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ПРЕДИСЛОВИЕ

В наше время происходит перестройка научных дисциплин, свя¬
занная с осуществлением научно-технической революции. В част¬
ности, представления о строении вещества, которые раньше были
частью физики и химии, все более обособляются в самостоятельную
отрасль знаний со своим математическим аппаратом и научной методо¬
логией. Это обусловлено в первую очередь тем, что основным инстру¬
ментом познания и решения задач в данной области стала квантовая
механика. С другой стороны, без теории строения вещества теперь
.немыслимо развитие самых разнообразных областей науки и техни¬
ки — от астрофизики до сельского хозяйства.

Отмеченные обстоятельства' требуют более глубокого, чем ранее,
ознакомления студентов-химиков с вопросами строения вещества на
первом курсе вузов. С этой целью написана данная книга. В ней из¬
ложены современные представления о строении атомов, молекул,
кристаллов и природе химической связи; рассмотрены некоторые ме¬
тоды исследования структуры. При изложении методов структурного
исследования основное внимание уделено газовой электронографии.
Это сделано по двум причинам. Во-первых, электронография, исполь¬
зующая дифракцию электронов, на наш взгляд, является наиболее
яркой иллюстрацией представления о волновых свойствах материаль¬
ных частиц, лежащего в основе квантовой механики. Во-вторых,
теорию этого метода (в отличие от других) можно изложить доступно
для первокурсника с полным выводом рабочего уравнения и описа¬
нием определения (методом проб и ошибок) строения молекул, содер¬
жащих довольно много атомов (СвН6, СС14 и др.).

Предполагается, что проработка изложенного в данной книге
материала будет предшествовать курсу общей и неорганической химии
или проходить одновременно с ним. Авторы убеждены, что фактиче¬
ский материал неорганической химии можно полноценно изучить
только на основе теории строения вещества и учения об энергетике
химических процессов — химической термодинамики*.

Теория строения вещества является, вероятно, наиболее сложной
областью современного естествознания; она использует практически

* Сведения об энергетике химических процессов, необходимые для изучения
курса неорганической химии, даны в книге М. X. Карапетьянца «Введение в
теорию химических процессов:». М., «Высшая школа», 1975.



все достижения физики и грандиозный математический аппарат. Оче¬
видно, многие существенные вопросы не могут быть количественно
рассмотрены в книге, предназначенной для читателей, знакомых толь¬
ко с началами математического анализа. Поэтому задачей данного
руководства является изложение основных законов, понятий и пред¬
ставлений с показом там, где это доступно, количественной стороны раз¬
бираемых вопросов. При использовании математики мы старались
избежать громоздких выкладок, и вместе с тем, где это представля¬
лось возможным, дать ключ к более глубокому изучению. Естествен¬
но, что ряд вопросов пришлось изложить в несколько упрощенном
виде.

Поскольку чтение книги может предшествовать изучению вузов¬
ского курса химии, здесь пришлось рассмотреть некоторые обычно
разбираемые в этом курсе вопросы (степени окисления элементов
и кислотно-основные свойства соединений, общие сведения о комп-
лексообразовании и др.). Этот материал изложен предельно крат¬
ко. Необходимо было также сообщить ряд сведений из области физи¬
ки; они даны в приложениях в конце книги. В приложения также выне¬
сены выводы некоторых соотношений и сведения, которые могут быть
опущены при первоначальном ознакомлении с разбираемыми во¬
просами.

Авторы признательны профессору В. М. Грязнову за ценные за¬
мечания, сделанные им при ознакомлении с рукописью.

I Та стоящее третье издание значительно переработано и дополнено.
Авторы будут благодарны читателям за отзывы и предложения по
улучшению Книги. '



ЧАСТЬ I

СТРОЕНИЕ АТОМА

ВВЕДЕНИЕ

1. Атомы. Последним известным в настоящее время пределом де¬
лимости вещества являются элементарные частицы — протоны, ней¬
троны и др. За последние десятилетия благодаря появлению мощных
ускорителей и тщательному исследованию состава космических лу¬
чей стало известно около 200 видов элементарных частиц и рассмат¬
ривается вопрос об их строении, в связи с чем вместо термина «эле¬
ментарные частицы» иногда пользуются выражением «фундаменталь¬
ные частицы». Атомами называют наиболее простые электрически
нейтральные системы, состоящие из элементарных частиц. Более слож¬
ные системы — молекулы — состоят из нескольких атомов. Химикам
приходится иметь дело с атомами, образующими вещества, — атома¬
ми химических элементов; они представляют наименьшие частицы
химических элементов, являющиеся носителями их химических
свойств.

Атом состоит из положительного ядра, содержащего протоны и
нейтроны, и движущихся вокруг ядра электронов*.Многие из атомов
устойчивы, — они могут существовать сколь угодно долго. Известно,
однако, и большое число радиоактивных атомов, которые спустя не¬
которое время превращаются в другие атомы в результате изменений,
происходящих в ядре. •
Число электронов в нейтральных атомах

равно положительному заряду ядра (выраженно¬
му в единицах элементарного заряда); заряд ядра равен по величине
и противоположен по знаку сумме зарядов электронов. При удалении
одного или нескольких электронов от атома образуется положитель¬
ный ион, при присоединении электрона — отрицательный йон.

Число электронов в атоме, а следовательно, положительный заряд
ядра определяет поведение атомов в химических реакциях.

* Существуют атомы, образованные из позитрона и электрона (позит| орий),
из протона и мезона (мезоатомы) и др. Время жизни этих атомов составляем менее
миллионной доли секунды.
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Химический элемент — это совокупность атомов с
одинаковым зарядом ддра. Заряд ядра определяет по¬
ложение элемента в периодической системе Д. И. Менделеева: п о-
рядковый номер элемента в пери од и ч е с к о й
системе равен заряду ядра атома элемента
(выраженному в единицах элементарного электрического заряда).

Идея о том, что все тела состоят из предельно малых и далее неделимых
частиц — атомов, широко обсуждалась еще до нашей эры древнегреческими
философами. Современное представление об атомах как мельчайших частицах
химических элементов, способных связываться в более крупные частицы — моле¬
кулы, из которых состоят вещества, было впервые высказано М. В. Ломоносовым
в 1741 г. в работе «Элементы математической химии»; эти взгляды он пропаган¬
дировал на протяжении всей своей научной деятельности. Современники не
обратили должного внимания на работы М. В. Ломоносова, хотя они были опу¬
бликованы в изданиях Петербургской Академии наук, получаемых всеми круп¬
ными библиотеками того времени. В начале XIX в. Дальтон (Англия) исполь¬
зовал менее совершенные представления об атомно-молекулярном строении ве¬
щества (в частности, в отличие от М. В. Ломоносова он не допускал возможности
образования молекул из одинаковых атомов) для объяснения соотношений, в
которых вещества вступают в реакции друг с другом (эти данные во времена
М. В. Ломоносова не были известны). Дальтон ввел представление об относи¬
тельных массах атомов (атомных весах) и указал на необходимость точного
определения этих величин. Работы Дальтона спустя несколько лет после их
опубликования привлекли внимание большого числа исследователей; с этого
времени началось широкое использование атомно-молекулярных предстайлений
в химии и физике.

2. Число Авогадро. Число атомов в одном грамм-
атоме любого элемента называется числом Авогадро-,
эта константа обозначается N0. Точные измерения показывают, что
N0 = 6,023 • Ю23 г-атом-1.

Таково же число молекул в грамм-молекуле любого индивидуаль¬
ного вещества. Эта величина, выражающая отношение массы грамма
к 1/12 массы атома С12, является одной из наиболее важных в химии
и физике универсальных постоянных-, она не зависит от природы ве¬
щества и его агрегатного состояния. *

Число Авогадро может быть найдено различными, совершенно не-
заЕ1исимыми друг от друга способами, которых в настоящее время из¬
вестно около 60. Мы разберем два из них — один из наиболее нагляд¬
ных и один из наиболее точных.

1. При распаде некоторых радиоактивных элементов испускаются
а-частицы — ядра атомов гелия. Встречая на своем пути какое-либо
вещество, они тормозятся в нем и, присоединяя к себе два электрона,
превращаются в атомы гелия. Количество выделяющегося при этом
гелия невелико, но его можно определить при помощи микрометодов.
Так, было найдено, что из 1 г радия (содержащего продукты распада)
образуется 159 мм3 гелия в год или 5,03-10_9см3 Не в секунду.

а-Частица, из которой образуется атом гелия, обладает энергией,
достаточной для того, чтобы произвести эффект, видимый глазом.
Например, при попадании а-частицы на экран, покрытый сульфидом
цинка, наблюдается вспышка света (сцинтилляция), которую можно
увидеть в лупу; это используется для счета а-частиц. Имеются и дру-
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гие способы наблюдения и счета а-частиц. Таким образом, можно со¬
считать, сколько а-частиц испускается очень малым, но строго опре¬
деленным количеством радиоактивного вещества. Поскольку каждая
а-частица превращается в атом гелия, из этих данных можно рассчи¬
тать, сколько атомов гелия получается из 1.г радиоактивного пре¬
парата, а зная объем образовавшегося гелия, легко кайти число ато¬
мов, содержащихся в 22,4 л гелия, измеренного при нормальных
условиях. Молекула гелия
одноатомна, и количество

атомов в грам-молекуляр¬

ном объеме этого газа рав¬
но числу молекул — чис¬
лу Авогадро. Такие изме¬
рения впервые были произ¬
ведены Резерфордом с со¬
трудниками в 1911 г. Они
нашли N0' = 6,1 ■ 1023, что
довольно близко к уста¬
новленному в настоящее

время значению.
2. Число Авогадро мо¬

жет быть также найдено с
помощью величины заряда
электрона — фундамен¬
тальной константы, знание
которой необходимо для
теории строения вещества.

Точное определение
заряда электрона было
впервые осуществлено в
1909—1914 гг. Милликеном

(США).

Схема установки, сконструированной Милликеном, изображена
на рис. 1. Основной ее частью являлся электрический конденсатор,
состоящий из латунных пластин 1 и 2, который находился в металли¬
ческой камере 3, заключенной в термостат 4. При помощи распылителя
5 в камере создавался туман из маленьких капель масла. Через отверс¬
тие 6 в верхней пластине капли могли попадать в конденсатор. За их
движением между пластинами конденсатора можно было наблюдать
в зрительную трубу 7. Освещение находящегося в приборе воздуха

х рентгеновскими лучами (их источником служила трубка 10) вызывало
ионизацию; образующиеся в результате этого свободные электроны
(или положительные ионы) попадали на капли масла, и капли полу¬
чали электрический заряд ек. Изменяя напряжение на пластинах
конденсатора, можно было подобрать такое его значение, при котором
сила электрического поля уравновешивала силу тяжести заряженной
капли, и она оставалась неподвижной в поле зрения. Тогда

mg = екЕ, (1.1)

7

Рис. 1. Схематическое изображение ус¬
тановки Милликена для измерения заря¬

да электрона:
1,2 — пластины конденсатора; 3 — металлическая
камера; 4 — термостат; 5 — распылитель масла;
6 — отверстие в пластине; 7 — зрительная труба;
8 — батарея аккумуляторов; 9— манометр; iO —
рентгеновская трубка; 11 — термостатиругощая

жидкость (керосин)



где т — масса капли; g — ускорение силы тяжести; Е — напряжен¬
ность электрического поля. Для плоского конденсатора

E = V/d, (1.2)

где V — приложенное к пластинам напряжение; d — расстояние меж¬
ду пластинами. Из (1.1) и (1.2) следует, что

ек — mgj/V; . (1.3)

отсюда, зная массу капли, можно было найти величину ек (масса кап¬
ли может быть определена по скорости ее падения в воздухе в отсутст¬
вие электрического поля). ^

Милликен обнаружил, что заряды капель всегда бывают кратны¬
ми некоторой величине е\ заряд, меньший е, не наблюдается. Это
можно было объяснить тем, что капля может захватывать один, два
и т. д. электрона (или иона), но никогда не присоединяет-долю элек¬
трона, так как электрон неделим. Отсюда наименьший заряд капли —
это заряд электрона.

Проделав большое число измерений заряда электрона, Милликен
получил значение е ?= 4,77- 10"10эл.-ст. ед.

Впоследствии эта величина была определена более точно; в настоя¬
щее время известно, что е = 4,803 ■ 10~10эл.-ст. ед. = 1,602-10-1вКл.

Таково значение этой' чрезвычайно важной для физики и химии
постоянной. С ее помощью можно найти, в частности, и число Аво¬
гадро.

Действительно, согласно закону Фарадея, для выделения одного
грамм-эквивалента вещества при электролизе необходимо пропустить
через раствор один фарадей электричества, равный 96 485 Кл. В част¬
ности, такое количество электричества необходимо для того, чтобы из
соляной кислоты выделить 1,008 г водорода и 35,453 г хлора. Посколь¬
ку при электролизе раствора!НС1 происходит разряд ионов Н+ и С1~,
каждый из которых несет заряд, равный по величине заряду электро¬
на, то очевидно, что деление фарадея электричества на величину за¬
ряда электрона покажет, сколько атомов содержится в 35,453 г хлора,
или в 1,008 г водорода, или вообще в грамм-атоме любого элемента,
т. е. даст число Авогадро; следовательно,

N0 = F/e, (1.4)

где F — число Фарадея. Отсюда*

'No = 96 485/(1,602 ■ 10"») = 6,023 ■ 10га.

Число Авогадро огромно. Представим, что мы собрали число горо¬
шин, равное числу Авогадро. Если принять объем горошины равным
0,3 см3, то такое число горошин займет объем 0,3-6,023-1023 = 1,8Х

* Теория описанных здесь методов определения числа Авогадро дана в
несколько упрощённом виде. Желающие познакомиться со всеми деталями эк¬
спериментов и расчетов могут найти их в книгах: Р. Милликен. Электроны
(+• и —), протоны, фотоны,нейтроны и космические лучи. Гос. научн.-техн. изд.
НКПТСССР, 1939; Э. Гуггенгейм и Дж. Пру. Физико-химические рас¬
четы. М., ИЛ, 1958, с. 40-45, 463-467.
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X Ю23см3 == 1,8-1081ш8. Кубический ящик такой вместимости имел бы
длину ребра 565 км.

Из того факта, >jto число Авогадро очень велико, вытекают два
важных для химика положения. ,

1. Даже такие малые количества вещества, которые- едва разли¬
чимы в оптический микроскоп, содержат очень много атомов. Поэтому
вещество макроскопически представляется нам сплошным.

2. Любое, даже самое чистое вещество всегда содержит в качестве
примесей некоторое количество атомов различных элементов. В настоя¬
щее время невозможно получить в заметных количествах вещество
такой чистоты, чтобы в нем не было ни одного атома примесей. Сейчас
получают некоторые вещества (кремний, германий и др.) с содержа¬
нием примесей 10-6%, а в некоторых случаях даже 10“7—1(Г8%. Но
даже в таких сверхчистых материалах содержатся миллиарды атомов
примеси на грамм.

3. Массы и размеры атомов. Зная число Авогадро, можно найти
массу любого атома в граммах и оценить размеры атомов. Масса атома
т находится делением грамм-атомного веса* А на число Авогадро:
т = A/N0. Поэтому для атома водорода, например,

ти = 1,008/6,023 ■ Ю23 = 1,674 • 1(TS1 г,

для атома урана с массой 238

/ии =238/6,023- 1023 = 3,95- 10-22 г.

Если мы разделим объем, занимаемый грамм-атомом простого ве¬
щества в твердом состоянии, на число Авогадро, то найдем объем и,
приходящийся на 1 атом. Приближенно можно рассматривать атом
как шар, вписанный в куб объемом V. Поскольку в твердых телах
атомы находятся достаточо близко друг к другу, такое приближение
не даст очень большой ошибки. Тогда диаметр атома можно найти,
если извлечь кубический корень из объема, приходящегося на 1 атом.
Произведем такой расчет для атома меди.

Плотность меди равна 8,93 г/см3; поэтому объем грамм-атома меди ,
составляет 63,55/8,93 = 7,12 см3, откуда

£)Сц = 7,12/6,023 ■ 1023=1,182'- 10“23 см3 и

dCu ~ У vCn = ^1,182 • 10-23 =2,28 • Ю-s см.

Следовательно, радиус атома меди составляет приблизительно 1,14х
Х10~8см.

* Термины «атомный вес», «молекулярный вес» не вполне точны, правильнее
было бы говорить «относительная атомная масса», «относительная молекулярная
масса». Однако употребление выражений «атомный вес», «молекулярный вес»
утвердилось в химической литературе и мы будем пользоваться ими.
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Для точного расчета размеров атомов необходимо знать их распо¬
ложение в кристаллах твердых веществ. Эти сведения дает метод
рентгеноструктурного анализа (см. стр. 249—253). Проведенные этим
методом исследования показали, что у большинства металлов, в том
числе и у меди, расположение атомов такое же, как при плотнейшей
упаковке шаров (подробнее см. стр. 256—257). В плотнейшей упаков¬
ке шаров объем шаров составляет 74% от объема всего занимаемого
ими пространства. Имея эти данные, легко найти точное значение
радиуса атома меди в кристалле. Произведем этот расчет.

Объем атома VCu — 1,182 ■ 10~23-0,74 = 0,872-10 23см3, откуда

Как видно, точное значение радиуса атома меди в кристалле не очень
сильно отличается от найденной перед этим приблизительной ве¬
личины.

Нужно отметить, что резкой границы между атомом и окружающим
его пространством нет (это обстоятельство будет еще подробно рас¬
сматриваться в дальнейшем). Поэтому определенный размер атома
можно указать лишь условно. Здесь, говоря о размерах атомов, мы
имеем в виду их радиусы в кристаллах простых веществ; радиусом
атома при этом считается половина расстояния между ядрами сосед¬
них атомов.

Радиусы всех атомов имеют один и тот же порядок величины 10~8см.
Поэтому в теории строения вещества удобно пользоваться единицей
измерения, равной 10_8см; эта единица называется ангстрем и обо¬
значается бувой А. Следовательно гСи = 1,28 А.

Таким образом, атомы очень малы. Миллион атомов меди, распо¬
ложенных один за другим, образуют цепочку длиной всего лишь
0,26 мм.

4. Составные части атома — электроны и ядро. Как уже указыва¬
лось, атомы химических элементов состоят из ядра и движущихся во¬
круг него электронов. Свойства электронов были изучены после того,
как во второй половине прошлого века удалось получить потоки этих
частиц. Вначале была измерена величина отношения заряда электро¬
на к его массе е1те. Эта величина определяется по отклонению узкого
пучка электронов в электрическом и магнитном полях. Впервые такие
измерения были проведены в 1897 г. Дж. Дж. Томсоном (Англия);
конструкция использованного им прибора схематически изображена
на рис. 2. В настоящее время аналогичные устройства — электронно¬
лучевые трубки — широко используются (например, в телевизорах).
Теория данного метода кратко рассмотрена в приложении 1 (см.
стр. 288). С помощью этих экспериментов было найдено- е!те =
= 5,273 ■ 1017эл.-ст. ед./г.

Величина заряда электрона определяется при помощи метода, ко¬
торый был рассмотрен на стр. 7—8. Зная величины е/те и е, можно
вычислить массу электрона; оказалось, что те = 0,91095 ■ 10_27г.

3 • 0,872 ■ 10~23

4-3,14
= 1,28 ■ 10-8 см.

/
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Для наглядности сравним эту величину с массой атома водорода,
которую мы вычислили ранее (см. стр. 9): -

те1тн = (0,9108 • 10-а’)/( 1,674 ■ 10'24) = 1/1837.

Мы видим, что масса электрона весьма ма^ по сравнению с массой
легчайшего атома. Таким образом, ясно, что почти вся масса атома
сосредоточена в его ядре. Ядро очень мало; если атом имеет размер
порядка 10_8см, то радиусы атомных ядер находятся в пределах 10~'13—:
10_12см. Будучи заряженными частицами, ядро и электроны создают
вокруг себя электрические поля, которые «заполняют» пространство
«внутри» атома и простира¬
ются за его «пределы». Поле Шкала
— это такое же материальное
образование, как электроны,
ядра и другие частицы.

Наличие в атоме ядра было
экспериментально установле¬
но в 1909—1911 гг. Резерфор¬
дом с сотрудниками (Анг¬
лия). Исследуя прохождение
а-частиц через очень тонкие
металлические пластинки,

они неожиданно обнаружи¬
ли, что некоторые а-части¬
цы (приблизительно 1 из
10 000) не проходят через фольгу,

Магнитное поле, перпенди¬
кулярное электрическому

полю

Рис. 2. Схематическое изображение при¬
бора для определения величины е/т

для электрбнов

Это
по-

а отбрасываются назад,
можно объяснить только столкновением а-частицы с массивной
ложительно заряженной частицей — ядром атома.

Ядра атомов состоят из двух видов элементарных частиц — прото¬
нов и нейтронов; представление о таком строении ядра было впервые
высказано и обосновано в 1932 г. Д. Д. Иваненко и Е. Н. Гапоном
(СССР) и Гейзенбергом (Германия). Протон — ядро атома легкого
изотопа водорода’Н — имеет положительный заряд, равный по аб¬
солютной величине заряду электрона; нейтрон — незаряженная час¬
тица. Массы протона и нейтрона почти одинаковы и близки к единице
атомного веса. Они больше массы электрона соответственно в 1836,12
и 1838,65 раз. Заряд ядра определяется числом находящихся в нем
протонов; сумма числа протонов X и нейтронов Л/ дает массовое ч исло А\
А = Z + N.

Разновидности элементов, атомы которых имеют одинаковый заряд
ядра, но различные массы, называются изотопами*. Изотопы данного
элемента отличаются друг от друга количеством нейтронов в ядрах их
атомов.

В переводе с греческого «изотопы» значит «одинаковоместные» (занимающие
одно и то же доесто в периодической системе).
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Глава первая

АТОМНЫЕ СПЕКТРЫ

Экспериментальным основанием теории строения атома служат
данные о спектрах химических элементов. При измерениях длин волн
спектральных линий точность 0,001% в настоящее время является
обычной; во^ многих исследованиях она значительно выше. Весьма
точно может1 быть определена также интенсивность спектральных
линий. Таким образом, наши знания о строении атомов основываются
на весьма надежном экспериментальном материале. С рассмотрения
этих данных мы начнем изучение строения атома.

Рис. 3. Схема действия спектрографа

1. Принцип действия спектрографа; виды спектров. В спектро¬
графе пучок света, проходящий через щель, попадает.в устройство,
которое разлагает излучение на его составляющие и направляет их
в ра%ные места фотографической пластинки, соответствующие опре¬
деленным длинам волн. Для исследования видимого и ультрафиолето¬
вого излучения обычно используют оптические спектрографы, в кото¬
рых излучение разлагают пропусканием его через призму из стекла
(для видимого света) или из кварца (для ультрафиолетового излучения).
Принципиальная схема спектрографа показана на рис. 3. Разложе¬
ние света призмой обусловлено зависимостью показателя преломления
от длины волны света; для большинства сред показатель преломления
уменьшается с увеличением длины волны.

Спектры, получаемые разложением испускаемого телами излуче¬
ния, называются эмиссионными. Они бывают непрерывными, линей¬
чатыми или полосатыми. Непрерывный спектр имеет излучение рас¬
каленных твердых и жидких тел. Излучение газов (его можно вызвать
нагреванием или электрическим разрядом) дает линейчатый спектр,
состоящий из отдельных линий, или полосатый спектр, состоящий из
полос*. Применение спектрографов высокой разрешающей способ¬
ности показывает, что эти полосы состоят из большого числа линий,
расположенных очень близко друг к другу. В настоящее время уста-

—j

* Многие газы (Нг, С12 и др.) при нагревании или действии электрического
разряда наряду с линейчатым или полосатом спектром дают также и непрерыв¬
ное излучение,
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новлено, что линейчатый спектр получается от
излучения испускаемого атомами, а полоса¬
тый — молекулами. Атом каждого элемента и молекула каж¬
дого вещества имеет свой характерный спектр, который состоит из
совершенно определенного набора линий или полос, отвечающих стро¬
го определенным значениям длин волн. В данной главе мы будем рас¬
сматривать атомные спектры. Примеры-таких спектров показаны на
рис. 4, на котором помимо

Л>,СМ~!
тоо

н

Не

Hg

и

16700 20000 25000

ЕЛ

ПИИ

шкалы длин волн нанесена

шкала волновых чисел* v.

