 Применим метод ЛКАО и разберем строение молекулы водорода. Изобразим в виде двух параллельных энергетических диаграмм электронное строение исходных атомов водорода.
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Рис. 3.6. Энергетическая диаграмма несвязанных атомов водорода


Далее произведем графическое перекрывание атомных орбиталей, образовав две молекулярные. Одна из них (связывающая) будет обладать меньшей энергией - располагаться ниже. Вторая (разрыхляющая) обладать большей энергией  - располагаться выше.

                     АО                   МО                     АО    

                                                  (*                                                 Знаком * обозначается разрыхляющая 

                                                                                                                 орбиталь
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Рис. 3.7. Графическое изображение связей в молекуле водорода методом ЛКАО

Налицо выигрыш в энергии в сравнении несвязанными атомами. Свою энергию понизили два электрона, что соответствует единице валентности в методе валентных связей (связь образуется за счет пары электронов). Метод молекулярных орбиталей позволяет объяснить образование ионов, Н2+ и Н2-, что невозможно в методе валентных связей.
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Рис.3.8. Двухядерная одноэлектронная система катиона молекулы водорода в методе ЛКАО

На сигма-связывающую молекулярную орбиталь переходит один электрон, давая выигрыш в энергии. 

В анионе Н2-  на молекулярных орбиталях необходимо разместить уже 3 электрона:

                                  Н-                   Н2-                     Н  




Рис. 3.9. Графическое изображение связей в методе ЛКАО для трехэлектронного аниона молекулы водорода

Если два электрона опустившись на связывающую орбиталь дают выигрыш в энергии, то одному электрону приходится повысить свою энергию. Результатом такой рекомбинации является выигрыш в энергии в один электрон. Такая частица может существовать. 


Известно, что щелочные металлы в газообразном состоянии существуют в виде двухатомных молекул. Попробуем доказать возможность существования двухатомной молекулы Li2, используя метод ЛКАО. Исходный атом лития содержит электроны на двух электронных уровнях - первом и втором (1s и 2s). 

                                   Li                                        Li              


                                2s                                              2s              

         


                                   1s                                           1s      

Рис. 3.10. Графическое представление связей в методе ЛКАО двухатомной молекулы Li2 


Перекрывание равных по энергии атомных 1s орбиталей атомов лития даст две связывающую и разрыхляющую (-орбитали, которые согласно принципа минимума энергии будут полностью заселены четырьмя электронами. Выигрыш в энергии, получаемый в результате перехода электронов на связывающую орбиталь не способен компенсировать потери энергии при переходе электронов на разрыхляющую орбиталь. Вот почему вклад в образование связи между атомами вносят электроны внешнего электронного слоя. Перекрывание 2s -орбиталей атомов лития приведет также к образованию (-связывающей и (-разрыхляющей молекулярных орбиталей. Два электрона займут место на связывающей орбитали, давая выигрыш в энергии двух электронов (кратность связи равна 1). 


Рассмотрим возможность образования молекулы Не2 методом ЛКАО. 

                                                      Не                  Не2                           Не                                  




Рис.3.11. Демонстрация невозможности образования связи между атомами гелия с помощью метода ЛКАО

Два электрона займут связывающую молекулярную орбиталь, а два разрыхляющую. Выигрыша в энергии такая рекомбинация электронов не принесет. Следовательно, молекулы Не2 не существует.


Метод ЛКАО легко демонстрирует парамагнитные свойства молекулы кислорода. С тем, чтобы не загромождать рисунок не будем рассматривать перекрывание атомных орбиталей первого электронного уровня. р-Орбитали второго электронного уровня могут перекрываться двумя способами. Одна из них перекроется с аналогичной с образованием (-связи:

                                           рх                          рх  

Рис. 3.12. Схематическое изображение (-связи, образованной в результате осевого перекрывания р-орбиталей
Две других перекроются в двух областях пространства с образованием (-связи.

                              ру и рz                          py и рz                                     

Рис.3.13. Схематическое изображение (-связи, образованной в результате перекрывания двух р-орбиталей 

Энергия образованных молекулярных орбиталей определяется расчетным путем из спектров поглощения вещества в ультрафиолетовой области.    Так для молекулярных орбиталей молекулы кислорода, полученных в результате перекрывания р-орбиталей (-связывающая  орбиталь обладает меньшей энергией, чем (-связывающая, впрочем, как и (-разрыхляющая орбиталь обладает меньшей энергией в сравнении с (-разрыхляющей орбиталью. 