Спектры многих элемен¬
тов очень сложны. Напри¬
мер, в спектре железа нас¬
читывается свыше пяти тысяч

линий. Работа с чувствитель¬
ной аппаратурой показывает,
что многие линии в атомных

спектрах состоят из несколь¬
ких очень близко располо¬
женных линий — являются

мультиплетами. Если помес¬
тить источник излучения в
магнитное поле, то произой¬
дет расщепление одиночных
линий — вместо одной линии
в спектре появится несколь¬
ко близко расположенных
линий (эффект Зеемана).
Аналогичное явление наблю¬

дается при помещении источ¬
ника излучения в электри¬
ческое поле (эффект Шта-
рка).

2. Спектр водорода. Наи¬
более прост спектр водоро¬
да. В видимой области в
нем имеются только 4 линии (рис. 4), они обозначаются
На, Цз , Hv и Н5 . В прилегающей к видимой ультрафиолетовой
области имеется еще ряд линий, которые вместе с указанными четырь¬
мя линиями образуют серию (рис. 5), получившую название серии
Бальмера по имени швейцарского ученого, обнаружившего в 1885 г.
что волновые числа v линий этой серии очень точно выражаются
формулой, которую можно записать следующим .образом:

Т= (Я/2*)-(Я/и*),.

7000 6000 5000 то

Я,А

Рис. 4. Схематическое изображение
спектров некоторых элементо!з.

Толщина линий взята различной, чтобы показать
их относительную интенсивность; в действи¬
тельности все линии имеют одну и ту же тол¬
щину, соответствующую ширине щели спектро¬
графа. Во избежание загромождения рисунка

изображены только наиболее яркие линии

* Волновым числом v называется величина, обратная длине волны, v =
= 1/Х, т.е. число волн в одном сантиметре; она характеризует частоту колебаний
у = с ч (см. приложение 2),
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где R = 109 678 см"1 и п = 3, 4, 5 ... Входящая в эту формулу кон¬
станта R называется постоянной Ридберга.

Исследование спектра водорода в дальней ультрафиолетовой и в
инфракрасной областях обнаружило еще несколько серий линий, на¬
званных по имени исследовавших их ученых сериями Лаймана (ульт¬
рафиолетовая область), Пашена, Бреккета и Пфунда (инфракрасная

область). Оказалось, что волно¬
вые числа линий в этих сериях
выражаются формулами, анало¬
гичными формуле Бальмера,
содержащими вместо 22 соот¬
ветственно I2, З2, 42 и 52.

Таким образом, водородный
спектр выражает общая фор¬
мула

* = («/ и?) -(«/п22), (1.5)
где n i и п2 — целые числа;

при этом л 2 > n I. Как видно
из (1.5), число линий в спектре
водорода бесконечно велико (по

краям серий, соответствующим большим значениям п2, линии распо¬
лагаются очень близко друг к другу и становятся трудно различи¬
мыми). Итак, большое количество линий, наблюдаемых в спектре во¬
дорода, описывается весьма простой зависимостью.

3. Спектры других элементов. Серии линий были обнаружены и в
спектрах всех других элементов. Эти спектры являются более сложны¬
ми потому, что в отличие от спектра водорода серии здесь не распола¬
гаются отдельно в различных участках спектра, а накладываются друг
на друга; тем не менее по определенным признакам (внешний вид ли¬
ний — резкий или размытый — «диффузный», способ их возбужде¬
ния— дуговой или искровой, мультиплетность, характер расщепле¬
ния в магнитном и электрическом полях и др.) спектроскописты на¬
учились их различать.

El 1889 г. Ридбергом (Швеция) было найдено, что волновые числа
линий спектральной серии всегда могут быть выражены как разности
двух функций целых чисел п t и п2:

4 = Т Ю — Т (»а); (1.6)

при этом n2> n j. Численные значения этих функций называются
спектральными термами*.

Для атома водорода, однозарядного иона гелия Не+, двухзаряд¬
ного иона Li2+ и других частиц, содержащих только один электрон,
спектральные термы выражаются формулой

r==/?Z2/n2. (1.7)

Для атома водорода величина Z = 1, для однозарядного иона Не+

* Слово «терм» в переводе означает член алгебраического уравнения.

о<

I
©< 0<

-Г

5sf
** е^ч

Г
На Ну

1
Н, Но

Рис. 5. Атомный спектр водорода
а видимой и близкой ультрафиоле¬
товой областях (серия Бальмера)
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1 = 2, для двухзарядного иона Li2+ Z = 3 и т.д. Для атомов других
элементов термы могут быть выражены формулой

T=*RZ4(n + a)\ (1.8)

где а — дробь, меньшая единицы, которая постоянна для линий дан¬
ной серии*. Для различных серий поправки а обозначаются буквами

. s, р, а, /. Эти обозначения являются первыми буквами английских
названий серий: «sharp» — «резкая», «principal» — «главная»,
«diffuse» — «диффузная», «fundamental» — «основная». Как и в фор¬
муле (1.7), для серий, отвечающих нейтральным атомам, Z = 1, для
однозарядных ионов Z = 2 и т. д.

Таким образом, было обнаружено, что поистине необозримое коли¬
чество спектральных линий описывается сравнительно простыми зави¬
симостями, отличительной особенностью которых является нали¬
чие целочисленных параметров.

4. Представление о световых квантах. В 1900 г. Планком (Гер¬
мания) для объяснения особенностей распределения энергии в спект¬
рах нагретых тел была развита теория, основанная на предположе¬
нии, что энергия не излучается атомами непрерывно, а испускается
отдельными мельчайшими неделимыми порциями — квантами, ве¬
личина которых зависит от частоты излучаемого света, а именно:

Е = ftv; (1.9)

в этом соотношении, называемом уравнением Планка, Е — энергия
кванта; v — частота колебаний; h — постоянная Планка: h = 6,625х
ХЮ_2’эрг-с. Таким образом, энергия тела может меняться на величи¬
ны, кратные hv, подобно тому, как электрический заряд может менять¬
ся лишь на величину, кратную заряду электрона.

Выводы теории Планка оказались в превосходном соответствии с
опытом. В дальнейшем было получено много других эксперименталь¬
ных подтверждений представления о световых квантах. Уравнение
Планка выражает один из важнейших законов природы. Постоянная
Планка, так же как скорость света и заряд электрона, относится к
числу фундаментальных констант, которые не могут быть выражены
через какие-либо другие более элементарные параметры.

Поскольку каждая спектральная линия характеризуется строго
определенной длиной волны, а следовательно, и строго определенной
частотой, то это означает, что атомы могут излучать кванты только
строго определенной энергии,величина которой для каждой спект¬
ральной линии может быть вычислена по уравнению Планка. Напри¬
мер, для линии На (рис. 5) к = 6562,8А = 0,656- 10-4см, v =
=сА = (2,9979 • 101о)/(0,656 • 10~4) 4,57 • I014c_1, где с — скорость
света; в соответствии с (1.9) Е= 6,625-10~27 -4,57-1014 = 3,03х
X Ю-12эрг.

* Уравнение (1.8) наиболее точно описывает спектры щелочных металлов;
для других элементов оно незначительно расходится с опытом; это расхожде¬
ние может быть устранено введением кроме а еще одной небольшой поправки
к целому числу п.
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Как видно из этого примера, энергия кванта видимого света пред¬
ставляет собой очень небольшую величину.

Излучая квант света, атом переходит из одного энергетического
состояния в другое. Отсюда становится ясным физический смысл спект¬

ральных термов — тер¬
мы характеризу¬
ют энергии элект¬
ронов в атома х*.

Действительно, в соот¬
ветствии с уравнением Пла¬
нка можно записать ftv =
= £ 2—Е f или

v = (£2/Ас) — (EJhc).
(1.10)

Сравнивая уравнения (1.6)
и (1.10), мы видим, что
они аналогичны. Отсюда
следует, что энергия элек¬
трона в атоме связана с
величиной терма соотноше¬
нием

Е = — hcT. (1.П)

Энергия получается со зна¬
ком «минус», так как за
состояние с нулевой энер¬
гией принимают такое,
когда электрон удален от

О 2000 4000 6000 атома на бесконечно боль-
шое расстояние. Значит

„ ,, энергия электрона в ато-

Рис. 6. Уровни энер^и электрона в атоме ме всегда меньще.нуля.
. ■ , В соответствии с (1.7)

для атома водорода соот¬

ношение (1.11) принимает вид
Е = — hcR/n2. (1.12)

Таким образом, опыт показывает, что электроны в ато¬
мах могут обладать только строго опреде¬
ленными значениями энергий. Поэтому говорят, что
в атомах существуют определенные уровни энергии (или энергетиче¬
ские уровни) электронов. Изучение молекулярных спектров приводит
к выводу, что и в молекулах имеется набор «дозволенных» уровней
энергии электронов (см. стр. 129).

* Поскольку по сравнению с электроном ядро значительно тяжелее, его
можно считать неподвижным и рассматривать всё энергетические изменения в
атомг, не затрагивающие структуру ядра, как изменения энергии электронов —
кинетической и потенциальной.
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Уровни энергии в атоме водорода представлены на рис. 6. Энергии
выражены в электрон-вольтах; этой единицей удобно пользоваться
при рассмотрении атома. Электрон-вольт (эВ) — энер¬
гия, которую приобретает электрон, уско¬
ренный электрическим полем на участке с
разностью потенциалов в один вольт:

1 эВ= 1,6022 • 1(Г« эрг.

Кроме спектральных данных, имеется много, других фактов, свидетельст¬
вующих о том, что электроны в атоме облад?ют строго определенными энергия¬
ми. В частности, весьма убедительным доказательством этого служат результаты
опытов по изучению электронного удара, впервые осуществленных в 1912 г.
Франком и Герцем.

В опытах Франка и Герца атомы газов (пары ртути, криптон и др.) бомбарди¬
ровали электронами. При этом можно было оценить потери энергии электронов
при столкновении их с атомами газа. Исследование показало, что при энергии
электронов меньше некоторой величины, они упруго отражаются от атомов газа,
практически не передавая им энергии. Это наблюдаетря, например, при бомбар¬
дировке ртутного пара электронами с энергией, меньшей 4,9 эВ. При энергии
бомбардирующих электронов более 4,9 эВ они передают энергию атомам ртути*
Отсюда можно сделать вывод, что 4,9 эВ —■ это энергия, необходимая для пере-,
вода атома ртути с наиболее низкого энергетического уровня на следующий энер¬
гетический уровень.

При бомбардировке атомов ртути электронами с энергией 4,9 эВ и выше
О

наблюдается излучение с длиной волны 2537 А, что соответствует энергии кван¬
тов, равной 4,87 эВ; эта величина практически совпадает с энергией электронов
4,9 эВ, необходимой для возбуждения излучения. Данное явление можно объяс¬
нить тем, что электроны атомов, переведенные на более высокий энергетический
уровень электронным ударом, переходят обратно на более низкий уровень, излу¬
чая соответствующий квант.

С помощью электронного удара большей энергии можно переводить электро¬
ны атомов на третий, четвертый и т. д. уровни, что отмечается по поглощению
энергии бомбардирующих электронов. При сообщении определенной энергии
происходит отрыв электронов от атомов — наблюдается ионизация газа. Этим
методом было установлено, что для ионизации атома ртути необходима энергия
10,4 эВ.

Таким образом, данные опыты наглядно демонстируют существование в
атомах элементов определенного набора энергетических уровней.

5. История развития представлений о строении атома. Резерфорд,
установивший наличие у атомов ядра, предложил планетарную мо¬
дель атома — электроны вращаются вокруг ядра так же, как планеты
вращаются вокруг Солнца. Однако из электродинамики известно, что
вращающийся вокруг некоторого центра заряд является источником
электромагнитных колебаний, поэтому электрон, излучая, должен
был бы непрерывно терять энергию и в итоге упасть на ядро. В 1913 г.
Бор (Дания) предположил, что в атоме существуют стационарные ор¬
биты, по которым электрон может двигаться без излучения энергии;
для этих орбит, согласно Бору, должно выполняться соотношение

mevr = п (hi2л), (1.13).
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где те vr — момент импульса электрона*; те и v — масса и скорость
электрона; г — радиус орбиты; п= 1,2,3  h — постоянная План¬
ка. Величину Ы2к принято обозначать ft (читается «аш перечеркну¬
тое»), тогда (1.13) запишется

mevr = nti. (1-14)

Исходя из этого предположения, Бору удалось разработать тео¬
рию строения атома водорода. Действительно, приравнивая центро¬
стремительную силу силе притяжения электрона к ядру, можно
записать

mev2/r = е2/г2; (1-15)

решая систему уравнений (1.14) и (1.15), можно найти выражения для
скорости электрона на стационарной орбите

v = e2/nh ' (1.16)

и ее радиуса

r = n2h2/m^2. (I . 17)

Подставляя значения величин, входящих в уравнение (1.17), находим

г — 0,529и2А. (1.18)

Следовательно, радиус первой боровской орбиты составляет 0,529 А,
что согласуется по порядку величины с известными размерами атомов
{см. стр. 10).

Энергия электрона Е складывается из кинетической Т и потен¬
циальной U:

Е = т+ и.

Потенциальная энергия двух разноименно заряженных тел с заря¬
дами q i и q2, находящимися на расстоянии г друг от друга, опреде¬
ляется работой, которую необходимо совершить для перемещения этих
тел из положения с нулевой потенциальной энергией (которое соот¬
ветствует г = оо) на заданное расстояние г; эта работа в соответствии
с законом Кулона выражается интегралом

Г

[ (<7iЪ1т2) dr ~ — (с/tft/r). (1.19)
оо

* Моментом импульса частицы, вращающейся по кругу с радиусом г, назы¬
вается величина mvr, где m и v — масса и скорость частицы. В общем случае мо¬
мент импульса материальной точки относительно какого-либо центра О представ¬
ляет векторное произведение mv X г, где г — радиус-вектор, связывающий точку
с центром О. Вектор момента импульса перпендикулярен плоскости, проходящей
через векторы v и г. Понятие о моменте импульса широко используется в теорий
атомов и молекул. В литературе эту величину называют также «момент коли¬
чества движения», «момент вращения», «угловой момент».
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Для одноименно заряженных тел получается аналогичная формула
со знаком плюс. Эти соотношения неоднократно понадобятся нам
в дальнейшем. В атоме водорода заряды ядра и электрона равны е.
Поэтому следует записать

E = mev*l2 + [-(е2/')]. (1.20)

Подстановка в это уравнение значений v (1,16) и г (1.17) дает

Е = — (Va) (m£e4/rt2h2) = — (const//!2), (1.21)

т. е. соотношение, имеющее тот же вид, что и выражение (1.12) для
уровней энергии в атоме водорода. Приравняв эти выражения, мож¬
но найти теоретическое соотношение для постоянной Ридберга:

R = 2т^тее1 / c/i3. (1-22)

Вычисленное по этому уравнению значение R совпадает с экспери¬
ментальным. Таким образом, Бор теоретически рассчитал спектр во¬
дорода.

В дальнейшем (1916—1925 гг.) Зоммерфельд (Германия) и другие
ученые разработали теорию строения многоэлектронных атомов, ко¬
торая явилась развитием теории Бора. Было предположено, что ста¬
ционарные орбиты в атомах могут быть не только круговыми, но и
эллиптическими и могут различным образом располагаться в про¬
странстве; при этом размеры орбит и их расположение в пространстве
задавались правилами квантования, представляющими обобщение
уравнения (1.13). При помощи этой теории удалось объяснить многие
закономерности, характерные для спектров. Однако теория Бора —
Зоммерфельда не удовлетворяет современному состоянию науки. Не¬
смотря на то что она объясняет многие особенности спектров, она имеет
ряд неустранимых недостатков, которые обусловливают необходимость
ее замены более совершенными представлениями. Главные недостатки
теории Бора — Зоммерфельда таковы:

1. Основой теории являются правила квантования, не вытекаю¬
щие из законов механики и электродинамики.

2. Эта теория при расчете ряда спектральных характеристик,
в частности интенсивности спектральных линий и их мультиплет-
ности, дает результаты, не совпадающие с опытом.

3. Теория Бора — Зоммерфельда при расчете энергии электронов
в многоэлектронных атомах также дает не совпадающие с опытом
результаты (даже для самого простого случая — атома Не).

4. Данную теорию оказалось невозможным применить для коли¬
чественного объяснения химической связи. Так, произведенный
расчет энергии разрыва связи в-наиболее простой системе — ионизи¬
рованной молекуле Н2+ — дал отрицательное значение этой величи¬
ны, т. е. показал, что такой ион не может существовать. Однако в
действительности он существует, и энергия разрыва связи для него
равна +61 ккал/моль (см. стр. 189).
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Глава вторая

ВОЛНОВЫЕ СВОЙСТВА МАТЕРИАЛЬНЫХ ЧАСТИЦ

Современная теория строения атомов и молекул основана на зако¬
нах, описывающих движение электронов и других частиц, обладаю¬
щих весьма малой массой, — микрообъектов. Эти законы были окон¬
чательно сформулированы в 1925-—1926 гг.; они резко отличаются от
законов, определяющих движение больших тел — макрообъектов,
к числу которых принадлежат все предметы, видимые в оптический
микроскоп или невооруженным глазом.

В основе современной теории лежит представление о двойствен¬
ной природе микрообъектов — они могут проявлять себя как частицы
и как волны — микрообъекты обладают одновре¬
менно корпускулярными и волновыми свой¬
ствами.

1. Двойственная природа света. Впервые такая двойственная при¬
вода была установлена для света. В первой половине прошлого века
в результате изучения интерференции и дифракции света было экс¬
периментально обосновано, что свет представляет собой поперечные
электромагнитные колебания. Возникновение в определенных усло¬
виях явлений интерференции и дифракции является неотъемлемой
осоСелностью любого волнового процесса (см. приложение 2).

Однако в XX в. стало известно большое число явлений, свидетель¬
ствующих о том, что свет представляет собой поток материальных
частиц, получивших название световых квантов или фотонов. Пред¬
ставление о квантах, как уже указывалось выше, впервые было вве¬
дено в науку в 1900 г. Планком. Корпускулярные свойства света осо¬
бенно отчетливо проявляются в двух явлениях — в фотоэффекте и
эффекте Комптона.

Явление фотоэффекта, открытое в 1887 г. Герцем и детально ис¬
следованное А. Г. Столетовым, состоит в том, что металлы (или полу¬
проводники) при действии на них света испускают электроны. Объяс¬
нить фотоэффект исходя из волновой теории света невозможно. Расчет
показывает, что ввиду незначительных размеров электрона количест¬
во энергии, сообщаемое падающими на него электромагнитными
волнами, так мало, что при освещении солнечным светом потребова¬
лось бы облучение по крайней мере в течение нескольких часов для
того, чтобы электроны накопили энергию, достаточную для выхода
из металла (и то при отсутствии передачи поглощенной электронами
энергии атомам). Однако вылет электронов наблюдается сразу же
после освещения металла. Кроме того, согласно волновой теории,
энергия Еа электронов, испускаемых металлом, должна быть про¬
порциональна интенсивности падающего света. Однако было установ¬
лено, что Еэ от интенсивности света не зависит, а зависит от его час¬
тоты, увеличиваясь с ростом v; возрастание интенсивности приводит
лишь к увеличению числа вылетающих из металла электронов.

В 1905 г. Эйнштейн показал, что фотоэффект получает простое
истолкование, если рассматривать свет как поток частиц — фотонов.
Сталкиваясь с электронами, фотоны передают им свою энергию, рав¬
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ную в соответствии с уравнением Планка величине hv; получил объ¬
яснение и тот факт, что длинноволновое излучение не вызывает фото¬
эффекта — энергия фотонов в этом случае недостаточна для вырыва¬
ния электрона из металла.

Максимальной энергией будут обладать те из вылетающих элект¬
ронов, которые не передали полученной от фотонов энергии атомам
металла. Очевидно, энергия этих электронов равна разности энергии
фотона hv и работы, которую требуется со¬
вершить против сил, удерживающих элект¬

рон в металле, — работы выхода электрона
А; таким образом

(EaW = ^ -А. (1.23)

Это уравнение, получившее название закона
Эйнштейна для фотоэффекта, полностью
соответствует опытным данным. Весьма
тщательная экспериментальная проверка его
была осуществлена в 1916 г. Милликеном.
Максимальная энергия испускаемых элект¬
ронов измерялась путем приложения внеш¬
него электрического поля, при котором
прекращается фотоэлектрический ток — при¬
ложенное напряжение не позволяет элект¬
ронам долетать до электрода; в этом случае

Ve = т.ео1/2 = (Еэ)макс. С1-24)

где те, е и v — соответственно масса, заряд
и скорость электрона; V — напряжение
электрического поля.

На основании закона Эйнштейна можно найти величину постоян¬

ной Планка; для этого нужно определить зависимость (Е3)Ыакс от
ч частоты падающего света. Найденная экспериментальная зависимость
для цезия представлена на рис. 7. Как видно, из уравнений (1.23) и
(1.24), наклон прямой в координатах V—v равен hie. Данный метод
является одним из наиболее точных способов определения постоянной
Планка.

Прежде чем перейти к рассмотрению другого явления, показы¬
вающего корпускулярную природу света — эффекта Комптона, не¬
обходимо сказать о законе взаимосвязи массы и энергии.

2. Закон взаимосвязи массы и энергии. В 1903 г. Эйнштейном
при помощи разработанной им теории относительности было доказа¬
но, что масса движущегося тела превышает его массу в состоянии
покоя; при этом выполняется соотношение

m = m0//l -(а2/с2), (1.25)
где т — масса движущегося тела; т0 — его масса покоя; v — ско¬
рость движения; с — скорость света в вакууме.

Таким образом, увеличение скорости движения тела и, следова¬
тельно, увеличение его энергии приводит к увеличению массы.

Рис. 7. Зависимость
напряжения, при кото¬
ром прекращается фо¬
тоток, от частоты пада¬

ющего света (для це¬
зия)



Эйнштейном было показано также, что масса тела связана с его
энергией соотношением

Е = тс2. (1.26)

Это уравнение, выражающее закон взаимосвязи массы и энергии, по¬
казывает соотношение между величинами массы и энергии, которые
.до появления теории относительности считались независимыми друг
от друга. Уравнение (1.26) устанавливает взаимосвязь между изме¬
нениями массы Ат и энергии ДЕ в любом процессе; его можно записать
также в виде ДЕ = Ате2.

Нельзя считать, что соотношение (1.26) свидетельствует о возмож¬
ности превращения массы в энергию и тем более материи в энергию.
Масса и энергия—лишь свойства материи; первая является мерой
ее инертности, вторая — мерой движения, поэтому они не сводятся
друг к другу и не превращаются друг в друга. Превращение же мате¬
рии в движение означало бы возможность движения без материи,
что является абсурдом. Уравнение (1.26) показывает лишь то, что
одна из характеристик материальных тел — их масса — зависит от
движения.

Уравнения Планка и Эйнштейна позволяют получить соотношение
между длиной волны света и массой фотона.

Фотон не имеет массы покоя; это обусловлено тем, что он движется
со скоростью света [при наличии .статической массы в соответствии
с соотношением (1.25) масса и энергия фотона были бы бесконечно
большими]. Поэтому вся масса фотона является динамической, т. е.
обусловлена движением*, и может быть вычислена из энергии фотона
по уравнению (1.26).

С другой стороны, согласно уравнению Планка

£■ = /iv = /г (1-27)

Из (1.26) и (1.27) получаем тс2 — hc/k, откуда

\=hlmc. (1-28)

Данное соотношение выражает взаимосвязь импульса** фотона тс
с длиной волны света; его можно записать в виде

k = h/p, (1.29)
где р — импульс фотона.

3. Эффект Комптона. В данном явлении фотоны, взаимодействуя
с электронами, передают им часть своей энергии; в результате этого
увеличивается длина волны и меняется направление распространения
излучения — происходит его рассеяние. Этот эффект был открыт в
1923 г. Комптоном (США). Он обнаружил, что при облучении различ¬

* Это положение начинающим иногда кажется странным, но оно означает
лишь то, что неподвижный фотон не существует, т.е. свет всегда находится в
движении.

** Импульс частицы — это произведение ее массы на скорость. Импульс
в отличие от энергии является вектором; его направление совпадает с направле¬
нием скорости.
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ных веществ рентгеновскими лучами длина волны рассеянного излу¬
чения оказывается больше, чем первоначального. При этом изменение
длины волны ДА не зависит от природы вещества и от длины волны
первоначального излучения; оно однозначно определяется величиной
угла <р между направлениями рассеянного и первоначального излу¬
чений.

Оказалось, что уравнение, точно описывающее эффект Комптона,
можно вывести, если рассматривать взаимодействие фотона с элект¬
роном вещества как упругое столкновение двух частиц, при котором
выполняются законы сохранения энергии и импульса. Проследим
этот вывод, который дается здесь с некоторыми упрощениями.

а 5

■ Рис. 8. К объяснению эффекта Комптона;
а — схема движения фотона и электрона; б — векторное сложение

импульсов электрона отдачи и рассеянного фотона

Пусть фотон с энергией hv (рис. 8, а) сталкивается с электроном,
энергия и импульс которого принимаются равными нулю. После стол¬
кновения энергия фотона становится равной hv', рассеянный фотон
движется под углом <р к направлению первоначального фотона. Элек¬
трон, получивший от фотона некоторое количество энергии, — элект¬
рон отдачи — летит в направлении, составляющем угол 0 с направ¬
лением движения первоначального фотона.

Согласно закону сохранения энергии кинетическая энергия элект¬
рона отдачи Т выразится соотношением

Т = Ь —hv = -h(V — ч) = -АДм. (1.30)

Кинетическая энергия частицы, равная (l/2)mv2, где m и v — масса
и скорость частицы, связана с ее импульсом р = mv уравнением

Т = p2/2m. (1.31)

Из выражений (1.30) и (1.31) находим соотношение для импульса элек¬
трона отдачи:

р2е = — 2meht±.'i. (1-32)

Согласно закону сохранения импульса векторная сумма импуль¬
сов рассеянного фотона и электрона отдачи равна импульсу перво¬
начального фотона (рис. 8, б). Применяя теорему косинусов, полу¬
чаем

Ре ~ Рф (1) "f" Рф (2) — ^Рф (1)Рф(2) ^03?t ' (1.33)

23



где рф(1) и рф(2) — величины импульсов первоначального и рассеян¬
ного фотонов. Значения рф(1) и Рф(2) различаются не сильно, прибли¬
женно можно считать

2 ^2
Рф(1)~Рф(2)'

Тогда уравнение (1.31) приобретает вид р/ = 2р2, (1—cos:f).
Поскольку 1—cos^ = 2sin2(<p/2), можно записать

^ = 4p|(1)sin2(9/2). (1.34)
Импульс фотона согласно уравнению (1.29) определяется соотноше¬
нием

p — h/\. (1.35)

Подставляя выражение для рф(!) из уравнения (1.35) в (1.34), имеем

p2 = 4(A2/A3)sin2(.f/2). (1.36)

Приравнивая правые части уравнений (1.32) и (1.36), находим

-meA4 = 2'(/i/A2)sin2(<p/2). (1.37)

Если продифференцировать соотношение v = с/%, то получается

йч = — (сA2) d\.

Поскольку Av невелико по сравнению с v, приближенно можно
считать, что

Av ж — (с/12) ДА. (1.38)

Подставив это выражение в (1.37), получаем уравнение, описывающее
эффект Комптона:

Al = 2(h/mec)sin*(f/2). (1.39)

Входящая в уравнение (I..39) величина h/mec имеет размерность дли¬
ны, она равна 0,0242 А; ее часто называют комптоновской длиной вол¬
ны электрона — это длина волны излучения, для которого масса фО'
тона равна массе электрона. Исследования показали, что уравнение-
(1.39) полностью согласуется с экспериментальными данными.

4. Волны де Бройля. В то время как фотоэффект и эффект Компто¬
на совершенно определенно указывают на корпускулярную природу
видимого и рентгеновского излучения, интерференция и дифракция
столь же определенно свидетельствуют о волновой природу Отсюда
следует вывод, что движение фотонов характеризуется особыми за¬
конами, в которых сочетаются как корпускулярные, так и волновые

характеристики. Единство таких, казалось бы, несовместимых черт
выражается соотношением (1.28), связывающим массу фотона с дли¬
ной волны излучения.

В 1924 г. де Бройль (Франция) предположил, что двойственна»
ко]Эпускулярно-волновая природа присуща не только фотонам, но
также любым другим материальным частицам. Движение любой ма-
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термальной частицы можно' рассматривать как волновой процесс;
при этом справедливо соотношение

X = h/mv, (1-40)

аналогичное (1.28), в котором т и v — масса и скорость частицы. Эти
волны получили название волн де Бройля.

Предположение де Бройля в дальнейшем подтвердилось — была
обнаружена дифракция электронов. При прохождении пучка электро¬
нов через дифракционную решетку на фотопластинке наблюдалась
такая же дифракционная картина, как и при прохождении излучения
с длиной волны, равной значению л, вычисленному по уравнению
(1.40). В качестве дифракционной'решетки использовались кристаллы
металлов. Атомы в кристаллах расположены в правильном порядке,
образуя естественную дифракционную решетку. Впервые такие опыты
были произведены в 1927 г. Девиссоном и Джермером (США); в том
же 1927 г. дифракцию электронов наблюдали Дж. П. Томсон (Англия)
и П. С. Тартаковский (СССР).

Теперь дифракция электронов широко используется для изуче¬
ния структуры вещества (см. стр. 123—129); установка, в которой
наблюдается это явление,—электронограф—стала обычным прибо¬
ром в физико-химических лабораториях. Для структурных исследова¬
ний применяется также дифракция нейтронов. Была изучена дифрак¬
ция атомов гелия, молекул водорода и других частиц. Таким образом,
двойственная корпускулярно-волновая природа материальных час¬
тиц является надежно установленным экспериментальным фактом.
Если бы мы с помощью (1.40) вычислили значения К для различных объ¬
ектов, то обнаружили бы, что для макрообъектов они исчезающе малы.
Так,, для частицы с массой 1 г, движущейся со скоростью 1 см/с,
Я, = 6,6- 10"27см. Это означает, что волновые свойства макрообъектов
ни в чем не проявляются: если длина волны значительно меньше раз¬
меров атома (10"8см), то невозможно построить дифракционную ре¬
шетку или какое-либо другое приспособление, позволяющее обнару¬
жить волновую природу частицы. Иное дело — микрочастицы. Так,
движение электрона, ускоренного потенциалом в 1 В (у=5,93х
ХЮ7см/с), связано с /С = 1,23-10"?см.

При прохождении потока электронов (или других микрочастиц)
через дифракционную решетку интенсивность этого потока в одних
направлениях увеличивается, а в других уменьшается в соответствии
с уравнением де Бройля. Интенсивность потока электронов определяет
вероятность попадания электрона в различные участки экрана. Таким
образом, распределение вероятности пребывания микрочастиц в про¬
странстве описывается закономерностями, аналогичными закономер¬
ностям волнового движения. В этом проявляется двойственная кор¬
пускулярно-волновая природа микрочастиц — их корпускулярно-вол¬
новой дуализм. Волны де Бройля иногда называют волнами вероятнос¬
ти.

Уравнение де Бройля удобно для предсказания результатов ди¬
фракции потоков микрочастиц, обладающих постоянной кинетической
энергией, когда скорость частиц v, следовательно, и дебройлевская
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длина волны X постоянны. Однако в атомах и молекулах потенциаль¬
ная (а следовательно, и кинетическая) энергия зависят от расстояния
между частицами и непосредственно использовать уравнение де Брой¬
ля в этих случаях нельзя; требуется его обобщение, учитывающее ука¬
занное обстоятельство.

5. Квантовая механика; уравнение Шредингера. Исследования
де Бройля положили начало созданию механики, описывающей дви¬
жение микрочастиц. В 1925—1926 гг. Гейзенберг (Германия) и Шре-
дингер (Австрия) предложили независимо друг от друга два варианта
новой механики; вспоследствии было показано, что оба варианта при¬
водят к тождественным результатам. Метод Шредингера оказался
более удобным для выполнения расчетов; современная теория строе¬
ния атомов и молекул- основывается на этом методе. Механика микро-
обьектов получила название квантовой механики', механику, основан¬
ную на законах Ньютона, применимую к движению обычных тел,
стали называть классической механикой.

В отличие от теории Бора—Зоммерфельда квантовая механика не
является искусственным соединением классических представлений
с правилами квантования; это стройная теория, основанная на системе
понятий, не содержащей противоречий. Все результаты, полученные
квантовой механикой, находятся в полном соответствии с экспери¬
ментом.

Законы движения микрочастиц в квантовой механике выражаются
уравнением Шредингера, которое играет в ней туже роль, что и зако¬
ны Ньютона в классической механике. Как и законы Ньютона, это
уравнение невозможно вывести из каких-либо более общих положений.
Оно может быть получено исходя из определенной аналогии меж¬
ду уравнениями механики и оптики.

Уравнение Шредингера является дифференциальным уравнением
в частных производных; для рассмотрения задач, встречающихся в тео-
ории атома и молекулы, уравнение Шредингера для одной частицы
может быть записано в следующей форме*:

здесь h — постоянная Планка; т — масса частицы; U — потенциаль-
йая энергия; Е — полная энергия; х, у, z — координаты.

Уравнение Шредингера может быть получено, если в дифференци¬
альное уравнение волны подставить К из уравнения де Бройля и вы¬
разить импульс частицы через разность полной и потенциальной энер¬
гий; соответствующие выкладки даны в приложении 3.

Входящая в это уравнение переменная величина г|з называется
волновой функцией. Ее квадрат ij)2 имеет определенный физический
смысл, характеризуя-вероятность нахождения частицы в данном месте
пространства; выражаясь точно, величина г|з 2dv равна в е-

* Уравнение (1.41) применимо только в тех случаях, когда состояние сис¬
темы не изменяется с течением времени,— это уравнение Шредингера для ста ■
ционарных состояний. В своей общей форме уравнение Шредингера включает
время.

(1.41)
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роятности нахождения рассматриваемой ча- *
стицы в элементе объема* dv. Величину г|з2 называют
плотностью вероятности, или электронной плотностью (если речь
идет об электроне).

В соответствии с физическим смыслом волновой функции она
должна быть конечной, непрерывной и одно-

' значной, а также обращаться в нуль там, где
частица не может находитьс я.*Например, при рас¬
смотрении движения электрона в атоме г|5 должна становиться равной
нулю на бесконечно большом расстоянии от ядра.

Квантовомеханическое решение задач в теории атома и молекулы
сводится к нахождению удовлетворяющих уравнению Шредингера
функций ty, обладающих указанными свойствами, и значений энергии
Е. Решёние уравнения Шредингера в большинстве случаев представ¬
ляет весьма сложную математическую задачу.

В квантовомеханическом рассмотрении атомов и молекул часто пользуются
специальной системой единиц, применение которой позволяет упростить запись
исходных и получаемых уравнений. В этой системе за единицу длины принят
радиус первой боровской орбиты электрона в атоме водорода ао = h2/me2 =
— 0,529 А, а за единицу энергии — величина потенциальной энергии электрона
на этой орбите* £ = me4/ft-= ё21ай = 27,2 эВ.

Единицами электрического заряда и массы считают заряд и массу электро¬
на. Указанные единицы были предложены английским ученым Хартри; они на¬
зываются атомными единицами (или единицами Хартри). При использовании
атомных единиц уравнение Шредингера для одного электрона приобретает вид

Система понятий квантовой механики резко отличается от клас¬
сической. Квантовая механика дает вероятности нахождения
частиц и ничего не говорит о траектории частицы, ее координатах и
скорости «в тот или иной момент времени — эти понятия в квантовой
механике не имеют смысла. Однако в ней сохраняют свое значение
понятия о величинах массы, энергии и момента импульса частицы.

Так как представление о движении в квантовой механике резко
отличается от классического, часто вместо выражения «движение
электрона» (в атоме, молекуле и т. д.) употребляют термин «состояние
электрона».

Одним из основных положений квантовой механики является со¬

отношение неопределенностей, установленное Гейзенбергом. Согласно
этому соотношению невозможно одновременно точно определить место¬
положение частицы и ее импульс р = mv. Чем точнее определяется
координата частицы, тем более неопределенным становится ее импульс,

* Волновая функция может быть комплексной, в этом случае плотность ве¬
роятности определяется произведением <1^*, где ф* — комплексно-сопряженная
величина; величина f/фф* называется модулем волновой функции и обозначает¬
ся |ф|; таким образом, вероятность нахождения частицы в объеме dv в (Збщем
случае равна |ф|2 dv.
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и, наоборот, чем точнее известен импульс, тем более неопределенна
координата. Соотношение неопределенностей имеет вид

Дл:Дрх > h ' (1-42)
или

Дл:Д Vjt>b/m, (1-43)

где Ах — неопределенность в положении частицы (в значении ее коор¬
динаты х в, рассматриваемый~момент времени), Ди Avx — не¬
определенности в величинах составляющих импульса и скорости в
направлении координаты х. Аналогичные соотношения записываются
и для координат у и г.
Соотношение неопределенностей делает понятными многие особен¬

ности микромира. Оно часто позволяет быстро и просто оценить
•эффект, то^ый расчет которого сложен. Покажем это на одном при¬
мере — рассмотрим с помощью соотношения неопределенностей дви¬
жение электрона в атоме водорода.

Будем считать, что движение электрона происходит в- области
радиуса /; тогда неопределенность в его положении можно принять
равной г. Отсюда согласно соотношению (1.42) минимальная неопре¬
деленность Ар в значении импульса электрона р равна h/r. Ясно, что
величина импульса не может быть меньше неопределенности в его зна¬
чении, поэтому минимально возможное значение импульса будет

p — h/r. (1.44)

Энергия электрона складывается из его кинетической энергии,
равной согласно уравнению (1.31) р212те, и потенциальной энергии,
которая нй расстоянии гот ядра равна —е2/г; отсюда, учитывая (1.44),
получаем для полной энергии Е электрона в атоме водорода соотно¬
шение

Е = (Ц2/2/иег2) _ (e*lr). (1.45)

Найденная зависимость энергии электрона от г представлена на
рис. 9. Как видно, кривая имеет минимум; величину г0, при которой
Е минимальна, легро най-щ, так как в точке минимума dE/dr = 0.
Производя дифференцирование, имеем — (h 21тег0) + е2 = 0, от¬
куда

г0 — Ь2/тее2. (1-46)

Подставляя это значение rQ в уравнение (1.45), находим выражение
для минимальной энергии электрона в атоме водорода:

, ем„н = -(1/2)(т^/й2). (1.47)

Полученный результат имеет глубокий смысл. Согласно классиче¬
ским представлениям электрон будет иметь минимальную энергию,
когда он упадет на ядро; однако квантовая механика показывает, что
энергия электрона минимальна, если он не «покоится на ядре», а дви¬
жется в пределах сферы с радиусом г0; при этом его точное положение
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внутри данной сферы принципиально не может быть указано. При-
г < г0; энергия электрона возрастает.

Сравнение уравнений (1.46) и (1.17) показывает, что величина г0.
равна радиусу первой боровской орбиты, а из сопоставления уравне¬
ний (1.47 ) и (1.21) видно, что Ем„„, найденная с помощью соотношения
неопределенностей, совпадает с минимальным значением энергии элек¬
трона в атоме водорода, указываемым теорией Бора и исследованием
водородного спектра. Конечно, рассмот¬
ренная задача сформулирована прибли- е,зВ
женно, движение электрона в атоме не¬
возможно ограничить какой-либо строго

определенной сферой. Тем не менее
такое рассмотрение объясняет, почему
электрон в атоме не падает на ядро, и
позволяет правильно оценить минималь¬

ное значение энергии электрона. Тот же
результат можно вполне строго получить
путем решения уравнения Шредингера для
атома водорода, но это требует использо¬
вания очень сложного математического

аппарата,
Как мы увидим далее (см. стр. 44), ра¬

диус первой боровской орбиты является
тем расстоянием от ядра, на котором пре¬
бывание электрона в атоме водорода на¬
иболее вероятно (для состояния с мини¬
мальной энергией).

Поскольку величина h, входящая в соотношение неопределеннос¬
тей, очень мала, для макрообъектов неопределенности в значениях
координат и импульсов совершенно ничтожны; обусловленные ими
эффекты не могут быть обнаружены никакими приборами. При рас¬
смотрении движения макрообъектов следует говорить об их точной .
траектории и пользоваться классической механикой.

Глава -третья

КВАНТОВЬМЕХАНИЧЕСКОЕ ОБЪЯСНЕНИЕ СТРОЕНИЯ АТОМОВ

1. Решение уравнения Шредингера для одномерного потенци¬
ального ящика. Решения уравнения Шредингера в задачах, встречаю¬
щихся в теории атома и молекулы, являются весьма сложными; они
не могут быть получены в этой книге. Однако, чтобы понять характер
рассматриваемых ниже результатов квантовомеханического изучения
атома, стоит разобрать решение уравнения Шредингера на более
простых примерах. Поэтому мы решим его для некоторых вообража¬
емых систем.

Сначала получим решение для одномерного потенциального ящика.
В этой модели частица (например, электрон) может двигаться только

20-

10-

Рис. 9. Зависимость энер¬
гии электрона от радиуса
области, в которой проис¬

ходит его движение
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в одном направлении, например по оси х в отрезке между х = 0 и х =
=а (рис. 10)*. В пределах этого отрезка потенциальная энергия части¬
цы U является постоянной; ее удобно принять равной нулю (потенци¬
альную энергию можно отсчитывать от любого выбранного уровня).
За пределами данного отрезка потенциал V, действующий на частицу,
является бесконечно большим; это означает, что частица не может

выйти из отрезка 0 < х < а (для этого
— — потребовалось бы бесконечно большое

возрастание ее энергии).
Уравнение Шредингера (1.41) для

случая одномерного потенциального
ящика примет вид

h2 d2i>
v*n X — -=Е4>. П.48)
кд hr~ 8*2m
_ „ Для решения этого уравнения

ИСтендиальДнНыйеящик П°’ необходимо найти функцию ф и та¬
кое значение энергии Е, которое
удовлетворяло бы данному уравне¬

нию; при этом функция ф должна быть конечной, однозначной и не¬
прерывной и становиться равной нулю при х = 0 и х = а (поскольку
вне этого отрезка частица находиться це может, вероятность ее на¬
хождения, определяемая величиной ф2, за пределами данного отрезка
равна нулю; чтобы функция оставалась непрерывной, в точках х — 0
и х — а она также должна быть равной нулю).

Функцией, которая удовлетворяет указанным условиям, является

| = A sin (ппх/а), (1-49)
где п = 1, 2, 3,... и А —некоторая постоянная величина. Значение
п = 0 исключено, так как оно означало бы отсутствие частицы в ящи¬
ке (ф2 = 0).

То, что данная функция удовлетворяет уравнению Шредингера для
рассматриваемого случая, можно показать подстановкой ее в левую
и правую части уравнения (1.48). Тогда, производя дифференцирова¬
ние (1.49), имеем:

левая часть: — /г2 / п2я2 \ л . пкх п2№ , . tilIXL4sin  =   Л Sin
8к2т \ а2 / а 8та2 л а

п „ ■' п%х _
правая часть: л Л sin  . *

а

Очевидно, полученные выражения равны, если энергия частицы опре¬
делится соотношением

Е — n2h2/8ma2, '(1.50)
где П = 1,2,3...

* Несмотря на то что данная модель является предельно упрощенной, она
используется и при решении реальных задач. Так, например, движение я-элек-
тронов в системе сопряженных двойных связей в органических соединениях (см.
стр. 176 и приложение 9) можно приближенно рассматривать как движение в од¬
номерном потенциальном ящике.

30



Таким образом, мы нашли функцию ф и значения энергии, удовлет¬
воряющие уравнению (1.48), т. е. решили уравнение Шредингера для
одномерного потенциального ящика. Рассмотрим полученное решение.

Прежде всего необходимо отметить резкое отличие найденного
результата ох картины, которая наблюдалась бы в аналогичной задаче
для частицы, для которой справедливы законы классической механи¬
ки. Очевидно, энергия такой частицы могла бы принимать любые зна¬
чения и вероятность ее обнаружения была бы
одинаковой для любой т^очки на оси х.

Наоборот, как видно из (1.50), энергия час¬
тицы, для которой справедливы законы кван¬
товой механики, может принимать только
ряд строго определенных значений, характе¬
ризуемых величиной целочисленного коэффи¬
циента п. Целые значения п получаются в ре¬
зультате наложения на функцию - ф граничных
условий: <|) = 0 при х = 0 и при х = а. Уров¬
ни энергии для частицы в потенциальном ящи¬
ке показаны на рис. 11. Обратите внимание на
то, что квантование энергии получается как

неизбежный результат решения уравнения
Шредингера, хотя само это уравнение не со¬
держит набора целочисленных коэффициентов.

Данный вид решения, показывающий суще¬
ствование для микрочастицы строго определен¬

ного набора разрешенных значений энергии,
характерен не только для движения в потенци¬
альном ящике; аналогичный результат получает¬
ся при рассмотрении любой задачи, где микро¬
частицы удерживаются действием сил в опре¬
деленной области пространства (см. стр. 34).
Таким образом, квантовая механика объясняет наличие у электронов
в атомах и молекулах дискретных энергетических уровней (о кото¬
рых свидетельствуют спектры) и дает возможность вычислить теоре¬
тически эти значения энергий.

Поскольку в выражении для энергии частицы в потенциальном
ящике п ф 0, то и Е не может быть равной нулю; минимум энергии
(;нулевая энергия) отвечает п = 1.

Существование у частиц нулевой энергии является одной из характерных
черт микромира. Это связано с корпускулярно-волновой природой микрочастиц.
Общий характер данной закономерности следует из соотношения неопределенно¬
сти. Мы видели (см. стр. 28—29), что локализация электрона в некоторой области
пространства обусловливает появление у него некоторого импульса и, следова¬
тельно, кинетической энергии, которая тем больше, чем более ограничено дви¬
жение электрона. То же можно сказать и о любой другой микрочастице.Не суще¬
ствует такого состояния вещества, в котором кинетическая энергия его частиц
была бы равна нулю. Даже при температуре абсолютного нуля не только электро¬
ны, но и атомы в целом будут находиться в непрерывном движении, совершая ко¬
лебания около положения равновесия.

Нулевые колебания атомов сказываются на многих свойствах веществ. Их
реальность подтверждается изучением дифракции рентгеновских лучей крис¬

Л

п=6
see,

2SF*-2±-

S£,V^~

"'НГГ- /7»/

У
Рис. 11. Уровни
энергии частицы
в одномерном по¬
тенциальном ящи¬

ке.

Ei — нулевая энергия,
отвечающая значению

п = I
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таллами. Эти исследования показывают существование даже при температурах,
близких к абсолютному нулкг, некоторой неупорядоченности в расположении
атомов, обусловленной их нулевыми колебаниями.

Доказанное квантовой механикой наличие у атомов и других частиц нулевой
энергии еще раз подтверждает правильность утверждения диалектического мате¬
риализма о невозможности существования материи без движения.

На рис. 12 представлены графики функций фиф2 для частицы в
одномерном потенциальном ящике при я = 1, 2 и 3. График зависи¬

мости ф от х аналогичен изоб-
п-з , п~з ражению колебаний закреп¬

ленной с двух сторон стру¬
ны, когда возможны Лишь
такие колебания, при кото¬
рых вдоль струны уклады¬
вается целое число полу¬
волн. Как видно из рис. 12,
функции вероятности ф также
имеют вид, резко отличный
от классической картины. Из
рис. 12 видно, что вероят¬
ность нахождения частицы

в различных точках потенци¬
ального ящика неодинако¬

ва. Кроме того, при значени¬
ях п > 1 в некоторых точках
внутри ящика вероятность
нахождения частицы равна
нулю — результат, совер¬
шенно невозможный с точки

зрения классических пред¬
ставлений.

Однако, как видно из
уравнения (1.50), при доста¬
точно больших значениях

массы частицы т (а следова¬
тельно, и величины а и ее энер¬

гии Е) картина движения практически совпадает с классической —
дозволенные уровни энергии будут лежать так близко друг к другу,
что их нельзя будет экспериментально различить — можно считать,
чтр частица способна обладать любыми значениями энергии. Таким
образом, для макрообъектов квантовая механика приводит jt-jeM же
результатам, что и классическая.