                                     О                    О2                    О   

                                                              (*

                                               (*
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                                                                   (св.    

                                                                            (св.
                                   2s                                                     2s 


Рис. 3.14.Объяснение парамагнитных свойств кислорода в методе ЛКАО 

В результате перекрывания атомных орбиталей два электрона с параллельными спинами оказались на вырожденных (с одинаковой энергией) (-разрыхляющих молекулярных орбиталях. Именно, наличие неспаренных электронов и приводит к парамагнитным свойствам молекулы кислорода, которые станут заметны, если охладить кислород до жидкого состояния. 


Среди двухатомных молекул наиболее прочной является молекула СО. Метод ЛКАО легко позволяет объяснить этот факт.      

                                             С                     СО                             О   

                                   2р

                                                                                                                           2р

                                                                              (св.
                                                           (св.  

                                              2 s

                                                                                                                2s


Рис. 3.15. Объяснение особой прочности связи в молекуле монооксида углерода методом ЛКАО

Результатом перекрывания р-орбиталей атома кислорода является образование двух вырожденных (-связывающих и одной (-связывающей орбитали. Эти орбитали займут шесть электронов, следовательно, кратность связи равна трем.


Метод ЛКАО можно использовать не только для двухатомных молекул, но и для многоатомных. Разберем, в качестве примера, в рамках данного метода строение молекулы аммиака:

                                       N                       NH3                   3H



                                                                      несв.



Рис.3.16. Демонстрация возможностей метода ЛКАО в характеристике свойств связей для многоатомных молекул на примере молекулы аммиака

Так как 3 атома водорода имеют только 3 атомных орбитали, то суммарное число образованных молекулярных орбиталей будут равно шести (три связывающих и три разрыхляющих). Два электрона атома азота окажутся на несвязывающей молекулярной орбитали - образуют неподеленную электронную пару. 

Геометрическая форма молекул


Когда говорят о форме молекул, прежде всего, имеют ввиду взаимное расположение в пространстве ядер атомов. О форме молекулы имеет смысл говорить тогда, когда молекула состоит из трех и более атомов (два ядра всегда находятся на одной прямой).  Форма молекул определяется на основе теории отталкивания валентных (внешних) электронных пар. Согласно этой теории молекула всегда будет принимать форму при которой отталкивание внешних электронных пар будет минимальным (принцип минимума энергии). 


1. Наибольшее отталкивание претерпевают неподеленные электронные пары. 


2. Несколько меньше будет отталкивание между неподеленной парой и парой участвующей в связи. 


3.  Наименьшая сила отталкивания между электронными парами, участвующими в образовании связи. Но и ее бывает достаточно, чтобы развести ядра атомов, участвующих в связи на максимальный угол.


В качестве примера рассмотрим формы водородных соединений элементов второго периода. Это LiH, BeH2, BH3, CH4, C2H4, C2H2, NH3, H2O, HF. Молекулы HF и LiH сразу можно отбросить как двухатомные. Начнем с определения формы для молекулы BeH2. Изобразим ее электронную формулу Н:Ве:Н. Из электронной формулы ясно, что в молекуле отсутствуют неподеленные электронные пары, следовательно, электронные пары, связывающие атомы оттолкнутся на максимальное расстояние. Все три атома окажутся на одной прямой. Угол составит 1800.  


Молекула BH3 состоит из четырех атомов. Из электронной формулы ясно, что в молекуле отсутствуют неподеленные пары электронов

Н:В:Н

     Н



Молекула приобретет такую форму, чтобы расстояние между связями оказалось максимальным, а угол между ними оказался равным 1200. Все четыре атома окажутся в одной плоскости - молекула плоская:

                                           Н

                                           В

                                   Н             Н

Рис.3.17. Схематическое изображение плоской молекулы гидрида бора

Электронная формула для молекулы метана будет выглядеть следующим образом:

     Н

Н:С:Н

     Н

Все атомы не могут оказаться в одной плоскости. В этом случае угол между связями равнялся бы 900. Есть более рациональное (с энергетической точки зрения) размещение атомов - тетраэдрическое. Угол в этом случае окажется равным 109028. 


Электронная формула этена будет выглядеть так Н:С::С:Н. Естественно углы между                                                                                             Н Н

связями постараются принять максимальные значения - 1200. 


Очевидно, что в молекуле ацетилена все атомы должны оказаться на одной прямой Н:С:::С:Н. 