Остается сказать о значении постоянной А в уравнении (1.49).
С точки зрения математических требований постоянная А может быть
любой. Однако физический смысл функции ф2 обусловливает необхо¬
димость выбора определенного значения А, а именно величину А вы¬
бирают такой, чтобы суммарная вероятность нахождения частицы в
потенциальном ящике была равна единице. Это условие математически
выражается соотношением

Рис. 12. Функции фиф2 частицы в од¬
номерном потенциальном ящике
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= 1. (1.51)

Находят такое значение А, при котором уравнение (1.51) выполняет¬
ся. Подстановка в уравнение (1.51) выражения для волновой функции
(1.49) и решение интеграла дают

А = уг1/а .

Рассмотренная математическая операция, называемая нормиров¬
кой, проводится во всех случаях, когда необходимо найти полное
выражение для волновой функции —
определить значение всегда входящей
в нее постоянной; эта постоянная
называется нормирующим множителем.
В общем виде уравнение нормировки
запишется

(1.52)

Рис. 13. Трехмерный по¬
тенциальный ящик

где dv — элемент объема. Интегрирова¬
ние производится по всему объему от
значения каждой из координат —оо до
значения ,+ оо. Уравение (1.52), как и
(1.51), показывает, что суммарная веро¬
ятность найти частицу равна единице,
т.е. нахождение рассматриваемой части¬
цы где-то в пространстве является дос¬
товерным событием.

2. Трехмерный потенциальный ящик. Из полученного решения
уравнения Шредингера для одномерного потенциального ящика ста¬
новится понятным существование дискретного набора энергетических
уровней электрона в атоме. Для того чтобы пояснить другие особен¬
ности электронного строения атомов, целесообразно рассмотреть дви¬
жение частицы в трехмерном потенциальном ящике.

В этой задаче частица заключена в пространстве внутри потенци¬
ального ящика — куба с ребром а. Начало координат помещено
в одном из углов куба (рис. 13). Потенциальная энергия частицы внут¬
ри ящика постоянна; за его пределами потенциал имеет бесконечно
большую величину; ввиду этого частица ни при каких условиях не
может выйти за границы ящика.

Как и в предыдущей одномерной задаче, здесь мы имеем дело с
воображаемой ситуацией. Однако существует реальное явление, в из¬
вестной мере отвечающее поставленным условиям, — это движение
электронов проводимости в куске металла. Эти электроны движутся
во всех направлениях, но за пределы куска не выходят. Поэтому
модель трехмерного потенциального ящика применяется в теории ме¬
таллического состояния.

В данном случае необходимо найтй решение уравнения Шрединге¬
ра для трех измерений. При решении подобных задач часто использу-
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ют следующий прием: анализируют рассматриваемое уравнение и
пробуют разделить его на части, каждая из которых включает только
одну из трех координат. Если это удается, то нахождение искомой функ¬
ции значительно упрощается. Попытаемся найти таким образом вол¬
новую функцию ф.

Кинетическую энергию можно представить в виде суммы трех чле¬
нов, каждый из которых является функцией только одной координаты,
поскольку скорость частицы v, будучи вектором, может быть'разло¬
жена на составляющие по осям координат vx, vy и vz. Потенциальную
энергию, как и в предыдущей задаче, удобно считать равной нулю;
учитывая это, запишем:

Е = Ех^Еу + Ег. (1.53)

Предположим теперь, что искомая функция ф может быть представле¬
на как произведение трех функций, каждая из которых зависит толь¬
ко от одной координаты, т. е. примем, что

ф(*. у, z)=X{x)Y(y)Z(z), (1.54)

и посмотрим, не удастся ли найти решение уравнения Шредингера с
помощью такой разделенной функции. Для сокращения записи будем
обозначать функции Х(х), Y{y) и Z(z) просто X, Y и Z.

Подставив новую функцию (1.54) и соотношение (1.53) в уравне¬
ние (1.41), получаем

А* д2Х d2Y д22 \
YZ —- + XZ — +XY—— ) = (£*+£ + EZ)XY2.8я 2т \ дх2 ду2 дг2/

Разделим найденное соотношение на XYZ:

к2 / 1 д2Х 1 d*Y 1 d2Z\
+ „ а.., + а-, ) = + Еу + Ег.8к2т \ X дх2 Y ду2 I дг2

Полученное уравнение можно рассматривать как сумму трех совер¬
шенно аналогичных уравнений типа

h2 1 д2Х
ITT = Ег

8 к2т X дх2

ИЛИ
к2 д2Х

г—=ЕхХ. (1.55)
8тс 2т дх2

Решение уравнения (1.55) нам известно; оно было получено при рас¬
смотрении задачи об одномерном потенциальном ящике.

Таким образом, произведенное разделение дает возможность найти
значения функции ф и энергии частиц Е\ а именно, волновая функция
выражается соотношением (1.54), в котором

пхих
X (х) = Ах sin  , где пх= 1,2,3,

ПуКу
У (у) — Ay sin   , где лу = 1,2,3,

Пг712
Z (г) = Az sin —-—, где nz — 1,2,3,.,.

(1.56)
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Е = Ех + Ev + Е2 = + —— + —х у 8та2 ^ 8та2 8та2
/r^fc2 re^/i2 я^2

Как и в случае одномерного потенциального ящика, величины пх,
пу и /гг могут принимать только целочисленные зна-
ч е н и я. Таким образом, переход от одномерной задачи к трехмерной
вызвал появление трех целочисленных характеристик в выражении
волновой функции.

Полученный результат имеет общее значение. Квантовомеханиче¬
ское рассмотрение различных случаев движения микрочастиц в огра¬
ниченной области пространства (например, в атоме, молекуле и т. п.)*
показывает, что волновая функция частицы всегда
содержит безразмерные параметры, которые
могут принимать ряд целочисленных значе¬
ний. Эти величины называются квантовыми числами. Количество
содержащихся в решении квантовых чисел равно числу степеней сво¬
боды частицы. Числом степеней свободы называ¬
ется число независимых слагающих движе¬

ния частицы. Так,в одномерном потенциальном ящике частица
имеет только одну степень свободы; в случае поступательного движе¬
ния в пространстве она обладает тремя степенями свободы — движе¬
ние возможно в направлении каждой из трех координат х, у и z; если
частица при этом может вращаться вокруг собственной оси, то появ¬
ляется четвертая степень свободы и т. д.

Если в задаче о движении частицы в одномерном потенциальном
ящике различным значениям квантовых чисел соответствуют различ¬
ные энергии, то в трехмерной задаче появляются состояния, характе¬
ризуемые различными квантовыми числами, но отвечающие одной и
той же энергии. Так, при пх = 2, пу = .1 и nz = 1 эиергия частицы
будет та же, как и при пх = 1, пу = 2 и пг = 1. Если одной и той же
энергии отвечают несколько различных состояний (характеризуемых
различными волновыми функциями), то говорят, что даный энергети¬
ческий уровень вырожден. В зависимости от числа состояний вырож¬
дение может быть двукратное, трехкратное и т. д.

Отметим без доказательства два важных свойства волновых функций, яв¬
ляющихся решениями уравнения Шредингера.

1. Если двум функциям фх и фг одной системы отвечает одинаковая энергия
{состояния вырождены), то решением уравнения Шредингера для этой системы
является также линейная комбинация 4"i и фг, т. е. а^х + Ь'\>г. Сказанное
справедливо не только для двух функций, но и для большего числа. Линейной
комбинацией функций называется сумма их произведений на постоянные коэф¬
фициенты, которые могут быть как положительными, так и отрицательными
(а также и комплексными). ■

* Выражение «ограниченная область» нужно понимать в том смысле, что
частица удерживается действием каких-либо сил и вероятность найти ее за пре¬
делами определенной зоны близка к нулю.
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2. Волновые функции для различных энергетических уровней системы
(Е1 ф £а) всегда удовлетворяют равенству

J<Myio=.Of х (1.58)
где интегрирование производится по всему пространству. Если для каких-либо
функций выполняется уравнение (1.58), то говорят, что эти функции ортого¬
нальны.

3. Одномерный жесткий ротатор. В этой задаче предполагается
что частица может двигаться только по кругу радиусом г (рис. 14),

причем ее потенциальная энергия U постоянна;
как и в предыдущих примерах, удобно считать
U ■= 0. Уравнение Шредингера принимает вид

— (Л2/8я2т) (dty/dx*) = Е<\>,

при этом расстояние х отсчитывается по ок¬
ружности.

Для решения следует преобразовать уравне¬
ние к полярной системе координат, где коорди¬
натой является угол 0, образуемый радиусом-
вектором с линией отсчета, проходящей через
центр круга. Поскольку х = г0, уравнение

Рис. 14. Одномерный примет вид
жесткий ротатор

- (А2/8п2тг2) (<Р>ф/<?е2) = Яф. (1.59)

Решение в общем виде выразится формулой

4‘ = j4cosft9, ' (1.60)

где А и k — постоянные. Подстановка (1.60) в (1.59) превращает его
в тождество, если принять

Е = k?h2/8w2mr2. (1.61)

Возможные значения k, как и в предыдущих задачах, определятся
из условия непрерывности волновой функции. При 0=0 г|з=,Л;
это же значение волновая функция должна принять снова, когда
радиус-вектор вернется в ту же точку, т. е. при 0 = 2и, 4к,... Дан¬
ное условие будет выполнено, если k = 0, 1, 2, 3,.Л То есть снова по¬
лучается набор целочисленных значений параметра, входящего в. вы¬
ражение волновой функции и энергии частицы, однако в отличие от
предыдущих задач, здесь возможно и нулевое значение. Это объясняет¬
ся т^м, что движение по кругу не ограничено — круг не имеет ни на¬
чала ни конца и в данном случае равенство Е нулю не противоречит
соотношению неопределенностей.

Нормировка волновой функции по уравнению
2ж

| Л2 cos2 Ш0 = 1
дает _

А = \!у% . (1.62)
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При вращательном движении момент импульса М = mvr связан
с кинетической энергией частицы Т — mv2/2 соотношением

М = 2г УТтГ2. (1.63)

В рассматриваемой задаче Т = Е и подстановка Е из (1.61) в (1.63)
приводит к простому соотношению:

M=kb. (1.64)

При рассмотрении трехмерного жесткого ротатора (уравнение Шре¬
дингера в этом случае решается сложно) получается похожее выра¬
жение

м = ь VUJTW, (1.65)

где 1 = 0, 1,2,... Это соотношение имеет большое значение в теории
атомов и молекул.

к=0 , к-1 К=2.

Рис. 15. Графическое изображение волновых функций для
одномерного жесткого ротатора

\

На рис. 15 представлено графическое изображение волновых функ¬
ций одномерного жесткого ротатора при различных значениях k.
Величины г|э показаны вертикальными отрезками, опирающимися на
соответствующие точки круга. Видно, что число узловых точек равно
2k\ через них можно провести k прямых, проходящих через центр
круга (показаны пунктиром). В трехмерной задаче получается I про¬
ходящих через центр узловых поверхностей.

На рассмотренных упрощенных примерах мы познакомились с не¬
которыми общими квантовомеханическими закономерностями. Теперь
можно перейти к рассмотрению движения электронов в реальных
системах — атомах химических элементов.

4. Квантовомеханическое объяснение строения атома водорода.
Атом водорода устроен наиболее просто — он имеет только один
электрон, движущийся в поле ядра. В этом случае входящая в уравне¬
ние Шредингера функция потенциальной энергии U принимает вид
(см. стр. 19)

U = -e*/r. - (I.66J

Это небольшое, как могло бы показаться на первый взгляд, услож¬

нение уравнения по сравнению с задачей для потенциального ящика
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делает его решение весьма сложной математической задачей, которая
не может быть рассмотрена в данной книге. Поэтому мы отметим, толь¬
ко оскозные особенности этого решения и обсудим их физический смысл.

Движение электрона в подобных задачах удобно рассматривать
в полярной системе координат, центр которой совпадает с ядром атома
(рис. 16). Если в прямоугольной (декартовой) системе координат

положение частицы задается коор¬
динатами х, у и z, то в полярной
системе оно определяется величиной
радиуса-вектора г (расстоянием от
центра) и углами 0 (угол широты) и
<р (угол долготы). Из рис. 16 видно,
что полярные координаты связаны
с прямоугольными следующими соот¬
ношениями:

jk = г sin 0 cos <р; у = г sin 0 sin tp;

г = г cos 0. (1.67)

Как и при решении задачи для
трехмерного потенциального ящика,
функцию ij) следует представить в
виде произведения трех функций,
каждая из которых содержит толь¬
ко одну переменную:

Ф = (г, 0. <р) = R (г)0 (9)ф (?)•

Выражение R(г) называется радиальной частью волновой функции,
произведение 0(0)Ф(?) составляет ее угловую часть.

Наличие трех степеней свободы приводит к тому, что в решении
появляются три величины, которые могут принимать только цело¬
численные значения — три квантовых числа; они обозначаются бук¬
вами п, / и mt. Эти величины входят в выражения как радиальной,
так и угловой составляющих волновой функции; в самом общем виде
результат решения уравнения Шредингера для атома водорода мож¬
но выразить записью

R(r)=fL(n, /); 0(0) = /,(/, m,);' Ф (?) = f3 (m,). (1.68)
Квантовые числа п, I и mt могут принимать следующие значения:

п = 1, 2, 3, 4, ... , 00; I = 0, 1, 2, 3, ... , (« — 1);

nil = 0, ±1, ±2, + 3, ..., + /. (1.69)

Как мы увидим далее, квантовые числа п, I и mt характеризуют
движение электрона не только в атоме водорода, но и в любом другом
атоме.

Как видно из (1.68),‘квантовые числа п и / входят в выражение
’функции R, поэтому они определяют функцию радиального распреде¬
ления вероятности пребывания электрона в атоме. Графики этих функ¬
ций для атома водорода показаны на рис. 17. По оси ординат здесь
отложены значения R*(r), умноженные на 4irг2. Введение этого мно¬

I

Рис. 16. Полярная система ко¬
ординат
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жителя связано с тем, что при рассмотрении задачи в полярной систе¬
ме координат элемент объема dv можно представить как объем шаро¬
вого слоя толщиной dr: dv = 4nr2dr. Умножив ф2 на 4кг2, мы полу¬
чаем вероятность, отнесенную не к единице объема, а к единице рас¬
стояния от ядра атома, — функцию радиального распределения элек¬
тронной плотности.

п-3

*

л=/ п°2

1=0 L=0

\ \[\!s с
1 ,S 1\11 1
1 L--1

/V, ■
0 2 0 2 4 8 8 0 2 * В 8 Ю /2 Н о

г, А

Рис. 17. Радиальное распределение вероятности на¬
хождения электрона для различных состояний ато¬

ма водорода

Из рис. 17 следует, что в отличие от теории Бора—Зоммерфельда,
согласно которой электрон движется по определенным орбитам, кван¬
товая механика показывает, что электрон может находиться в любой
точке атома, однако вероятность его пребывания в различных облас¬
тях пространства неодинакова. Таким образом, если бы мы могли
наблюдать электрон в атоме, то увидели бы, что он чаще бывает в од¬
них местах и реже в других. Поэтому современным представлениям
отвечает понятие об электронном облаке, плотность которого в раз¬
личных точках определяется величиной ф2. Поэтому в научной лите¬
ратуре вместо термина «орбита» теперь пользуются термином «орби¬
таль», под которым подразумевается совокупность поло¬
жений электрона в атоме. Каждой орбитали соответст¬
вует определенная волновая функция ф.

Для характеристики состояния электронов в атомах используются
следующие обозначения: величина квантового числа п обозначается
цифрами, а значения / — строчными буквами в соответствии со схемой

I  0 1 2 34 5
обозначение s р d f g h

Первые четыре буквы совпадают с обозначениями спектральных
серий (см. стр. 15); возникновение этих серий обусловлено перехо¬
дами электронов, соответствующими определенным значениям кван¬
тового числа /. Две последние буквы — g и h — взяты как стоящие в
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алфавите после /. Таким образом, запись Is следует понимать как обо¬
значение электрона, у которого п — 1 и / = 0; запись 2р — как обо¬
значение электрона, у которого п = 2и / = 1 и т. п. Число электро¬
нов в атоме с данными значениями п и / обозначается индексом сверху.
Так запись 2s2 (читается «два эс два») показывает, что в атоме есть
2 электрона с л = 2 и I = 0.

В табл. 1 приведены выражения волновых функций для некоторых
состояний электрона в атоме водорода. Они даны в атомных единицах.
Кроме того, тригонометрические функции углов для сокращения запи¬
си определены через декартовы координаты х, у и г и расстояние г.
Аналогичными волновыми функциями характеризуется движение элек¬
трона в одноэлектронных ионах (Не+, Li2+ и т. д.); чтобы перейти к
выражениям для этих ионов, нужно умножить приведенные волновые
функции на Z3''2 и подставить 2г вместо г.

Существуют различные способы графического представления вол¬
новых функций. С одним из них — кривыми радиального распреде¬
ления электронной плотности — мы уже познакомились (см. рис. 17).
Форму электронного облака в значительной степени определяет угло¬
вая составляющая волновой функции 0(0)Ф(ф).

Таблица 1

Волновые функции электрона в атоме водорода

Угловая частьорбитали Радиальная часть

Is 2е~г
1

1 —г 19.

■ 2уТ(2~г)е

2|/ я

2s То же

1 -г/2
2 Рх 2^6 • W Г) 2/Т

[/ 3 ,
2 Pz

То же
2 У1Г
V3 , ,ъ

2 ру
»

,— (y!r) 2/тс
41 г'Гг/3 Vl5 Ttv*

3d , ,
—у 81J/30 ,  [\X У )н J 4 ут

То же — (»/r*)
2 |/2те

3 dzl
»

4jAt
3 dyZ Ъ

Vзо
—7^ W2/r*)
2/2ll

Ыху »
V15
-7-ШтП
4 ут
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Для ее изображения часто пользуются полярными диаграммами.
При их построении проводят из начала координат во все стороны от¬
резки, пропорциональные величинам в(0)Ф(ср). Концы отрезков
образуют поверхность, показывающую форму орбитали. Часто также
используют полярные диаграммы, представляющие не саму величину

Рис. 18. Формы электронных облаков для различных состояний
электронов в атомах (полярные диаграммы ф2)

0(0)Ф(ф), а ее квадрат. Такие фигуры для некоторых состояний
электрона представлены на рис. 18; полезно сопоставить их с соот¬
ветствующими формулами табл. 1.

Можно также показать форму электронного облака, изобразив
граничную поверхность, внутри которой находится большая часть
облака, скажем, 95%. Если требуется дать на рисунке точное значе¬
ние волновой функции, то пользуются контурными диаграммами,
где линии соединяют точки, для которых ф (или фа) имеет определен¬
ное значение. На рис. 19 показаны различные изображения 2рг-ор-
битали атома водорода. Несмотря на то что представленные здесь
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фигуры имеют различную форму, они обладают одинаковой симмет¬
рией, характерной для рг-орбитали. Форма орбиталей важна для
понимания особенностей химической связи, и в дальнейшем мы неод¬
нократно будем пользоваться подобными изображениями. На схе¬
мах часто рисуют орбитали стилизованно, несколько искажая их фор¬
му и пропорции.

5, Квантовые числа электронов в атомах. Квантовые числа ха¬

рактеризуют движение электронов не только в атомах водорода, но и
в любых других атомах. Эти характеристики очень важны для пони¬
мания свойств веществ и природы химической связи. Поэтому следует
подробнее обсудить их смысл.

Рис. 19. Изображение '2рг-орбитали:
а — полярная диаграмма ф, б — полярная диаграмма ф2, в — гранич^
ная поверхность ф2, г — контурная диаграмма (ф — в атомных едиии^

цах)

Квантовые числа п, I и т1 определяют геометрические особенности
электронного облака. Они также связаны с физическими характерис¬
тиками движения электрона.
Квантовое число п равно числу узловых

поверхностей орбитали. Узловой поверхно¬
стью называется геометрическое место точек,
для к о т о р ы х ф = 0. Очевидно, если ф = 0, то ф2 = 0; поэтому
плотность электронного облака на узловой поверхности равна нулю.
В число узловых поверхностей включается также поверхность, ле¬
жащая на бесконечно большом расстоянии от ядра; как мы знаем,
в этом случае ф всегда равна нулю.

Существование узловых поверхностей в распределении электронной
плотности связано с общими закономерностями микромира. Движение
микрочастиц описывается соотношениями, аналогичными уравне¬
ниям волнового движения. В любой волне имеются точки, где смеще¬

ние колеблющейся величины равно нулю. Если колебательный про¬
цесс происходит в трех измерениях, то совокупность данных точек
образует узловую поверхность.
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Узловые поверхности в атомах бывают двух видов — не проходя¬
щие через центр атома (ядро) и проходящие через него. Первые явля¬
ются сферами, центр которых совпадает с ядром; вторые — плоскими
или коническими поверхностями. Наличие сферических узловых по¬
верхностей проявляется в радиальной части волновой функции — на
определенных расстояниях от ядра ф бывает равна нулю; это хорошо
видно из рис. 17.

Рис. 20. Расположение узловых поверхностей для
различных состояний электрона

Величина I показывает, сколько узловых
поверхностей волновой функции электрона
проходит через ядро. Как указывалось, одна из узловых
поверхностей всегда лежит на бесконечно большом расстоянии от ядра.
Отсюда понятно, что I может изменяться в пределах от 0 до п — 1.
На рис. 20 показано расположение узловых поверхностей, проходя¬
щих через центр атома, для различных состояний электрона. Полезно
сравнить этот рисунок с рис. 18.

Таким образом, / определяет форму (точнее д: и м-
метрию) орбитали. Все s-орбитали (/ = 0) сферические (угло¬
вая составляющая волновой функции постоянна; узловых поверхнос¬
тей, проходящих через ядро, нет), р-орбитали имеют форму гантели,
d-орбитали — четырехлепестковой розетки и т. д.

Как уже отмечалось, в соответствии с представлениями квантовой
механики, электрон в атоме может находиться на любом расстоянии
от ядра, однако вероятность его пребывания в разных местах атома
различна. Зная распределение электронной плотности в атоме, можно
вычислить среднее расстояние электрона от ядра гср, которое характе¬
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ризует размер орбитали; гср можно найти интегрированием функции
радиального распределения. Величина гср определяется значениями
пи/; для электрона в атоме водорода и в водородоподобных ионах эта
зависимость выражается соотношением

где Z — заряд ядра и а0 — радиус первой боровской орбиты. Из
уравнения (1.70) видно, что величина гср приблизительно пропорцио¬
нальна /г2. Таким образом, можно сказать, что значение п
определяет размер орбитали электрона.

Следует отметить, что максимум вероятности нахождения электро¬
на в атоме водорода для Is, 2р, 3d, 4/ и т. п. состояний совпадает с ра¬
диусом соответствующей боровской орбиты (см. рис. 17).

Энергия электрона в атоме водорода зависит только от величины
п; решение уравнения Шредингера дает соотношение

Как видно, получается то же выражение, что и в теории Бора [см.
уравнение (1.21)], но в отличие от последней квантовая механика
приходит к этому результату, не прибегая к произвольному пред¬
положению о возможности движения электрона по определенному
набору орбит, задаваемому рядом целых чисел.

Ввиду того, что п определяет основную характеристику электрона
в атоме водорода — его энергию, эта величина получила название
главного квантового числа. Квантовое число I называется орбитальным-,

оно определяет величину орбитального момента импульса электрона
М, а именно

Эта формула совпадает с уравнением (1.65) для трехмерного жесткого
ротатора. Величина I, характеризующая вращательную составляющую
движения электрона, может принимать нулевое значение по причинам,
изложенным на стр. 37.

Как мы знаем (см. стр. 18), момент импульса является вектором.
Его направление определяется квантовым числом mv Иными слова¬
ми, т1 характеризует расположение орбитали
в пространстве. Направление вектора может быть задано
величиной проекции на какую-либо ось, например на ось г (может
быть найдена проекция орбитального момента только на одну ось, на¬
хождение других проекций не допускается соотношением неопре¬
деленностей; если мы знали три проекции, то была бы известна траек¬
тория электрона). Проекция орбитального момента импульса опре¬
деляется соотношением

(1.70)

£ = -(!/„) (тее*/пЧ12). (1.71)

M=h /1(1+1).

М2 = hml (1.72)
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Квантовое число т1 называется магнитным*, так как от него зависит
проекция орбитального магнитного момента электрона (см. прило¬
жение 8).

Квантовые числа п, I и т, фигурирующие в решении уравнения
Шредингера для атома водорода, не полностью определяют движение
электронов в атомах. Изучение спектров и другие исследования пока¬
зали, что к этим характеристикам следует добавить еще одну. Это свя¬
зано с тем, что, как показывает опыт, электрон имеет четвертую сте¬
пень свободы; упрощенно можно сказать, что он вращается вокруг
собственной оси. Это движение называется спином**, оно обусловли¬
вает наличие у электрона собственного момента 'импульса. Это столь
же фундаментальное свойство электрона, как егозаряд и масса***. Как
показали экспериментальные исследования, проекция собственного
момента количества движения электрона может иметь только два
значения + l/2ti и —1/2h; знаки «плюс» и «минус» соответствуют раз¬
личным направлениям вращения электрона. Таким образом, спиновое
квантовое число ms может иметь только два значения + 1/2 и —1/2,
т. е. отличаться, как и остальные квантовые числа, на единицу****.
Учет спина в выражении для волновой функции может быть осущест¬
влен введением множителя.

Четыре квантовых числа п, I, mt и ms полностью характеризуют
движение электрона в атоме. Никаких других независимых от кван¬
товых чисел характеристик у этого движения не может быть.

Поскольку энергия электрона в атоме водорода определяется ве¬
личиной п и не зависит от остальных квантовых чисел, то, очевидно,
может быть несколько состояний электрона с одинаковой энергией.
Эти состояния являются вырожденными (см. стр. 35). Вырождение
исчезает при воздействии на электрон в атоме внешнего электриче¬
ского или магнитного поля. Электрон в состоянии с одним и тем же п,

* Поскольку абсолютная величина т не может превышать величину / [см.
(1.69)), соотношения (1.71) и (1.72) показывают, что величина проекции орби¬
тального момента импульса всегда меньше его полной величины. Это также яв¬
ляется следствием соотношения неопределенностей. Если бы проекция орби¬
тального момента на ось г была равна его величине, то мы знали бы, что его про¬
екции на оси хну равны нулю; таким образом, были бы известны величина и точ¬
ное направление вектора момента импульса электрона, а это противоречит соот¬
ношению неопределенностей.

** От английского слова «spin», означающего вращение, кручение, круже¬
ние. Слова «вращается вокруг собственной оси» нужно понимать только в том
смысле, что электрон имеет собственный вращательный момент. Представлять
электрон как вращающийся заряженный шарик нельзя; в частности, если, поль¬
зуясь уравнениями электродинамики, рассчитать скорость движения точки на
позерхности такого шарика, то получится, что она больше скорости света. Как
и другие характеристики движения микрочастиц, спин принципиально невоз¬
можно связать с какой-либо наглядной моделью, использующей макроскопичес¬
кие понятия.

*** Следует иметь в виду, что существуют частицы, обладающие целым (в
частности, нулевым) спином.

**** Согласно квантовой механике величина собственного момента импуль¬
са электрона Л4с0бст определяется уравнением, аналогичным (1.65), где вместо I
стоит квантовое число s, которое может принимать только одно значение +1/2;
отсюда Мсобств = (/3 /2 ) fe.
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но различными /, т1 или ms по-разному взаимодействует с внешним
полем; в результате энергии этих состояний становятся неодинако¬
выми. Этим объясняется расщепление спектральных линий при по-'
меш,ении источника излучения в электрическое или магнитное поле
(эффекты Штарка и Зеемана).

Очевидно, все, что было сказано об атоме водорода, полностью
применимо к другим аналогичным одноэлектронным системам —
ионам Не+, Li2+ и т.д. Энергия электрона в этом случае*выразится
соотношением

£ = -(372)(m^4Z2/n2h2). (1.73)

ti. Многоэлектронные атомы. Как и в атоме водорода, в много¬
электронных атомах состояние каждого электрона
определяется значениями четырех кванто¬
вых ч и с е л п, I, т1 и ms\ эти числа могут принимать те же значе¬
ния, что и в атоме водорода.

В многоэлектронных атомах электрон движется не только в поле
ядра, но и в поле других электронов; влияние этого фактора приводит
к тому, что энергии электронов, обладающих одинаковым п, но раз¬
ными /, становятся различными (причины этого явления обсуждены
ниже, стр. 75). Поэтому энергия электронов в многоэлектронных
атомах определяется значениями двух квантовых чисел п и I. При
этом энергия возрастает как с увеличением п, так и с увеличением I.
Зависимость энергии от 1 становится тем более заметной по сравне¬
нию с зависимостью от п, чем больше электронов содержит атом. Так,
для наиболее удаленного от ядра электрона в атоме натрия разность
энергий для уровней с квантовыми числами п = 3, / = 0 (3s) и п = 3,
I = 1 (3р) равна 2,1 эВ; эта величина приближается к разности энер¬
гий уровней с п = 3, I = 0 (3s) и п = 4, / = 0 (4s), крторая составля¬
ет около 3,1 эВ. Для атомов, содержащих еще большее число электро¬
нов, влияние I на энергию электрона в некоторых случаях может ока¬
заться более значительным, чем влияние п, — обстоятельство, опре¬
деляющее особенности строения ряда многоэлектронных атомов.

В общем, энергетические уровни в многоэлектронных атомах опи¬
сываются следующей закономерностью: уровни ns, (п—1 )d и (п—2)/
сраЕЩительно мало различаются по энергии и всегда имек>т более
низкую энергию, чем уровень пр. Таким образом, последовательность
энергетических уровней в порядке возрастания энергии примерно
следующая:

Is < 2s < 2р < 3s < Зр < 4s « 3d < 4р < 5s « 4d < 5р < 6s = 5d ==; 4/ < 6p.

На рис. 21 представлена схема, показывающая относительное
расположение энергетических уровней в многоэлектронных атомах.
Для того чтобы не делать чертеж слишком растянутым, уровни, соот¬
ветствующие п = 1 и п — 2, расположены выше, чем в действитель¬
ности. Схема является приблизительной (она примерно справедлива
для первых двадцати элементов), так как расположение уровней за¬
метно изменяется при переходе от одних атомов к другим (см. стр. 71 —
73).
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Состояние электронов в многоэлектронных атомах всегда отвечает

двух эл
н т о в ы х

п- 1 13

квантовомеханическому закону, сформулированному Паули
Паули). Согласно этому принципу в атомной или м
лярной системе не может быть
нов, у которых все четыре ква
были бы одинаковыми. Принцип
(запрет) Паули ограничивает число электро¬
нов в атоме, обладающих определенным зна¬
чением п. Найдем эти числа для п = 1 и
п — 2.

Если п = 1, то I и т1 могут принимать
только нулевые значения [см. (I.69)J. Поэто¬
му электроны с п = 1 могут отличаться толь¬
ко значениями спиновых квантовых чисел.

Таким образом, в атоме может быть только
два электрона с главным квантовым числом
п = 1:

(принцип
о л е к у-

е к т р о-
числа

1-й электрон
2-й электрон

п I

1 О
1 О

m-i ms

О +1/2
О —1/2

Рассуждая аналогичным образом, мы найдем,
что в случае п = 2 может быть только 8 не
повторяющих друг друга комбинаций четы¬
рех квантовых чисел:

§
См

&

п 1 Ш; Щ п 1 т. Щ

2 0 0 + 1/2 2 1 0 + 1/2
2 0 0 -1/2 2 1 0 -1/2
2 1 -1 + 1/2 2 1 + 1 + 1/2
2 1—1 -1/2 2 1 + 1 -1/2

Рис. 21. Энергетические
уровни в многоэлектрон¬
ных атомах (примерная

схема)

электронов в

Подобным же образом можно было бы найти,
что для п = 3 максимальное число электронов
равно 18; для п=4 оно равно 32 и т. д. В об¬
щем случае максимальное число
атоме, которые могут обладать данным зна¬
чением п, равно 2п2. В табл. 2 эти результаты представлены
в обобщенной форме.

Поскольку величина п определяет среднее расстояние электрона
от ядра, совокупность электронов в атоме, обладающих одинаковым
значением п, мы будем называть электронным слоем. Электронные
слои обозначаются прописными буквами в соотвествии со следующей
схемой: п

Обозначение слоя

1

К

2

L

3

М

4

N

5

О

6

Р

7

Q

Совокупность электронов с одинаковым значением / будем называть
электронной оболочкой-, различают s-оболочки, р-оболочки и т. д.*.

* Указанные термины употребляются не всеми авторами. Вместо выраже¬
ний «слой» и «оболочка» часто пишут «оболочка» и «подоболочка», «уровень»
и «подуровень».
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Согласно изложенному число электронов в электронном слое не
может превышать 2п2, таким образом, в первом слое не может быть
более двух электронов, во втором — более 8 и т. д. Максимальное
число электронов в оболочке равно 2(21 -f 1)-

Если в s-оболочке могут быть только два электрона (с противо¬
положными спинами), то уже в р-оболочке их число может достигнуть
шести. Поэтому возникает вопрос, каким образом ориентированы
спины электронов. Так, для атома азота конфигурации ls22s22pa
(2 электрона в первом слое, 5 — во втором) отвечают два мыслимых
варианта:

Р Р

8 $

Каждой ячейке на этих схемах соответствует определенная орбиталь.
На каждой орбитали могут находиться два
электрона с противоположными спинами.
В первой схеме все р-электроны имеют разные значения ms, во вто¬
рой — у двух р-электронов они одинаковы.

Какому из этих двух вариантов следует отдать предпочтение?
Этот вопрос тем более уместен, что число мыслимых вариантов для
тяжелых атомов может стать значительным, так как в d-оболочках
число ячеек равно пяти, а в /-оболочках — семи, т. е. в первой может
быть десять, а во второй четырнадцать электронов.

Квантовая механика и анализ спектров показывают, что запол¬
нение квантовых ячеек, отвечающее низшему энергетическому состоя¬
нию атома, происходит следующим образом. При заполнении оболоч¬
ки электроны сначала располагаются по ячейкам, отвечающим различ¬
ным значениям магнитного квантового числа, и только после того

как все ячейки в оболочке заполнены, при дальнейшем прибавлении
электронов в ячейках появляется по два электрона с противоположно
направленными спинами. Иными словами, заполнение элек¬
тронных оболочек происходит таким
образом, чтобы суммарный спин был макси¬
мальным*. Это важное положение hcc it название правила Хунда.

В следующей части книги будет показано, что периодичность хи¬
мических и физических свойств элементов обусловлена постепенным
заполнением электронный слоев; при этом в строении каждого после¬
дующего слоя повторяются особенности строения предыдущего слоя.

7. Происхождение спектров. Если атом не подвергается никаким
внешним воздействиям, то его электроны находятся в таких состоя¬
ниях, в которых их энергия минимальна. Состояние с минимальной
энергией называется нормальным или основным состоянием атома.

* Спин, определяемый собственным моментом импульса электрона, яв¬
ляется вектором, поэтому он обозначается стрелкой. Суммарный спин двух элек¬
тронов с противоположными спинами равен нулю.
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Квантовые числа для различных состояний электронов
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При сообщении атому энергии (в результате столкновения с другим
атомом, поглощения кванта света, электронного удара и т. п.) один
или несколько электронов в атоме могут перейти на более высокий
энергетический уровень; в этом случае атом становится возбужденным.
В возбужденном состоянии атом, как правило, находится очень корот¬
кое время (порядка 10_6—10“8 с), после чего электрон возвращается
на наиболее низкий энергетический уровень и атом снова переходит
в нормальное состояние. Если между низшим уровнем энергии и тем
уровнем,на котором находится электрон,имеются промежуточные уров¬
ни, то указанный переход может совершаться в несколько этапов.

При переходе электрона с более высокого энергетического уровня
на более низкий излучается квант света, частота которого в соответст¬
вии с уравнением Планка (1.9) определяется соотношением

£„ — £,= ftv. (1.74)

Эта частота характеризует соответствующую линию спектра. Таким
образом, появление каждой спектральной линии обусловлено пере¬
ходом электрона с одного энергетического уровня на другой (см.
рис. 6). Поэтому спектр элемента позволяет судить об энергетических
переходах электронов, происходящих при возвращении атома из
возбужденного состояния в нормальное.

Переходы электронов, принадлежащих к внутренним слоям, дают
рентгеновское излучение, длина волн которого значительно меньше,
чем длина волн видимого света. Это обусловлено тем, что внутренние
электроны более прочно связаны с ядром; поэтому их переходы со¬
пряжены с большими энергетическими изменениями, что, согласно
уравнению (1.74), приводит к излучению высокой частоты и, следо¬
вательно, малой длины волны. Рентгеновские спектры состоят из
небольшого числа линий; их частоты закономерно изменяются с воз¬

растанием заряда ядра при переходе от одного элемента к другому (см.
стр. 57).

Переходы внешних электронов в атомах сопряжены с меньшими
энергетическими изменениями и обусловливают возникновение спект¬
ра в видимой и ультрафиолетовой областях.

Исследование спектров дает возможность определить электрон¬
ное строение атомов элементов — найти значения квантовых чисел
и энергии электронов в атомах (обычно под термином «электронное
строение атома» понимают его строение в нормальном состоянии).

Определение электронного строения по спектральным данным во
многих случаях очень сложно. Для этого необходимо установить
принадлежность линий в спектре к определенным сериям и выяснить,
используя правила квантовой механики, каким переходом обусловлено
появление каждой из спектральных линий. Учитывая огромное коли¬
чество линий в спектрах, можно понять трудность этой задачи. Однако
в результате кропотливой работы большого числа исследователей
в настоящее время известно электронное строение большинства элемен¬
тов. Большую роль в деле систематизации и расшифровки атомных
спектров сыграл периодический закон Д. И. Менделеева.
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На рис. 22 в качестве примера приведена схема энергетических
уровней наружного электрона в атоме лития. Линии, соединяющие
различные уровни, показывают переходы электронов; на схеме указаны
длины волн (в А) соответству¬
ющих спектральных линий.
Как видно, для внешнего
электрона в атоме лития 2s-
состояние есть состояние с на¬

именьшей энергией. При помо¬
щи данной схемы можно пост¬
роить спектр лития. Исследо¬
ватель, изучающий спектры,
решает обратную задачу — на
основании спектра он должен
построить диаграмму, подоб¬
ную изображенной на рис. 22.

Энергетические уровни и
распределение электронной
плотности в многоэлектронных
атомах, так же как ив атоме

водорода, в принципе могут
быть рассчитаны теоретичес¬
ки методами квантовой меха¬

ники; однако здесь встречают¬

ся огромные математические

трудности. В таких расчетах
приходится решать уравнение
Шредингера для многих частиц.
Оно имеет вид

Рис, 22. Схема, показывающая возник¬
новение спектра лития. Для сравнения
даны уровни энергии электрона в ато¬

ме водорода

k=N

k=\ дх\ ду\ +
д2ф

*2
+ 8я2т / ег2

h‘ rk

-

8я гт
+ — £4 = 0-

й (1.75)

Здесь суммирование распространяется на все электроны, имеющиеся
в атоме (rk — расстояние k-ro электрона от ядра), а член Uk учитывает
энергию отталкивания данного электрона от других; он равен сумме
e2lrki, взятой от / = 1 до i = /V, где гы — расстояние между k-ш и
/-м электронами. Таким образом, даже для простейшего многоэлект¬
ронного атома — гелия — одна только сумма вторых производных
содержит шесть членов. Точное решение такой задачи пока не найдено,
однако разработаны приближенные методы. Они весьма сложны, и
выполнение численных расчетов является чрезвычайно трудоемким;
в настоящее время для этого используют электронные вычислитель¬
ные машины.

8. Энергетические характеристики атомов — энергия ионизации
и сродство к электрону. Поведение атомов в химических процессах
в значительной мере зависит от того, насколько прочно их электроны
удерживаются на своих орбиталях. Поэтому важной характеристикой
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янляется энергия ионизации — энергия, которую необ¬
ходимо затратить для отрыва электрона от
атома, находящегося в нормальном состоя¬
нии. Это понятие применимо и к молекулам. Величину энергии иони¬
зации, так же как и уровни энергии электронов в атомах, можно
определить из спектральных данных.

Коротковолновая граница спектральной серии, отвечающей пере¬
ходам электрона в основное состояние, соответствует выделению
энергии при переходе электрона, находящегося за пределами атома,
в основное состояние. Очевидно, для отрыва электрона от атома не¬
обходимо затратить ту же энергию. Таким образом, энергия ионизации
может быть вычислена по уравнению Планка (1.9) из частоты, соответ¬
ствующей коротковолновой границе указанной серии; терм, отвечаю¬
щий наиболее низкому энергетическому уровню, называют основным.

Энергию ионизации можно определить и другими способами, в
частности, методами электронного удара и фотоионизации. Энергия
ионизации обычно выражается в электрон-вольтах; ее часто называют
ионизационным потенциалом, имея в виду разность потенциалов
(выраженную в вольтах), под действием которой электрон приобретает
энергию, равную энергии ионизации.

Энергию ионизации атома водорода легко рассчитать теоретически;
из уравнения (1.71) видно, что она выражается соотношением

/ = 1/г (тееЧ№У, (1.76)

подстановка значений входящих в него величин дает / = 13,60 эВ.
Для многоэлектронных атомов существует несколько энергий иони¬

зации /!, / 2..., соответствующих отрыву первого, второго и т.д.
электронов; при этом всегда

(1.77)

так как с увеличением числа отрываемых электронов растет заряд
образующегося положительного иона, который сильнее притягивает
электрон.

В табл. 3 приведены значения энергий ионизации некоторых ато¬
мов. Из нее следует, что наименьшее значение / i имеют щелочные
металлы и что для данного элемента при переходе от одного значения
I к другому часто наблюдается резкое изменение потенциала иониза¬
ции. Так, для бора отрыв 4-го и 5-го электронов требует примерно
десятикратной (по сравнению с 1, 2 и 3-м электронами) затраты энер¬
гии. Последнее обстоятельство непосредственно свидетельствует о
группировке электронов в слои. В табл. 3 указанные скачки отмечены
ступенчатыми линиями.

На рис. 23 показаны (без соблюдения масштаба) уровни энергии
и значения It (i = 1, 2, 3, 4, 5) для бора и его ионов. Возрастание
энергии связи Is- и 25-электронов с ядром по мере роста i объясняется
уменьшением размера иона с увеличением его заряда. Хотя в принци¬
пе можно осуществить любую степень ионизации, химика интересуют
лишь первые энергии ионизации, так как 1 эВ эквивалентен
23,1 ккал/г-атом. Поэтому энергетические эффекты химических про-
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Таблица 3

Энергии ионизации атомов некоторых элементов

Атом

/ эВ

' 1 * 3 4 5

н 13,595
Не 24,581 54,403
Li 5,390 75,619 122,419

Be 9,320 18,206 153,850 217,657
В 8,296 25,149 37,920 259,298 340,12?
С 11,256 24,376 47,871 64,48 392,00
N 14,53 25,593 47,426 77,450 97,863
О 13,614 35,146 54,934 77,394 113,873
F 17,418 34,98 62,646 87,23 114,214
Ne 21,559 41,07 63,5 97,16 126,4
Na 5,138 47,29 71,65 98,88 138,60

Mg 7,644 15,031 80,12 109,29 141,23
А1 5,984 18,823 28,44 119,96 153,77
Si 8,149 16,34 . 33,46 45,13 166,73
Р 10,484 19,72 30,156 51,354 65,007
S 10,357 23,4 35,0 47,29 72,5
Cl 13,01 23,80 39,90 53,5 67,80
Аг 15,755 27,62 40,90 59,79 75,0
К 4,339 31,81 46 60,90 82,6
Са 6,111 11,868 51,21 67 84,39

цессов соизмеримы именно с
первыми энергиями ионизации

(см. стр. 120). Действительно,
если химические процессы соп¬
ровождаются выделением или
поглощением энергии порядка
десятков и сотен килокалорий
на моль, то, например, процесс
отрыва семи электронов от ато¬
ма фтора F-»-F7+ потребовал
бы более 15 ООО ккал/г-ат.

Энергии ионизации являют¬
ся весьма важными характе¬

ристиками атомов; в этом мы
убедимся ниже, здесь же зна¬
чение этих величин в химии

можно иллюстрировать следу¬

ющим примером. В 1962 г.
Бартлетт (Канада) синтезировал соединение 02PtFe. Теоретические
соображения привели его к выводу, что это соединение состоит из
ионов 02+ и [PtFe] Тогда Бартлетт обратил внимание на то, что
энергии ионизации молекулы 02 и атома Хе почти одинаковы (соот¬

Рис. 23. Энергия ионизации и
уровни энергии атома и ионов бора

(схема)
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ветственно 12,2 и 12,13 эВ); отсюда было сделано заключение о воз¬
можности получить аналогичное соединение с ксеноном. Действи¬
тельно, путем взаимодействия Хе с PtFe Бартлетт синтезировал
XePtFe. Так было положено начало получению соединений благородных
газов — одному из замечательных достижений химии.

Электроны в атомах удерживаются полем ядра; это поле притяги¬
вает также и свободный электрон, если он окажется вблизи атома; прав¬
да, этот электрон испытывает отталкивание электронов атома. Теоре¬
тический расчет и экспериментальные данные показывают, что для
многих атомов энергия притяжения дополнительного электрона к ядру
превышает энергию его отталкивания от электронных оболочек; эти
атомы могут присоединять электрон, образуя устойчивый отрицатель¬
ный однозарядный ион. Энергия отрыва электрона от такого иона
определяет сродство атома к электрону: Подобно энергии ионизации
сродство к электрону обычно выражают в электрон-вольтах.

Квантовомеханические расчеты показывают, что при присоедине¬
нии двух и более электронов к атому энергия отталкивания всегда
больше энергии притяжения — сродство атома к двум и более
электронам всегда отрицательно. Поэтому одноатомные многозаряд¬
ные отрицательные ионы (О2-, S2', N3- и т. п.) в свободном состоянии
существовать не могут. Как мы увидим.в дальнейшем (см. стр. 209),
есть основания полагать, что такие ионы не существуют и в молекулах
и в кристаллах; поэтому запись формул Ca2+S2~, Cu2+02~ и т. п. сле¬
дует рассматривать лишь как весьма грубое приближение.

Сродство к электрону известно не для всех атомов. В табл. 4 при¬
водятся его значения для атомов некоторых элементов. Максималь¬
ным сродством к электрону обладают атомы галогенов. От фтора к иоду
сродство к электрону сначала несколько возрастает, а затем медленно
падает. О вычислении значений сродства к электрону см. стр. 269.

Таблица 4

Сродство к электрону атомов некоторых элементов

Атом е, эВ Атом Е, эВ Атом Е, эВ Атом Е, эВ

Н 0,754 С 1,27 Na 0,34 S 2,08
Не -0,22 N -0,21 Mg -0,22 С1 3,61
Li 0,59 О 1,47 А1 0,5 Вг 3,37
Be 0,38 F 3,45 Si 1,84 1 3,08
В 0,30 Ne -0,22 Р 0,8 Se 2,02



ЧАСТЬ II

ПЕРИОДИЧЕСКИЙ ЗАКОН Д. И. МЕНДЕЛЕЕВА
И СТРОЕНИЕ АТОМОВ ЭЛЕМЕНТОВ

ВВЕДЕНИЕ

1. Современная формулировка периодического закона. Периоди¬
ческий закон был открыт Д. И. Менделеевым в 1869 г. и сформули¬
рован им следующим образом: свойства простых тел*,
также формы и свойства соединений элемен¬
тов находятся в пери о(д ической зависимос¬
ти от атомных весов элементов.

Д. И. Менделеев полагал, что периодический закон является от¬
ражением глубоких закономерностей во внутреннем строении вещест¬
ва. Он писал в «Основах химии»: «...периодический закон не только
обнял взаимные отношения элементов, но и придал некоторую закон¬
ченность учению о формах соединений, образуемых элементами, поз¬
волил видеть правильность в изменениях физических и химических
свойств простых и сложных тел. Подобные отношения дают возмож¬
ность предугадать свойства еще опытом не изученных простых и слож¬
ных тел, а поэтому подготовляют почву для построения атомной и
молекулярной механики».