Отличие молекулы аммиака (NH3) от всех предшествующих состоит в наличии неподеленной пары электронов у атома азота

 Н:N:Н

      Н

Как уже указывалось наличие неподеленной электронной пары приведет к более сильному отталкиванию от нее электронных пар, участвующих в связи. Неподеленная пара займет полноценное место в молекуле аммиака:
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       H           H



Рис. 3.18. Схематическое изображения пространственного строения молекулы аммиака
Угол  (HNH будет меньше в сравнении с углом (НСН в молекуле метана (как следствие более сильного отталкивания).


В молекуле воды таких неподеленных пары будет две. Н:О:Н. Две неподеленные пары приведут к образованию уголковой формы молекулы: 


                    О

            Н      

                        Н

Рис.3.19. Причиной уголковой формы молекулы воды является наличие у атом кислорода двух неподеленных электронных пар
Как следствие более сильного отталкивание неподеленных пар величина угла (НОН еще уменьшится в сравнении с молекулой аммиака.


Приведенные примеры достаточно наглядно демонстрируют возможности теории отталкивания валентных электронных пар. Она позволяет достаточно легко предсказывать формы 
многих как неорганических так и органических молекул.

Упражнения к главе 3 "Химическая связь"


1. Какие виды связей можно отнести к химическим?


2. Какие два основных подхода к рассмотрению химической связи Вам известны? В чем состоит их отличие?

               3. Дайте определение валентности и степени окисления.              


4. В чем состоит отличие простой ковалентной, донорно-акцепторной, дативной, металлической, ионной связи?


5. Как классифицируются межмолекулярные связи?


6. Что такое электроотрицательность? Из каких данных электроотрицательность рассчитывается? О чем электроотрицательность элементов, образующих связь позволяет судить? Как изменяется электроотрицательность элементов при продвижении в таблице сверху вниз и слева направо.


7. Какими правилами необходимо руководствоваться при рассмотрении строения молекул методом ЛКАО?


8. Используя метод валентных связей объясните строение водородных соединений элементов второго периода.


9. Энергии диссоциации в ряду молекул Cl2, Br2, I2 уменьшаются (239 кДж/моль, 192 кДж/моль, 149 кДж/моль соответственно), однако энергия диссоциации молекулы F2 (151 кДж/моль) значительно меньше, чем энергия диссоциации молекулы Cl2, и выпадает из общей закономерности. Объясните приведенные факты.


10. Почему СО2 газ при обычных условиях, а SiO2 - твердое вещество; Н2О - жидкость, а Н2S - газ. Попробуйте объяснить агрегатное состояние веществ. 


11. Используя метод ЛКАО объясните возникновение и особенности связи в молекулах В2, С2, N2, F2, LiH, CH4.

12.  Используя теорию отталкивания валентных электронных пар определите формы молекул кислородных соединений для элементов второго периода.

Тесты

1.  Способность атома химического элемента к образованию связи с другими атомами называется … валентностью

2.  Условный заряд, который был бы на атоме в том случае, когда все полярные ковалентные связи были бы ионными называется … степенью окисления
3.  Кратность связи численно равна … количеству обобщенных электронных пар

4.   Приведите пример соединений с дативной связью: Al2Cl6 Cl2
5.   С увеличением значения степени окисления электроотрицательность … увеличивается
6.  Наиболее ярким примером диполь-дипольного взаимодействия является….водородная связь
7.    В методе МО атомные орбитали при сближении ядер на расстояние связи превращаются в … молекулярные
8.  В наибольшей степени происходит перекрывание орбиталей близких по … энергии

9.  Результатом перекрывания 2-х атомных орбиталей, является образование …двух молекулярных. Одна из них обладает …меньшей энергией в сравнении с исходной атомной и называется… связывающей, вторая орбиталь имеет …большую энергию в сравнении с атомными орбиталями и называется… разрыхляющей

10.  Молекулярная орбиталь не участвующая в образовании связи носит название… несвязывающей. Ее энергия равна энергии… исходной атомной орбитали.

11.  На одной молекулярной орбитали (как, впрочем, и атомной) возможно нахождение не более… двух электронов.

12.  Форма многоатомной молекулы определяется взаимным отталкиванием …электронных пар участвующих и не участвующих в связи
13.  Форма молекулы BF3 -  _________  , SCl2 _____________ 
14.   Самой прочной двухатомной молекулой является молекула… СО
15.   Молекула кислорода втягивается в неоднородное магнитное поле, так как содержит … неспаренные электроны.