Выражением периодического закона является периодическая сис¬
тема элементов. Как известно, функциональные зависимости могут
быть выражены тремя способами: при помощи уравнений, в виде гра¬
фиков и в виде таблиц. Для периодического закона наиболее удобным
оказался последний способ выражения. Были предложены сотни раз¬
личных вариантов периодической системы, однако широкое примене¬
ние получили только те из них, которые весьма близки к таблице,
составленной Д. И. Менделеевым.

Изучение строения атомов показало, что периодическая система
может быть представлена таблицей, в которой элементы р а с-

* Простым телом , (теперь говорят «простое вещество» или «элементарное
вещество») называли вещество, состоящее из атомов с одинаковым зарядом ядра,
т.е. из атомов одного элемента. Примерами таких веществ являются металличес¬
кий натрий, алмаз, графит, аргон и т.д. Химический элемент представляет сово¬
купность атомов с одинаковым зарядом ядра; эти атомы могут находиться как
в простых веществах, так и в соединениях.
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положены в определенном порядке в соот
ветствии со строением электронных оболо¬
чек их атомов. Можно поражаться гениальности Д. И. Менде¬

леева, который составил эту таблицу так, что она, будучи довольно
простой, тем не менее отражает все основные детали в строении атомов,
и на протяжении более 100 лет не претерпела никаких принципи¬
альных изменений. у

Электронное строение атома в нормальном (невозбужденном)
состоянии определяется числом электронов в атоме. Если атом не
возбужден, электроны занимают такие орбитали, на которых их энер-
ния минимальна. Число электронов в атоме равно положительному
заряду ядра. Таким образом, заряд ядра является характеристикой,
определяющей электронное строение атомов, а следовательно, и свой¬
ства элементов. Поэтому в настоящее время периодический закон
формулируется следующим образом: свойства элементов
находятся в периодической зависимости от
заряда ядра их атомов*.

В большинстве случаев возрастание заряда ядра (увеличение в
нем числа протонов) сопровождается также и увеличением среднего
значения масс изотопов, образующих элемент, — атомного веса эле¬
мента. Благодаря этому обстоятельству Д. И. Менделееву удалось
составить периодическую систему, расположив элементы в порядке
возрастания атомных весов. Данное правило не выполняется для
четырех пар элементов : Аг и К, Со и Ni, Те и I, Th и Ра; первый из
элементов каждой- пары имеет немного больший атомный вес, чем
второй, хотя заряд ядра атома у него меньше. Д. И. Менделеев рас¬
положил К, Аг, Со, Ni, Те и I в таблице не в порядке возрастания
атомных весов; современная формулировка периодического закона
устранила это кажущееся несоответствие**.

Периодический закон указывает на периодический характер функ¬
циональной зависимости свойств элементов от заряда ядра атомов;
такой вид имеет эта зависимость для огромного числа самых разно¬
образных характеристик элементов. На рис. 24, а и б показаны графики
зависимости атомных объемов*** и температур плавления, а на
рис. 24, в — первых энергий ионизации атомов от порядкового
номера элементов. Эти зависимости выражаются периодическими кри¬
выми, имеющими ряд максимумов и минимумов. Аналогичный харак¬
тер имеет подобная зависимость и для многих других свойств (коэффи¬

* Слова «свойства простых веществ, свойства и формы соединений элемен¬
тов» выражаются в настоящее.время обобщающим их термином «свойства эле¬
ментов».

** Первый элемент каждой из этих пар содержит сравнительно много тяжело¬
го изотопа. Так, аргон, состоящий из изотопов с массовыми числами 36, 38 и
40, содержит 99% ®Аг; калий же, состоящий из изотопов с массовыми числами
39, 40 и 41, содержит 93% (у кобальта известен один стабильный изотоп
^Со, но у никеля преобладает изотоп |Ni).

*** Атомным объемом называется объем, занимаемый грамм-атомом простого
вещества; он равен частному от деления грамм-атомного веса на плотность.
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циенты сжимаемости, коэффициенты расширения, температуры кипе¬
ния, магнитные свойства, энергии диссоциации, радиусы ионов и
т. д.), в том числе и химических (в частности, теплот образования со¬
единений, например оксидов).

Периодичность свойств может проявляться весьма нечетко или
даже не обнаруживаться, если при изучении элементов не будут соблю¬
дены соответствующие условия. Так, многие физические свойства
(температура плавления, плотность, твердость и др.) зависят от строе¬
ния вещества. Поэтому сопоставлять значения этих свойств надо
для' тождественных структур, в частности, сравнивать атомные ради¬
усы при одинаковом окружении атомов. Весьма мало свойств, для
которых отсутствует периодическая зависимость от порядковых но¬
меров.

На первый взгляд, к непериодическим свойствам можно отнести
удельную теплоемкость простых веществ. Действительно, атомная
теплоемкость С — произведение удельной теплоемкости с (кал/г-град)
на атомный вес А, согласно правилу Пти и Дюлонга, есть величина,
приблизительно постоянная:

С = с/1 «6,3. (II.1)

Правило Пти и Дюлонга имело в свое время большое значение для
нахождения правильных величин атомных весов. Оно показывает, что
с ростом атомного веса удельная теплоемкость плавно уменьшается;
таким образом, данное свойство как будто бы не обнаруживает перио¬
дичности. Справедливость этого правила иллюстрируется на рис. 25:
если исключить самые легкие элементы, то точки на графике для 273 К
действительно группируются вокруг одной горизонтали. Однако если
точки на графике С = f{Z) при 273 К тяготеют к горизонтали 6,3, то
расположение точек на том же графике при 50 К свидетельствует о
периодичности изменения теплоемкости. В связи с этим кривая для
/ = 0° С на рис. 25 указывает скорее не на приближенность уравне¬
ния (II. 1), а на проявление периодичности, сглаженной повышением
температуры (обратите внимание на расположение точек для щелоч¬
ных металлов).

Непериодическим свойством можно считать частоту линий рентге¬
новского спектра. Эта величина плавно изменяется с увеличением
порядкового номера элемента в соответствии с уравнением

/7 =/1 (Z - 6); <п-2)
здесь v — волновое число определенной (первой, второй и т. д.) линии
серии рентгеновского спектра; Z — порядковый номер элемента;
А и b — константы. Справедливость уравнения (II.2) иллюстрируется
рис. 26. Эта закономерность была установлена экспериментально в
1913 г. Мозели (Англия). Работа Мозели позволила доказать, что за¬
ряд ядра атома численно равен порядковому номеру элемента, и под¬
твердила правильность расположения элементов в периодической
системе.

Уравнение (II.2) легко может быть получено теоретически. Как
мы знаем (см. стр. 50), рентгеновский спектр обусловлен переходами
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электронов между внутренними оболочками атома. Для атомов и ио¬
нов с одним электроном терм выражается соотношением (1.7). Видо¬
изменим это соотношение применительно к электрону на одной из
внутренних оболочек атома. Электроны, находящиеся на большем
расстоянии от ядра, чем рассматриваемый, оказывают малое влияние
на энергию последнего, так как они значительно менее прочно свя¬
заны с ядром; их воздействием на рассматриваемый электрон можно
пренебречь. Те электроны, которые находятся между рассматриваемым
электроном и ядром, уменьшают его притяжение к ядру. Этот эффект

5

Рис. 24. Зависимость от порядкового номера элемента
а — атомного объема простых веществ; б — их температуры плавления;
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можно формально рассматривать как уменьшение действующего на
электрон заряда ядра на некоторую величину Ь, называемую постоян¬
ной экранирования. Тогда выражение для терма приобретает вид Т =
=£[(Z—Ь)2/п2]. Отсюда можно найти волновое число:

~ =Т (rti) — Т (ti2) = (Z — й)2 R [(1 /л*) —(1 /л|)] .
Если рассматривать переходы между одними и теми же энергетиче¬
скими уровнями в разных атомах, то величина R[(\ln%—(\ln§\ будет
постоянной; обозначим ее А2. Тогда получим уравнением =A2(Z—b)2,
тождественное формуле Мозели (11.2).

Возникновение рентгеновских спектров связано с перемещением
электронов, расположенных близко к ядру. Казалось бы, закон
Мозели свидетельствует об отсутствии периодичности в свойствах
внутренних электронов. Однако уравнение (II.2) справедливо только
потому, что в данном случае речь идет об изменении энергетики элек¬
трона с одинаковым набором значений квантовых чисел по ходу воз¬
растания порядкового номера. При этом условии энергия связи элек¬
трона с ядром будет плавно увеличиваться с возрастанием заряда ядра.
Если же рассматривать высокие энергии ионизации, то они будут
периодической функцией Z, так как в этом случае мы будем иметь дело
с электронами, обладающими различным набором квантовых чисел.

Таким образом, периодичность присуща электронной оболочке в
целом, а не только ее периферии.

2. Структура периодической системы. В соответствии с периоди¬
ческим изменением свойств элементов система Д. И. Менделеева со¬
стоит из нескольких периодов. Схематически это представлено на
рис. 27, на котором указаны порядковые номера первого, предпос¬
леднего и последнего элемента каждого периода. Три периода (1, 2 и
3) — малые, однорядные; первый содержит лишь два элемента, второй
и третий — по восемь. Остальные периоды — большие; в двух из них

Рис. 24. Продолжение
в — первой энергии ионизации. Знаком х отмечены элементы по¬

бочных подгрупп, знаком ▼ — лантаноиды и актиноиды
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Рис. 25. Зависимость атомной теплоемкости от порядкового
номера элемента

Рис. 26. Зависимость j/v для линий рентгеновского
спектра от порядкового номера элемента

(4 и 5) по 18 элементов, в 6 — 32. Седьмой период не завершен. Если
не считать первый период, то оказывается, что каждая пара перио¬
дов — соответственно 2 и 3, 4 и 5, 6 и 7 — построена подобным обра¬
зом,— обстоятельство, которое можно подтвердить и ссылкой на
рис. 24.

Теперь перейдем от схемы периодической системы к ее детальному
строению (см. форзац книги).

Каждый из периодов (за исключением первого) начинается типич¬
ным металлом (соответственно Li, Na, К, Rb, Cs, Fr) и завершается
благородным газом (Ne, Аг, Кг, Хе, Rn), которому предшествует ти¬
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пичный неметалл (F, Cl, Br, I, At). Эти элементы и были отмечены
на рис. 27 (порядковые номера благородных газов заключены в двой¬
ные рамки). Переход от Li к F, от Na к С1 и т. д. связан с постепенным
ослаблением свойств, присущих металлам, и с усилением свойств, ха¬
рактерных для неметаллов.

Благородный газ является элементом, отделяющим типичный не¬
металл данного периода от типичного металла, открывающего следую¬
щий период. В первом периоде кроме ге¬
лия имеется только один элемент — водо¬

род; значит, следует ожидать, что водород
сочетает свойства, типичные как для метал¬
лов, так и для неметаллов. В,этом мы убе¬
димся в дальнейшем (стр. 89, 95).

Двухрядные четвертый и пятый периоды
в отличие от второго и третьего периодов
содержат вставные декады элементов: вслед
за вторым элементом 4 периода (Са) располо¬
жено 10 переходных элементов (декада Sc—
Zn), за которыми находятся остальные 6 ос¬
новных элементов периода (Ga—Кг). Ана¬
логично построен 5 период. Так как эле¬
менты вставных декад являются металлами,

то четные ряды 4 и 5 периодов содержат
только металлы. Наличие в этих двух пе¬
риодах между типичным металлом и типич¬
ным неметаллом (соответственно между К и
Br, Rb и I) 15 элементов, вместо 5 в малых
периодах, приводит к тому, что в 4 и 5 пе¬
риодах соседние элементы меньше отличают¬
ся друг от друга, чем во 2 и 3 периодах. Как
мы увидим, это объясняется тем, что если
в ряду Mg—Cl набор внешних электронов не¬
одинаков, то в рядах Sc—Zn и Y—Cd он за
единичными исключениями одинаков (два
внешних s-электрона).

Следующие два периода характеризуются наличием двойных вста¬
вок. Вслед за вторым элементом 6 периода (Ва) должна быть распо¬
ложена вставная декада (переходные элементы La—Hg), но после
первого переходного элемента (La) в нее в свою очередь вставлено 14
элементов (Се—Lu). После Lu продолжается и заканчивается вставная
декада (Hf—Hg), а затем располагаются остальные 6 основных эле¬
ментов 6 периода (Т1—Rn). Аналогично построен незавершенный 7
период. Вторая вставка также содержит только металлы, причем
сходство между ними больше, чем между элементами вставной декады
(наглядным подтверждением этого служит рис. 24), —обстоятельство,
позволяющее помещать все 14 элементов условно в одну клетку
(соответственно с La и Ас). Это превратило бы 6 и 7 периоды в двух¬
рядные, т. е. сделало бы их похожими на 4 и 5 периоды. Сходство
же этих элементов соответственно с La и Ас делает понятным и их
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Рис. 27. Схематическое
изображение периоди¬
ческой системы элемен¬
тов Д. И. Менделеева
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названия: лантаноиды (Се—Lu) и актиноиды (Th—Lr). Различие 5
свойствах тех и других связано с некоторым различием в энергети¬
ческих уровнях (п—1 )d и (п—2)/.

Хотя, как следует из сказанного ранее, возрастающее сходство со¬
седних элементов с переходом от 8-элементного к 18- и от 18- к 32-
элементным периодам относится прежде всего к середине периода,
однако оно наблюдается и для периода в целом. Так, если между С и N
сходство почти отсутствует, то между РЬ и Bi оно значительно.

Распределение элементов по периодам приводит к такому их рас¬
положению, что в вертикальных столбцах оказываются семейства
сходных элементов, образующих группы. Наличие вставных декад
в 4, 5, 6 и 7 периодах и вставок из 14 элементов в двух последних пе¬
риодах приводит к формированию трех видов подгрупп.

Основные (главные) подгруппы образуют элементы каждого периода.
Эти подгруппы самые длинные; они начинаются с элементов второго
периода. Основные подгруппы — это подгруппы Li, Be, В, С, N, О,
F и Не.

Элементы вставных декад образуют первые побочные (дополнитель¬
ные) подгруппы. Они короче основных и начинаются с 4 периода. Их
десять по числу переходных элементов — подгруппы Си, Zn, Sc, Ti,
V, Cr, Mn, Fe, Co, Ni. Элементы первых семи из них объединены с эле¬
ментами семи основных подгрупп в группы. Символы элементов, вхо¬
дящих в основные и пйбочные подгруппы, в таблице сдвинуты относи¬
тельно друг друга (см. форзац); этим подчеркивается их различие.

Самыми короткими являются вторые побочные подгруппы, состоя¬
щие из лантаноидов и актиноидов. В каждой из них по два элемента—
один лантаноид и один актиноид. Они начинаются с 6 периода. Таких
подгрупп четырнадцать. Все они входят в III группу. Таким образом
III группа занимает особое положение: в нее помимо 5 элементов ос¬
новной подгруппы и 4 элементов побочной подгруппы входят 28 эле¬
ментов вторых побочных подгрупп. Это самая большая группа, в ней
37 элементов.

В пределах каждой группы свойства элементов основных и первых
побочных подгрупп не совпадают, однако их отличие меняется от
группы к группе. Будучи значительным в первой группе, оно затем
ослабевает, вновь усиливается и делается очень большим в седьмой
группе. Так, если в подгруппу меди входят малоактивные металлы (Си,
Ag, Аи), резко отличающиеся от активных металлов подгруппы лития
(в частности, от К, Rb, Cs), то элементы III группы сравнительно
близки по своим свойствам, а элементы подгруппы Мп сильно отли¬
чаются от галогенов. Однако, подчеркивая степень отличия, всегда
следует помнить о чертах сходства всех элементов данной группы —
обстоятельство, которое является предметом подробного обсуждения
в курсе неорганической химии (см. также стр. 97—98).

Как у же указывалось, существует много вариантов изображения периоди¬
ческой системы элементов. Ниже (табл. 5 и 6) приведены два длиннопериодных
варианта таблицы; они наряду с рассмотренным коротким вариантом являются
наиболее распространенными.
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Таблица 5

Периодическая система элементов Д. И. Менделеева

(длиннопериодная, первый вариант)

VIIA VIIIA

i
M
ck a
« *
С о

1 к IIA III A IV A VA VIA
1

H

2

He 1
3

L1

4

Be

5

В

e

С

7

N

a

0

9

F

10

Ne 2
it

Na

12

Mg IIIB IVB VB VIВ VII в VIIIВ IB IIВ
13

A1

14

SI

13

P

16

s

17

Cl

18

Ar 3

19

К

20

Ca

21

Sc

22

T1

23

V

24

Сг

28

Mn

26

Fe

27

Co

28

Ni

29

Cu

30

Zr

31

Ga

32

Ge

33

A$

34

Se

33

Br

36

Kr 4
37

Rb

38

Sr

39

Y

40

Zr

41

Nb

42

Mo

43

Tc

44

Ru

48

Rh

46

Pd

47

Ag

48

Cd

49

In

so

Sn

31

Sb

52

Те

53

I

34

Xe 5
.88

Cs

66

Ba

87

La|
72

Hf

73

Та

74

w

78

Re

76

Os

77

lr

7a

Pt

79

Au

80

Hg

81

T1

82

Pb

83

Bi

a*,

Po

83

At

86

Rn 6
87

Fr

88

Ra

89

ACI

104

Ku

103
7

s i j d p

se 39 60 61 62 63 64 65 66 67 68 69 70 71

Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu

90 91 92 93 94 95 96 97 96 99 100 101 102 103

Th Pa u Np Pu Am Cm Bk Cf Es Fm Md No Lr

/

В первом из этих вариантов элементы первых побочных подгрупп помещены
отдельно — между подгруппами бериллия (IIA) и бора (111А) в виде десяти вер¬
тикальных столбцов, а вторые побочные подгруппы (лантаноиды и актиноиды)
вынесены за пределы таблицы и представлены двумя горизонтальными строками.
Во втором варианте в отличие от предыдущего лантаноиды и актнноиды внесены
в таблицу и расположены в виде четырнадцати вертикальный столбцов между
подгруппами скандия (IIIВ) и титана (IVB). В дальнейшем мы будем пользо¬
ваться короткой формой таблицы.

3. Предсказание свойств веществ с помощью периодического за¬
кона. Периодический закон Д. И. Менделеева дает возможность
определять неизвестные свойства простых веществ и химических со¬
единений. Впервые большое число таких определений было осуществ¬
лено самим Д. И. Менделеевым; он рассчитал свойства и тех элемен¬
тов, которые не были еще открыты. Как известно, предсказания
Д. И. Менделеева полностью подтвердились. История естествознания
не знает других примеров столь многостороннего прогноза, который
бы так блестяще оправдался.

Для предсказания свойств простых веществ и соединений элементов
Д. И. Менделеев использовал следующий прием: он находил неиз-
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1зестные свойства как среднее арифметическое из
свойств окружающих элемент соседей в периодической системе; спра¬
ва и слева, сверху и снизу. Этот способ может быть назван методом
Д. И. Менделеева.

Так, например, соседями селена слева и справа являются мышьяк
и бром, образующие водородные соединения H3As и НВг; очевидно,
селен может образовать соединение H2Sen свойства этого соединения
(температуры плавления и кипения, растворимость в воде, плотность

Рис. 28. Зависимость расстояний Рис. 29 Взаимосвязь межатомных
Э—БиЭ—О от порядкового но- расстояний Э—О и Э—S

мера элемента

в жидком и твердом состояниях и т. д.) будут близки к среднему ариф¬
метическому из соответствующих свойств H3As и НВг. Так же можно
определить свойства H2Se как среднее из свойств аналогичных соеди¬
нений элементов, расположенных в периодической системе сверху и
снизу от селена, —серы и теллура, т. е. H2S и Н2Те. Очевидно, ре¬
зультат получится наиболее достоверным, если вычислить свойства
H2Se как среднее из свойств четырех соединений: H3As, НВг, H2S
и Н2Те. Данный метод широко применяется и в настоящее время для
оценки значений свойств неизученных веществ.

Однако возможны и другие пути применения периодического за¬
кона для определения неизвестных физико-химических констант.
Здесь целесообразно остановиться на использовании периодического
закона в методах сравнительного расчета, разрабатываемых в ис¬
следованиях М. X. Карапетьянца.

В этих методах, как и в методе Д. И. Менделеева, физико-химиче¬
ские константы находят сопоставлением известных величин. Рассмот¬
рим два примера использования периодического закона в методе,
который называется первым методом сравнительного расчета (всего
таких методов шесть).
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На рис. 28 расстояния между атомами серы л связанными с ней
атомами элементов четвертой группы С, Si и РЬ и газообразных CS2,
SiS2 и PbS2 отложены в зависимости от порядковых номеров элементов.
Как видно, какой-либо простой зависимости, позволяющей опреде¬
лить неизвестные значения расстояний Ge—S и Sn—S, не наблюдает¬
ся. Аналогичная сложная зависимость имеет место и для расстояний
Э—О (Э — атом элемента) в соединениях С02, Si02, Ge02, Sn()2 и

Рис. 30. Взаимосвязь энергий ионизации натрия
и калия

РЬ02. Однако если сопоставить, как это сделано на рис. 29, расстоя¬
ния Э—S с расстояниями Э—О, то точки хорошо ложатся на прямую,
что позволяет найти неизвестные величины расстояний Ge—Sh Sn—S.

На рис. 30 дано сопоставление энергий ионизации атомов натрия
и калия. Подобные зависимости можно использовать для нахождения
неизвестных значений /.

Как видно, в обоих рассмотренных случаях проводится сравнение
свойств родственных веществ. Периодический закон ука¬
зывает объекты, пригодные для подобных сопоставлений среди не¬
органических веществ (см. также рис. 35, 37, 51, 52 и др.).

Глава первая

ПЕРИОДИЧЕСКАЯ СИСТЕМА И СТРОЕНИЕ АТОМОВ ЭЛЕМЕНТОВ

I. Заполнение электронных слоев и оболочек. Рассмотрим связь
между электронным строением атомов и положением элементов в пе¬
риодической системе. Электронное строение атомов представлено
в габл. 7.

Первым в периодической системе расположен водород. Минималь¬
ное значение энергии для его единственного электрона отвечает К-
слою (п = 1), т. е. состоянию Is. У гелия два электрона (Is2), отличаю¬
щиеся спинами.
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ТАБЛИЦА 7

Электронное строение атомов элементов в нормальном состоянии

Обозначения:

I | законченный электронный слой
$ переходные элементы

▼ лантаноиды и актиноиды

1

2

Н Is

Не [I?] 1 период

3 Li [~K~|2s
4 Be ["k”|2s2
S . В m,.. 2 Р О

в С (Т).. 2рг
X

о.

7 N \Т\ 2р3 о

в о [к].. 2р4 с

0 F [к}„ 2pS
CJ

to № | К |2s22p6

11 Na | К | L 3s

12 Mg К L 3s2 ес

13 А1 |К| L к 3 р О

14 Si 1 К 1 L „ 3р2
X

а

1° Р IX 1 L >. Зр3 ©

16 S |#С| L 1 Зр4 с

17 С1 \к\ L .. Зр5
<0

1в Аг | К | L „ Зр6

19 К \К±_ L 1» »> 4s

20 Са \ К\ L и н 4s3 <=t

*21 Sc \к\ L it » 3d 1»
о

*22 Ti \к\ L „ .. 3d2 М

а

*23 V |К| L и 3d3 и

«24 Сг | К | L „ 3d5 4s

*25 Мп | К | L „ 3ds 4s2
* ^

3’ 6/



Продолжение табл. 7

*26 Fe \ К L ^]зЛр63<Г 4s*
#27 Со Г? I. -1 .. 3d7 „

*28 Ni Qc L И .. .. 3d8 (|

о

*29 Си [К L |3s!3p63d10 4 s ' X

*30 Zn [К L vl M 4s2 a

.31 Ga [к L | M .. 4p ©

32 Ge [К L 1 M .. 4рг e

33 As [? L 1 M ,, 4p3

34 Se [к L M i. 4p*
35 Вг [К L | M 4p5

33 Кг |Т L 1 M , .. 4p6

37 Rb |_К L 1 M II M 5s

38 Sr [Т L 1 M „ 5s*

*39 Y \Т L 1 м .. 4d >.

*40 Zr [Т L |, M .. 4ds n

*41 Nb |Т L | M .. „ 4d* 5s

*42 Мо [7Г L 1 Af .. 4ds 5s

*43 Тс [Т L 1 M „ .. 4d5 5s?

«44 Ru [Т L 1 M .. .. id7' 5s

*46 Rh |Т L I M „ 4d° 5s

*46 Pd [F L | M .. 4d'°

*47 Ag l_K L I M M •* *» 5s

*48 Cd [К L I M 5s*

49 In [If L | M it n »» »» 5p

ВО Sn [K L | M ti it it 5pJ

61 Sb [K L 1 M i. 5p3

63 Те [£ L | M 5 p4

ВЭ I \J L 1 Af .. 5p5

64 Xe pC L 1 M .. 5pe



Продолжение табл. 7

55 Cs

56 Ba

•57 La

▼58 Ce

▼59 Pr

▼60 N<1

▼6) Pm

▼62 Srn

▼63 Eu

▼64 Gd

▼65 Tb

▼66 Dy

▼67 Ho

▼66 Er

▼69 Trn

▼70 Yb

▼7) Lu

*72 Hf

*73 Та

#74 W

*75 Re

*76 Os

*77 lr

*78 Pt

*79 A11

*80 H?

61 TI

62 Pb

63 Bi

84 Po

85 At

86 Rn

М

М

М

М

м

м

м

м

м

м

м

м

м

м

м

м

м

м

м

м

м

м

м

м

м

4s14p,4d10

М

м

м

м

К I M | N

K\ L i M | N I

M L | M 1 N |

5s V

*f

4f3

*t*

V
4f®
V
4?

4f9
4,"

4,»
4 f'2
*/“
4fM

is^4p*4d‘"4/^
N

JV

JV

ЛГ

N

N

N

~w

N

5 d

5 d

5 d

5 d2

5 d

5d5

5d6

5d7

5d3

5d

6s

6 sJ

<0

6s

6 s

6sJ

.< 6p

„ 6рг

..6p1

„ 6p4
6p5

„ 6p6
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Продолжение табл. 7

87 Fr К | L M | to ^5s55pe5d 6s* 6p* 7s
88 Ra К I L M | N 3» •• V . 7s*

*89 Ac К I L M I N □ .. 6d

▼ 90 Ttl К I L M I .N□ .. 6<f* ..
▼91 Pa К I L M I N □ 6d ..

▼92 U К I L M I N □ - .. , Sf* .. 6d •• 4

▼93 Np k| L M I N □ Ч4.. и О

▼ 94 Pu к I L M I N 1 | X

▼B5 Am к I L M I N □ *T a.

▼96 Cm К I L M I N □ »̂ 6d ••
ф

V97 Bk k| L M I N □ **•t i, ft

e

Y98 Cf К I L M I A' 3 5fi0
▼99 Es К I L M | N- a 5?n t-

▼100 Fm К I L M 1 N 3 5fis
▼101 Md AI L M | N з 5?!Э
▼102 No К I L M 1 N 3 5f14
▼103 Lr k| L M 1 N

«104 Ku К I L M 1 N 3  - 6

«(05

Начиная с лития формируется L-слой (п = 2), так как попадание
третьего электрона в первый слой означало бы нарушение запрета
Паули. Второй слой завершается у неона; у него наполнены и s- и р-
оболочки. От натрия до аргона комплектуется третий слой подобно
второму.

Хотя после этого в третьем слое остается свободной вся d-оболочка
(10 вакансий), однако у следующих за аргоном калия и кальция на¬
чинает заполняться 4-й слой и лишь со скандия возобновляется до
стройка 3-го слоя (формирование d-оболочки). Эта достройка закан¬
чивается у меди. Заполнение d-оболочки в декаде Sc—Zn осуществля¬
ется не вполне регулярно — у атомов ХИг и Си происходит «провал»
внешнего s-электрона на предшествующую d-оболочку. 3d- и 4s-co-
стояния в декаде Sc—Zn близки по энергии и добавление электронов
может вызать перемену взаимного расположения этих уровней.
«Провал» электрона в атоме хрома приводит к заполнению d-оболочки
наполовину (конфигурация d6), а у меди — к ее полному укомплекто¬
ванию (конфигурация d10). Аналогичная неравномерность в застройке
d- и /-оболочек наблюдается и в следующих периодах (табл. 7).

После цинка вплоть до криптона продолжается заполнение 4-го
слоя (4р-оболочки). Таким образом, вслед за двух- и двумя восьми-
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элементными периодами идет большой период, содержащий 18 эле¬
ментов.

Заполнение электронных оболочек у последующих 18 элементов
(Rb—Хе) аналогично заполнению электронных оболочек уже рас¬
смотренных 18 элементов 4 периода (К,—Кг): вслед за Rb(5's) и Sr(5s2)
на протяжении декады Y(4d)—Cd(4d10) с несколькими «провалами»
комплектуется 4^-оболочка; затем последовательность нарушается
и электроны поступают в р-оболоч-
ку 5-го слоя, хотя свободна вся п
4/-оболочка.

Дальнейшая застройка сопро¬
вождается уже двумя нарушения¬
ми последовательности в пределах
одного периода: хотя после Cs(6s)
и Ba(6s2) идет La(5d), однако по¬
падание электронов в недостроен¬
ный ранее слой на этом элементе Рис‘ 31‘ Последовательность запол-г о нения электронных оболочек
временно прекращается. Затем соз¬
дается 4/-оболочка, т. е. от Се(4/2)
до Lu(4/14) электроны поступают в недостроенный еще ранее бо¬
лее глубинный 4-й слой. После лютеция от Hf(5d2) до Au(5d10) за¬
канчивается застройка 5^-оболочки, а начиная от Hg и кончая Rn
продолжается застройка шестого слоя. Так завершается шестой пе¬
риод, содержащий 32 элемента.

Седьмой период аналогичен шестому: вслед за 75-элементами (Fr,
Ra) начинается вставная декада Ас(6d), которая прерывается встав¬
кой из 14 актиноидов — от Th до Lr(5/14). После них возобновляется
вставная декада; здесь известен курчатовий (Z = 104) и имеются дан¬
ные об открытии элементов с порядковыми номерами 105, 106 и 107..
Таким образом, седьмой период не завершен*.

Порядок заполнения оболочек показан на рис. 31.
Нарушение последовательности заполнения электронных

оболочек — по одному разу в 4 и 5 периодах и по два раза в 6 и 7 пери¬
одах — объясняется тем, что временный пропуск соответствующих
оболочек оказывается энергетически более вынутым. Так, последо¬
вательность Зр ^—>-4s2—*-3d^Q (вместо Зр 6-*3<i1(V->4s*) обусловлена тем,
что попадание нового электрона в третий слой, где их уже восемь,
связано со значительным их отталкиванием. Возрастание же заряда
ядра делает энергетически выгодным попадание электронов в ранее

* Вопрос о завершении этого периода спязан с вопросом о верхней границе
синтеза элементов. Здесь следует учитывать ряд обстоятельств: необходимо, что¬
бы в'ремя жизни новых элементов было больше времени ядерных превращений
(последнее оценивается величиной порядка 1(Г20 с); с ростом порядкового номе¬
ра сокращаются размеры электронных оболочек, и при 2ж 137 радиус первой
оболочки должен стать столь незначительным, что электрон с нее мгновенно
поглотится ядром; расчеты показывают, что ядра элементов с порядковым номе¬
ром, большим 114—116, должны подвергаться мгновенному самопроизвольному
распаду (спонтанное деление). Правда, в последнее время высказывают предпо¬
ложение о существовании областей стабильности для очень тяжелых нейтроио-
язбыточных ядер.
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пропущенные оболочки — компенсируется возмущающее влияние
электронов. С ростом заряда ядра возрастает также и степень экрани¬
рования ядра электронами, поэтому нарушение охватывает большое
число слоев, кажущийся заряд ядра становится меньше и последую¬
щие электроны все больше отталкивают предшествующие. «Прова¬
лы» электронов на более низкие электронные оболочки у Сг, Nb и дру¬
гих элементов (табл. 7) также энергетически выгодны.

Следует также иметь в виду, что энергия электронов каждой обо¬
лочки зависит не только от ее номера, но и от заряда ядра, другими
словами, энергия данного уровня меняется от одного атома к Другому.
Это показано на рис. 32, по оси абсцисс которого отложен (в логариф¬
мической шкале) порядковый номер элемента, а по оси ординат (так¬
же в логарифмической шкале) — квадратный корень из энергии элек¬
трона (с обратным знаком)*. Ход кривых, означающий уменьшение
энергии каждого уровня, связан с возрастанием заряда ядер. Резкий
спад d-кривых обусловливает появление переходных элементов (штри¬
ховка над осью абсцисс), а еще более резкий спад / кривых — появле¬
ние лантаноидов (двойная штриховка над осью абсцисс) и актиноидов.

Простое правило, описывающее атомные структуры (в общих
чертах, без учета «провалов» электронов), было найдено В. М. Клеч-
ковским: заполнение электронных оболочек в
атомах элементов происходит, в порядке воз¬
растания суммы, квантовых чисел п + /; при
равенстве этих сумм для двух оболочек сна¬
чала заполняется оболочка с меньшим значе¬
нием/!.

Итак, каждый последующий элемент в периодической системе от¬
личается от предыдущего тем, что у него на один электрон больше.'
Этот электрон либо начинает новый слой (Li, Na,...), либо входит в
состав уже существующего внешнего слоя (Be, Mg,...), либо входит в
состав ранее образованного внутреннего слоя (Sc, Ti,...).

Таким образом, основные особенности заполнения электронных сло¬
ев и оболочек атомов в периодической системе следующие:

1. Начало периода совпадает с началом образования нового элект¬
ронного слоя. Период представляет собой последовательный ряд эле¬
ментов, атомы которых различаются числом электронов в наружном
слое. Каждый период завершается благородным газом. У них (кроме
гелия) наружный слой состоит из 8 электронов, чему отвечает сим¬
волика ns*npe(n> 1).

2. Элементы главных и побочных подгрупп отличаются по запол¬
нению электронных оболочек. У всех элементов главных подгрупп
заполняются либо внешние ns-оболочки (I и II группы) —эти элемен¬
ты называют s-элементами, либо внешние np-оболочки (III—VIII
группы); такие элементы называют p-элементами. У элементов пер¬
вых побочных подгрупп (за исключением Mn, Zn, Тс, Ag, Cd, и Hg)
заполняются внутренние (п—1) d-оболочки. Элементы побочных под-

* Применение логарифмической шкалы позволяет на сравнительно неболь¬
шом отрезке отложить большой интервал значений аргумента и функции.
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групп образуют вставные декады: 21 (Sc) — 30(Zn); 39(Y) — 48(Cd);
57(La), 72(Hf)—80(Hg); начало четвертой вставной декады 89(Ас)—
в незавершенном 7 периоде. Элементы этих декад называются d-элемен¬
тами.

3. Во вторых побочных подгруппах — подгруппах лантаноидов
58(Се)—71 (Lu) и подгруппах актиноидов 90(Th)—103(Lr) происходит

sFF

Рис. 32. Зависимость энергии электронов в раз¬
личных слоях и оболочках от порядкового номера
элементов. За единицу энергии взято 13,6 эВ (энер¬
гия электрона в невозбужденном атоме водорода)
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заполнение (п—2) /-оболочек — соответственно 4/- и 5/-оболочек.
Поэтому эти элементы называют f-элементами.

Указанные особенности электронного строения определяют пере¬
численные ниже главнейшие закономерности изменений свойств эле¬
ментов в периодической системе.

Для того чтобы ясно представить эти закономерности, нужно иметь
в ниду, что изменение энергии внешних электронов, обусловливающих
химические свойства элемента, при переходе от данного слоя к сле¬
дующему с ростом п уменьшается (см. рис. 32).

1. Элементы первого периода — водород и гелий, —в атомах ко¬
торых заполняется первый электронный слой, по многим свойствам
являются уникальными; некоторые их свойства не встречаются ни
у одного другого элемента (свойства иона Н+, жидкого Не и т. д.).

2. Элементы второго периода, в атомах которых заполняется вто¬
рой электронный слой, сильно отличаются от всех других элементов.
Это объясняется тем, что энергия электронов во втором слое значитель¬
но ниже энергии электронов в последующих слоях (см. рис. 32), и тем,
что во втором слое не может находиться более 8 электронов.

3. Элементы вставных декад, в атомах*которых заполняются внут¬
ренние d-оболочки, значительно меньше отличаются друг от друга
(по данному периоду), чем элементы главных подгрупп, у которых за¬
страиваются внешние электронные слои.

4. Различия в свойствах лантаноидов, в атомах которых застраи¬
вается /-оболочка, принадлежащая к третьему снаружи слою, явля¬
ются незначительными*.

По многим свойствам похожи друг на друга и актиноиды, в атомах
которых застраивается /-оболочка, принадлежащая также к третьему
снаружи слою. Однако различия в свойствах актиноидов более значи¬
тельны, чем лантаноидов, так как застраивающаяся в их атомах 5/-
оболочка находится дальше от ядра, чем 4/-оболочка лантаноидов,
т. е. является «более внешней», чем у лантаноидов. Ввиду этого раз¬
ница между энергиями электронов в оболочках 5/ и 6d в атомах акти¬
ноидов становится небольшой (см. рис. 32); она значительно меньше,
чем разница для оболочек 4/ и 5d лантаноидов. Поэтому добавление
электронов к 5/-оболочке у актиноидов обусловливает приблизитель¬
но такое же изменение свойств, как и добавление d-электронов в ря¬
дах переходных элементов.

2. Закономерности в изменении энергий ионизации. Энергия иони¬
зации является очень важной характеристикой атомов. Как мы увидим
в дальнейшем, от нее в значительной степени зависят характер и проч¬
ность химической связи. От энергии ионизации зависят также вос¬
становительные свойства атомов, поскольку чем меньше ионизацион¬
ный потенциал, тем легче атом отдает электрон.

Зависимость первых энергий ионизации от порядкового номера
показана на рис. 24, в. Выше отмечалось, что ионизационный потен¬

* Поэтому отделение соединений этих элементов друг от друга представ¬
ляет сложную технологическую задачу.
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циал является свойством, изменяющимся периодически. Теперь нуж¬
но подробнее обсудить эту зависимость.

Энергия ионизации равна по величине и обратна по знаку той
энергии, которой обладает наиболее слабо связанный электрон, когда
атом (или ион) находится в основном состоянии. Поэтому для выясне¬
ния закономерностей энергии ионизации необходимо более подробно,
чем это было сделано ранее, рассмотреть факторы, определяющие энер¬
гию электронов в атомах.

Если бы кроме рассматриваемого электрона других электронов
в атоме не было, то энергия данного электрона в соответствии с урав¬
нением (1.73) зависела бы только от заряда ядра Zи главного кванто¬
вого числа п. Чем больше Z и чем меньше п, тем ниже лежит энергети¬
ческий уровень в одноэлектронной системе, тем более прочно электрон
связан с ядром. Наличие других электронов в атоме, кроме рассмат¬
риваемого, вносит значительные изменения в эту простую зависимость.
Уяснить основные особенности их влияния можно с помощью двух
взаимосвязанных понятий: представления об экранировании заряда
ядра и о проникновении электронов к ядру.

Эффект экранирования, уже упоминавшийся выше (стр. 58), со¬
стоит в уменьшении воздействия на электрон положительного заряда
ядра, что обусловлено наличием между рассматриваемым электроном
и ядром других электронов. Этот эффект может быть количественно
учтен введением постоянной экранирования. Представление об экра¬
нировании — это формальный способ учета взаимного отталкивания
электронов. Очевидно, что экранирование возрастает с увеличением
числа электронных слоев, окружающих ядро.

Эффект проникновения обусловлен тем, что согласно квантовой
механике электрон может находиться в любой точке атома. Поэтому
даже внешний электрон определенную долю времени находится в облас¬
ти, близкой к ядру, где мало проявляется экранирующее действие дру¬
гих электронов; можно сказать, что наружный электрон проникает к яд¬
ру через слои внутренних электронов. Ясно, что эффект проникновения
увеличивает прочность связи электрона с ядром. При одинаковом
значении п в непосредственной близости к ядру сконцентрирована
тем большая часть электронного облака, чем меньше /, поэтому наи¬
более проникающими являются s-электроны, менее — р-электроны и
еще менее — d-электроны. Этим объясняется уже известная нам по¬
следовательность энергетических уровней s-, р-, d- и /-электронов —
при одинаковых п и Z наиболее низкую энергию имеет s-состояние,
более высокую — p-состояние и т. д.

Кроме указанных факторов некоторое влияние на прочность
связи электронов в атоме имеет взаимное отталкивание электронов,

принадлежащих к одному и тому же слою; этот эффект также иногда
называют экранированием. Такое отталкивание особенно сильно, ког¬
да два электрона с противоположными спинами находятся на одной
орбитали.

Пользуясь изложенными здесь сведениями, можно объяснить
закономерности изменения энергии ионизации в периодической сис¬
теме. Рассмотрим первые энергии ионизации.
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Величины первых энергий ионизации атомов щелочных металлов
составляют (эВ): 5,39(Li), 5,14(Na)t 4,34(К), 4,18(Rb), 3,89(Cs). Энер¬
гии ионизации этих элементов являются наиболее низкими. Это объ¬

ясняется сильным экранированием заряда ядра электронными слоями,
которые предшествуют внешнему электрону. Уменьшение энергии
ионизации от литйя к цезию обусловлено возрастанием расстояния
электрона от ядра по мере увеличения размера атомов.

Рассмотрим теперь изменение энергий ионизации во втором перио¬
де. Элементы этого периода имеют следующие величины /, (эВ):
5,39(Li); 9,32(Ве); 8.30(B); 11.26(C); 14,53(N); 13,61(0); 17.42(F);
21,56(Ne). Таким образом, при переходе от Li к Ne происходит воз¬
растание энергии ионизации. Это объясняется увеличением заряда
ядра (число электронных слоев при этом остается одним и тем же).
Однако, как видно из приведенных данных, возрастание /j происхо¬
дит неравномерно; у следующих за бериллием и азотом бора и кисло¬
рода наблюдается даже некоторое уменьшение / 1# Эта закономерность
вытекает из особенностей электронного строения. У бериллия, имею¬
щего конфигурацию ls22s2, внешняя s-оболочка заполнена, поэтому
у следующего за ним бора, электрон поступает в /7-оболочку; /7-элект¬
рон менее прочно связан с ядром, чем s-электрон, поэтому первая
энергия ионизации у бора меньше, чем у бериллия. Строение внешнего
электронного слоя атома азота в соответствии с правилом Хунда вы¬
ражается схемой

Р

из которой видно, что на каждой р-орбитали имеется по одному
электрону. У следующего за азотом кислорода электрон поступает
на р-орбиталь, уже занятую одним электроном:

Р
_д.

о i-

Два электрона, находящиеся на одной и той же орбитали, сильно
отталкиваются, поэтому оторвать электрон от атома кислорода легче,
чем от атома азота.

^ Аналогичная последовательность наблюдается во всех периодах —
наименьшую энергию ионизации имеет начинающий период щелоч¬
ной металл, наибольшую — завершающий период благородный, газ.
Во вставных декадах энергии ионизации сравнительно мало изме¬
няются при переходе от одного элемента к другому; они выше, чем для
металлов главных подгрупп; это обусловлено -проникновением внеш¬
них s-электронов под экран других электронов.
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Таковы основные закономерности изменения энергии ионизации
в периодической системе. Мы видим, что они получают простое истол¬
кование на основе данных об электронном строении атомов элемен¬
тов.

3. Вторичная периодичность. Неправильно было бы предполагать,
что свойства элементов (и их соединений) в подгруппах всегда моно¬
тонно меняются с порядковым номером. Отложим, например, по оси
ординат сумму первых четырех
энергий ионизации элементов IV
группы, а по оси абсцисс — их
порядковый номер. Из получен¬
ного графика (рис. 33) видно, что
точки для 'атомов С, Si, Ti, Zr и
Hf могут быть соединены плавной
кривой. Но для ряда"С, Si, Ge, Sn,
Pb ход кривой немонотонный (поэ¬
тому нельзя, например, найти
суммарный потенциал для Sn как
полусумму этих величин для Ge и
РЬ). Аналогичный результат дает
график зависимости количества
выделившейся энергии при обра¬
зовании оксидов типа Э02 из
простых веществ для элементов

IV группы. Здесь также проявляет¬
ся немонотонность свойств. Она по¬

лучила название вторичной периодичности. Открытое Е. В. Би-
роном (Россия) в 1915 г. явление вторичной периодичности было ус¬
тановлено для многих свойств. Это явление было объяснено С. А. НТу-
каревым (1940). Оно связано с заполнением в соответствующих местах
гистемы d- и /-оболочек, приводящим к упрочнению связи с ядром
внешних s- и jD-электронов. Это упрочнение сильнее всего сказывается
на свойствах s-электронов, менее — на р-электронах и еще менее —
на d-электронах. Поэтому вторичная периодичность проявляется рез¬
че всего в свойствах соединений основных подгрупп, отвечающих
валентности, равной или близкой номеру группы.

Рассмотрим еще один пример. В четвертом периоде при переходе
от' К к Си и от Са к Zn происходит возрастание первой энергии иониза¬
ции соответственно на 3,4 и 3,3 эВ. Это связано с проникновением 4s-
и 4$2-электронов под все более заполняемый экран Зс?-электронов и,
как следствие, с ростом эффективного заряда ядра, притягивающего
внешние электроны. Аналоги';ная картина наблюдается и в пятом пе¬
риоде. В шестом периоде переход от Cs к Аи и от Ва к Hg сопровожда- ,
ется значительно большим возрастанием 11 (соответственно на 5,33
и 5,22 эВ), что объясняется проникновением 6s- и 6«2-электронов под
двойной экран 5d- и - 4/-электронов — возникает дополнительное
/-упрочнение. Поэтому элементы, стоящие за лантаноидами, обладают
особенно высокими энергиями ионизации. Упрочнение связи s-элект¬
ронов, вызванное проникновением под d- и /-орбитали, создает осно-

{1,+12*13Ч,\эВ

Рис. 33. Зависимость суммы первых
четырех энергий ионизации атомов
элементов IV группы от порядко¬

вого номера
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ву значительного различия, которое наблюдается в свойствах s-эле¬
ментов обеих подгрупп первой и второй групп (см. стр. 62).

Естественно, что предсказание свойств неизученных элементов (и
их соединений) по методу Д. И. Менделеева, когда интерполяция
осуществляется как по вертикали, так и по горизонтали, уменьшает
возможность погрешности, связанной с появлением вторичной перио¬
дичности.

Глава вторая

ЭЛЕМЕНТАРНЫЕ СВЕДЕНИЯ О ФОРМАХ И СВОЙСТВАХ ХИМИЧЕСКИХ

СОЕДИНЕНИИ

Мы познакомились с электронным строением атомов элементов.

Прежде чем перейти к рассмотрению влияния электронного строения
агомов на формы и свойства соединений элементов, необходимо по¬
знакомиться с некоторыми основными понятиями в данной области.

I. Степень окисления. Одним из основных понятий в неорганиче¬
ской химии является понятие о степени окисления*. Под
степенью окисления понимают заряд атома
элемента в соединении, вычисленный исходя
из предположения, что вещество gogtoht из
ионов.

Мы будем указывать степень окисления арабскими цифрами свер¬
ху со знаком + или — перед цифрой (например, С1+7)**. Когда есть
основания считать, что в соединеиии или в растворе действительно су¬
ществуют ионы, то для обозначения их заряда знак + или — ставят
после цифры (заряды 1+ и 1— обозначают просто знаками-)-или —),
например Ва2+, Na+ и т. д.

Для нахождения степеней окисления используют следующие пра¬
вила:

1. Степень окисления атомов в простых веществах равна нулю.
2. В нейтральных молекулах алгебраическая сумма степеней окис¬

ления равна нулю, для ионов эта сумма равна заряду иона.
3. Степень окисления щелочных металлов всегда равна + 1.
4. Водород во всех соединениях, кроме гидридов металлов (NaH,

СаН2 и др.), имеет степень окисления-1-1; в гидридах металлов степень
окисления водорода равна —1.

5. Степень окисления кислорода равна —2, Исключение состав¬
ляют пероксиды — соединения, содержащие группу —О—О—, где
степень окисления кислорода —1, и некоторые другие вещества
(супероксиды, озониды, фториды кислорода).

* Синонимы — «состояние окисления*, «окислительное чиало», электрохи¬
мическая валентность*.

** Степень скисления в литературе обозначают также римскими цифрами
в скобках после символа элемента [например, Mo (VI)].
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С помощью изложенных правил легко найти степени окисления
элементов в различных соединениях. Так, например, в соединениях
Na2+lS03~2 и Na2+1S04~2 степени окисления серы равны соответст¬
венно +4 и +6; марганец в КМп04 имеет степень Окисления +7 и
т. д. Известны случаи, когда степень окисления выражается дробным
числом; так, если в Н20 для кислорода она равна —2, а в Н2Ог —1.
то в КО2 и К03 — соответственно —1/2 и —1/3.

Следует подчеркнуть, что понятие о степени окисления является
формальным и обычно не дает представления об истинном заряде рас¬
сматриваемого атома в соединении. Во многих случаях степень окис¬
ления не равна и валентности данного элемента. Например, для угле¬
рода в метане СН4, метиловом спирте СН3ОН, формальдегиде СН20,
муравьиной кислоте НСООН и двуокиси углерода С02 степени окис¬
ления углерода равны соответственно —4, —2, 0, +2 и 4-4, в то время
как валентность углерода во всех этих соединениях равна четырем.

Однако понятие «степень окисления» очень полезно для класси¬

фикации веществ и при составлении химических уравнений. Так, на¬
пример, определив степень окисления фосфора в соединениях НР+503,
Н3Р+Ю4 и Н4Р2+бО„ мы видим, что эти соединения являются род¬
ственными и должны сильно отличаться по свойствам от соединения
Н3Р+303, в котором степень окисления фосфора другая.

Особенно широко используется понятие «степень окисления» при
изучении окислительно-восстановительных реакций —..весьма обшир¬
ного класса химических процессов, в которых изменяются степени
окисления элементов. Эти процессы подробно рассматриваются в
курсе неорганической химии. Здесь отметим только, что в процессе
окисления происходит увеличение степени окисления, а в процессе
восстановления—уменьшение степени окисления. Поэтому вещества,
в которых происходит увеличение степени окисления элемента, назы¬
ваются восстановителями, а вещества, в которых происходит уменьше¬
ние степени окисления элемента, называются окислителями. В высшей

степени окисления атомы проявляют только окислительные свой¬
ства, в низшей степени окисления — только восстановительные свой¬
ства. В промежуточной степени окисления атом может быть и окисли¬
телем, и восстановителем.

Примером окислительно-восстановительной реакции служит про¬
цесс

2КМп+Ю4 + S° = 2Мп+4Оа + К5$+Ю,

Окислителем в нем является КМп04, восстановителем — сера. В ре¬
зультате реакции марганец восстанавливается; его степень окисления
уменьшается от -(-7 до -f-4. Сера окисляется; ее степень окисления
увеличивается от 0 до +6.

Способность веществ реагировать в качестве окислителей или вос¬
становителей может быть количественно охарактеризована измене¬
нием энергии Гиббса ДО, которое сопровождает данную окис¬
лительно-восстановительную реакцию; эта величины опреде¬
лены для большого чивла процессов. Однако часто говорят, не
указывая точного значения AG, — «сильный окислитель (восста¬
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новитель)», «окислитель (восстановитель) средней силы», «слабый
окислитель (восстановитель)». Мы также будем пользоваться этой
терминологией.

2. Атомные и ионные радиусы. В химий и других областях часто
приходится пользоваться понятием о радиусах атомов и ионов. Эти
величины являются условными, они вычисляются из межатомных рас¬
стояний, которые зависят не только от природы атомов, но также и от
характера химической связи между ними, и от агрегатного состояния
вещества.

Атомы и ионы нельзя рассматривать как несжимаемые шары, «ле¬
жащие» неподвижно, соприкасаясь друг с другом. Мы знаем (стр. 31,
.150), что даже при температуре абсолютного нуля происходят колеба¬
ния ядер в молекулах и кристаллах. Во многих случаях электронная
плотность падает практически до нуля на расстояниях, меньших,
чем радиусы атомов и ионов; с другой стороны, расстояние, на котором
проявляется действие атома или иона на другие частицы, может быть
значительно большим его условного радиуса. Наконец, «размеры» ато¬
мов и ионов зависят от их взаимодействия со своими соседями.
- При рассмотрении простых веществ, а также органических соеди¬

нений обычно используют понятие об атомных радиусах гат при изу¬
чении неорганических соединений — представление об ионных ради¬
усах /-ион.

Атомные радиусы1 подразделяют на радиусы атомов металлов, ко¬
валентные радиусы неметаллических элементов и радиусы атомов
благородных газов.

В настоящее время структуры большинства металлов хорошо из¬
вестны. Разделив пополам расстояние между центрами любых двух
смежных атомов, мы получаем атомный радиус*. Величины атомных
радиусов металлов приведены в табл. 8. Атомные радиусы металлов
в периодах уменьшаются, так как в них при одинаковом числе элек¬
тронных слоев возрастает заряд ядра, а следовательно, и притяжение
им электронов; так, (гат)№ = 1,89; (гах)Мг = 1,60; (гат)А1 =
1,43 А. Сравнительно медленно уменьшается гат элементов вставных
декад, особенно в триадах элементов, входящих в VIII группу; так,
если (raT)Sc = 1,64 А и (гат)Т] = 1,46 А, то гат для Fe, Со и -Ni
равны соответственно 1,26; 1,25 и 1,24 А. Еще медленнее происхбдит
уменьшение гат в подгруппе лантаноидов (и актиноидов); так, при
переходе от Се (1,83 А) до Lu (1,74 А) гат падает всего на 0,09 А.

В главных подгруппах радиусы атомов растут сверху вниз, так
как возрастает число электронных слоев.

В побочных подгруппах при переходе от первого элемента ко вто¬
рому происходит возрастание гат, а при переходе от второго к треть¬
ему — даже некоторое сокращение. Так, в подгруппе титана гат со¬
ответственно равны 1,46; 1,60; 1,59 А. Это объясняется лантаноидным
сжатием (см. стр. 83).

* Методы определения межатомных расстояний в кристаллах рассмотрены
на стр. 249—253.
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Таблица 8

Атомные радиусы металлов * •

Металл 'ат'* Металл гат* °A Металл 'ат- ^ Металл 'ax’ *

Li 1,55 Cu 1,28 Cs 2,68 Pr 1,82
Be 1,13 Zn 1,39 Ba 2,21 Eu 2,02
Na' 1,89 Rb 2,48 La 1,87 Gd 1,79

Mg 1,60 Sr 2,15 Hf 1,59 Tb 1,77
А1 1,43 Y 1,81 Та 1,46 Dy 1,77
К 2,36 Zr 1,60 W 1,40 Ho 1,76
Са 1,97 Nb 1,45 Re 1,37 Er 1,75
Sc 1,64 Mo 1,39 Os 1,35 Tm 1.74
Ti 1,46 Tc 1,36 Ir 1,35 Yb 1,93
V 1,34 Ru 1,34 Pt 1,38 Lu 1.74
Cr 1,27 Rh 1,34 Au 1,44 Th 1.80
Mn 1,30 Pd 1,37 Hg 1,60 Pa 1,62
Fe 1,26 Ag 1,44 Tl 1,71 U 1,53
Co 1,25 Cd 1,56 Pb 1,75 Np 1,50
Ni 1.24 In 1,66 Cc 1,83

* Таблица взята нз работы: Г. Б. Бокий. ДАН СССР, 69 , 459, 1953.

В табл. 9 приведены ковалентные радиусы неметаллов. Они также
вычисляются как половина межатомного расстояния в молекулах или
кристаллах соответствующих простых веществ. Как и атомы металлов,
в группах периодической системы атомы неметаллов с большим по¬
рядковым номером имеют больший радиус. Это обусловлено возраста¬
нием числа электронных слоев. В периодах зависимость радиусов
атомов неметаллов от порядкового номера более сложная. Так, во
втором периоде гат ■ сначала падает, а затем снова возрастает; такая
закономерность объясняется особенностями химической связи
(см. стр. 192).

Радиусы атомов благородных газов Не, Ne, Аг, Кг и Хе равны со¬
ответственно 1,22; 1,60; 1,91; 2,01 и 2,20 А. Приведенные величины
получены из межатомных расстояний в кристаллах данных веществ,
которые существуют при низких температурах. Здесь также наблюда¬
ется рост гат с увеличением порядкового номера. Радиусы атомов
благородных газов значительно больше радиусов атомов неметаллов
соответствующих периодов (табл. 9). Это обусловлено тем, что в крис¬
таллах благородных газов межатомное взаимодействие очень слабое
(см. стр. 241), а в молекулах других неметаллов имеется прочная
ковалентная связь.

Особенно важное значение для химика-неорганика имеют величи¬
ны радиусов ионов; их мы рассмотрим подробнее. Если кристалл
состоит из ионов (например, Na+СГ, Ca2,lF~), то межъядерное рас¬
стояние можно рассматривать как сумму ионных радиусов гион. Но
для того чтобы определить одно из слагаемых, надо кроме суммы знать
и другое слагаемое. На основании данных ряда экспериментальных
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Ковалентные радиусы неметаллов

Таблица 9

Элемент Н В С N О F Si P

'*ат» ^ 0,37 0,80 0,77 0,55 0,60 0,71 1,18 0,95

Элемент S С1 Ge As Se Br Те I

* ат» ^’ 1,02 0,99 1,15 1,25 1,16 1,14 1,35 1,33

и теоретических исследований принимается, что радиусы ионов О2-
и F" равны соответственно 1,32 и 1,33 А. При помощи этих величин
из межатомных расстояний в кристаллах находят радиусы других ио-
HOfi. Их значения представлены в табл. 10; на рис. 34 показаны от¬
носительные размеры отдельных ионов.

Сравнение гат с гйон показывает, что радиус катиона гк меньше гат;
так, гМп = 1.30, а гмп*+ = 0,80 А. Изменение гион по сравнению с

Рис. 34. Сравнительные размеры ионов
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гат тем значительнее, чем больше заряд иона; так, гмп«- = 0,80,
а гМп‘+ = 0,60 А; гсг>+ = 0,63, а /■&«+ = 0,52 А. Это объясня¬
ется тем, что превращение атомов в катионы вызывает стягивание
электронных оболочек, причем сокращение тем значительнее, чем
больше дефицит электронов.

Рассмотрение табл. 10 и рис. 34 обнаруживает следующие четыре
закономерности для величин радиусов элементарных ионов.

1. Для ионов одинакового заряда со сходным электронным строе¬
нием радиус тем больше, чем больше электронных слоев содержит
ион.

2. Для ионов, содержащих одинаковое число электронов (изо-
электронных ионов), радиус иона уменьшается с ростом его заряда.
Так, в ряду S2', СГ, К+, Са2+ радиусы равны соответственно 1,74;
1,81; 1,33; 0,99 А. Это уменьшение сильнее для положительных ионов.
Оно обусловлено в основном двумя причинами: во-первых, при увели¬
чении заряда иона электроны сильнее притягиваются к центру иона;
во-вторых, ионы большего заряда сильнее взаимодействуют с ионами
противоположного знака, что ведет к уменьшению межионных рас¬
стояний и, следовательно, радиусов ионов. В случае отрицательных
ионов при увеличении заряда электроны, наоборот, сильнее отталки¬
ваются от центра иона; однако влияние второго фактора остается тем
же самым, и оно, как правило, превышает действие отталкивания
электронов от центра иона.

3. Ионы благородногазового типа, т. е. имеющие внешние оболоч¬
ки атомов благородных газов (s- и р-оболочки), обладают большими
радиусами, чем ионы, имеющие во внешнем слое d-электроны. Напри¬
мер, радиусы ионов К+ и Rb+ составляют 1,33 и 1,47 А, а радиус иона
Си+ равен 0,96 А. Это связано с тем, что в периодах при переходе от
s- и р-элементов к d-элементам заряд ядра растет; так, — 19, а
Zcu — 29. В периодах у ионов d-элементов одинакового заряда ра¬
диусы также уменьшаются с ростом Z; так, гМп^ = 0,80 А, а
ГЫ12+ = 0,69 А. Уменьшение радиусов ионов d-элементов называется
d-сжатием-, оно особенно заметно для элементов VIII группы.

4. Аналогично уменьшается с ростом порядкового номера элемен¬
тов радиусы ионов, образуемых лантаноидами (радиус иона Се3+ равен
1,07 A, a Lu3+ — 0,85 А). Эта закономерность называется лантано¬
идным сжатием. В ионах лантаноидов число электронных слоев оди¬
наково. Увеличение заряда ядра усиливает притяжение электронов
к ядру, и вследствие этого уменьшается радиус ионов.

Из рис. 34 видна также периодичность изменения
радиусов ионов. Следовательно, и для гион мы бы получили
график, подобный рис. 24, а. Закономерность изменения гион мож¬
но описать и количественно, воспользовавшись методом сравнитель¬
ного расчета. Эта возможность на двух примерах иллюстрируется
рис. 35. На рис. 35, а сопоставлены значения ионных радиусов ме¬
таллов основных подгрупп I и II групп периодической системы эле¬
ментов, на рис. 35, б значения гион изоэлектронных ионов ще¬
лочных металлов и галогенов. На основании данных, приведенных
на рис. 35, б, можно оценить значение гаг-
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Таблица 10

Радиусы ионов *

Ион t. % Ион r, % Ион r. X Ион r. 1

Li+ 0,68- Mn7+ 0,46 Cd2+ 0,97 Lu8+ 0,85
Веа+ 0,35 Fe34 0,74 Ins+ 0,81 Hf4+ 0,78
вз+ 0,23 Fea+ 0,64 Sna+ 0,93 Ta5+ 0,68-
С4+ 0,16 Coa+ 0,72 Sn4+ 0,71 W«+ 0,62
Ns+ 0,16 Co3+ 0,63 Sb8+ 0,76 Re,+ 0,56
N6+ 0,13 Ni2+ 0,69 Sb»+ 0,62 Ose+ 0,69
0а- 1,32 Cu+ 0,96 Te2' 2,11 lr*+ 0,66
F* , 1,33 Cl]a+ 0,72 Te4+ 0,70 pt2+ 0,80
Na+ 0,97 Zna+ 0,83 Tee+ 0,56 pt4+ 0,65
Mg2+ 0,6G Gas+ 0,62 1- 2,20 Au8+ 0,85
Al3+ 0,51 Ge2+ 0,73 16* 0,62 Hg2+ 1,10
Si4+ 0,42 As8+ 0,58 17+ 0,50 Ti+ 1,47
ps+ 0,44 As6+ 0,46 Cs+ 1,67 ЦЗ+ 0,95
рб+ 0,35 Se2" 1,91 Ba2+ 1,34 Pb2+ 1,20
S2* 1,74 Se44 0,50 Las+ 1,14 Pb4+ 0,84
S4+ 0,37 Se"4 0,42 Ce8+ 1,07 Bi8+ 0,96
se+ 0,30 ВГ 1,96 Ce44 0„94 Bi6+ 0,74
Cl- 1,81 Br5+ 0,47 Rr8+ 1,06 PoB+ 0,67
C16+ 0,34 Rb+ 1,47 Nd8+ 1,04 At7+ 0,62
a»+ 0,27 Sr2+ 1,12 Pm8+ 1,06 Fr+ 1,80
K+ 1,33 ys+ 1,06 Sm8+ 1,00 Ra2+ 1,43
Саа+ 0,99 Zr4+ 0,87 Eu8+ 0,97 Ac3+ 1,18
Sc8+ 0,81 Nbs+ . 0,69 Gd8+ 0,97 1 Th4+ 1,02
Tj4+ 0,68 ,Mo«+ 0,62 Tb8+ 0,93 Pa4+ 0,65
v»+ 0,59 Tc7* 0,56 Dy3+ 0,92 Ue+ 0,80
Gr8+ 0,63 Ru4+ 0,67 Ho»+ ; 0,91 Np4+ 0,95
Cr6+ 0,52 Rh8+ 0,68 Er8+ 0,89 PU4 + 0,93
Mn2+ 0,80 ' Pd?+ 0,80 Tm8+ 0,87 -Am8+ 1,07
Mn4+ 0,60 Ag+ 1,26

* Радиувы катиенов взяты иа сводки Ареноа (1962 р.), анионов — из «водки Гольдшмид¬
та (1926 р.] (Landolt — Bernstein. Zahlenwerte und Funktlonen, Berlin, 1955, Band I, Teil 4.
Selte 52Я—525). Приведенные радиусы ионов соответствуют координационному чиолу 6

Как уже было сказано, понятие об ионных радиусах во многих слу¬
чаях условно; постоянство величины гион в различных соединениях
. соблюдается лишь приближенно. Да и величину заряда иона следует
понимать буквально только для однозарядных н двухзарядных ионов,
так как ионы с большим зарядом практически не_ встречаются в крис¬
таллах. В соединениях, содержащих элементы в степени окисления
выше +2, связь, как правило, не бывает ионной и поэтому понятие
о радиусе иона в этих случаях является таким же формальным, как
понятие о степени окисления. Однако изменение радиусов ионов ха¬
рактеризует изменение межатомных расстояний, а это позволяет по¬
нять многие свойста веществ, содержащих элементы в данных степенях
окисления.

Закономерности в изменении радиусов ионов очень важны и для■
понимания рассматриваемых ниже свойств соединений элементов в
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чсвязи с их положением в периодической системе. Надо, кроме того, ■
учитывать, что в растворах многозарядные ионы существуют.

3. Координационное число. Каждый атом или ион. в кристалличе¬
ском веществе всегда окружен другими ■ атомами, ионами или мо¬
лекулами. В многоатомных ионах кислородсодержащих кислот, на¬
пример в анионах (Р04)3~, (S04)2', (С104)~, вокруг атома неметалла
находятся атоМы кислорода. Исследования показывают, что число
соседей, окружающих атом или ион, не может быть каким угодно:

Рис. 35, Сравнение радиусов:
л — ионов металлов основных подгрупп I и ti групщ 6 — изоэлектронных и.шов металлов н

галоггнов

оно, как правило, бывает определенным и зависит как от природы
рассматриваемого атома (иона), так и от его окружения. Число
частиц (ионов, атомов или молекул), непосред¬
ственно окружающих рассматриваемый ион
(или атом), называется координационным чис¬
лом. Так, в ионах (Р04)3~, (S04)2', (С104)' координационное число
атомов фосфора, серы и хлора равно четырем, в ионах (SOJ2', (С03)2~,
(N03)~ координационное число серы, углерода и азота равно трем.

Для большинства металлов координационное число равно двенад¬
цати, что соответствует наиболее плотной упаковке (см. стр. 256).
Радиусы атомов и ионов зависят от коорди¬
национного числа. Так, при уменьшении координационного
числа п от 12 до 8, 6 и 4 гат, отвечающий п = 12, нужно умножить
на коэффициенты, равные соответственно 0,97; 0,96 и 0,88. Для ионов
при переходе от координационного числа 6 к 12, 8 и 4 величину /-чоя
нужно умножить соответственно на 1,12; 1,03 и 0,94.

В соединениях наиболее часто встречаются координационные чис¬
ла 3, 4 и 6. Например, в кристалле хлорида натрия, в котором по¬
переменно расположены ионы Na+ и С]*, координационное число для.
обоих ионов одинаково и равно шести (см. стр. 258). Для ионов, имею-
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щих аналогичное электронное строение, координационное число,
как правило, возрастает с увеличением размера иона; это можно по¬
казать на примере анионов кислородсодержащих кислот элементов
основной подгруппы IV группы. В соответствии с увеличением раз¬
мера Э+4 в ионах (С+403)2~, (Si+404)4~ и [Sn+4(OH)6]2'— координа¬
ционные числа Э+4 равны соответственно 3,-4 и 6.

4. Соединения, содержащие связи Э—Н и Э—О—. В дальнейшем
мы увидим, как свойства веществ зависйт от степени окисления, ради¬
уса ионов (атомов) и от координационного числа. Но сначала следует
познакомиться с некоторыми классами химических соединений.

Чрезвычайно важную роль играют соединения атомов разных
элементов с водородом или с кислородом. Значение этих веществ
обусловлено тем, что кислорода и водорода на нашей планете очень
много и с их соединениями приходится встречаться очень часто.
При рассмотрении форм и свойств соединений элементов периодиче¬
ской системы мы пока ограничимся этими соединениями, тем более,
что закономерности, характерные для двух указанных типов веществ,
в значительной мере применимы и к другим классам соединений.
Мы ограничимся также рассмотрением только тех из названных ве¬
ществ, которые могут существовать в присутствии воды.

Примерами соединений, содержащих связи Э—Н, являются СН4,
SiH4, РН3, Н20, НС1. Это водородные соединения элементов. Связь
Э—О — содержится в NaOH, КОН, Са(ОН)2, Т10Н и других основа¬
ниях (гидроокисях), а также в кислородсодержащих кислотах
(Н3В03, Н3Р04, HNOa и др.) и их солях.

Химикам очень часто приходится иметь дело как в лаборатории,
так и в промышленности с водородными соединениями элементов,
основаниями и кислородсодержащими кислотами. В лабораторных
исследованиях и производственных процессах очень большое значе¬
ние имеют кислотно-основные свойства веществ.

5. Кислоты, основания и амфотерные соединения*. Кислотой
называется водородсодержащее соединение, даю¬
щее при диссоциации в водном растворе
ионы Н+. Основанием является вещество, содержащее
группы ОН и диссоциирующее в воде с обра¬
зованием гидроксид - ионов ОН-. Различные вещества,
содержащие ионы Н+ и ОН', не одинаково легко их отщепляют. Раз¬
личная способность веществ к распаду на ионы характеризуется их
степенью диссоциации в растворах. Степенью диссоциации а назы¬
вается отношение числа молекул, распавших¬
ся на ионы, к общему числу молекул. Она выра¬
жается в виде дроби (0,1; 0,2 и т. д.) или в процентах (]0%, 20% и
т. д.) и зависит от концентрации растворенного вещества и от темпе¬
ратуры; эти зависимости рассматриваются в курсе неорганической хи¬
мии. Степень диссоциации зависит также от природы растворителя.

* Здесь приводится понятие о кислотах и основаниях, отвечающее упро¬
щенной и частной трактовке. Более общее и строгое изложение дается в курсе
неорганической химии.
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Здесь мы будем говорить только о степени диссоциации кислот и осно¬
ваний в водных растворах и обсудим влияние лишь одной перемен¬
ной — природы растворяемого вещества.

В зависимости от степени диссоциации кислота называется силь¬
ной, слабой или кислотой средней силы; те же термины применяются
и к основаниям. Кислоту условно можно считать сильной, если в 0,1 н.
растворе а> 30%, слабой — если в растворе той же концентрации
а < 3%; для кислоты средней силы в 0,1 н. растворе 30% >а > 3%.
То же относится и к основаниям.

Некоторые вещества могут диссоциировать и как кислоты, и как
основания; такие соединения называются амфотерными. К ним от¬
носятся А1(ОН)3, Zn(OH)2, Сг(ОН)3 и др. Как кислотные, так и основ¬
ные свойства у амфотерных соединений обычно выражены слабо.
С сильными кислотами они реагируют как слабые основания, с силь¬
ными основаниями — как слабые кислоты.

Известно много кислот, в которых атомы элемента чередуются
с атомами кислорода. Ююлоты, содержащие цепи —Э—О—Э—, на¬
зываются изополикислотами. К ним относятся, например, H2S207
(пиросерная кислота), Н4Рг07 (пирофосфорная кислота), (НР03)3
(триметафосфорная кислота). Структура этих веществ следующая:

ОН ОН ОН ОН

II II
0==S-0—S=0, 0=Р—0-Р=0,

о А ОН ОН

но\ Л ./>
,Р Р.

о" j | он
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Кислоты, содержащие цепи —Э j—О—Э2—, т. е. производные йисло-
родсодержащих кислот, в которых ионы О2- полностью или частично
замещены на кислотные остатки других кислот, называются гетеро-
поликислоты. Примером такого соединения может служить фосфорно¬
вольфрамовая кислота, содержащая фрагмент —Р—О—W—. Особен¬
но много изополисоединений известно для кремния, фосфора и бора.
Образование таких соединений обусловливает огромное многообразие
силикатов; почти все силикаты, как природные, так и искусственные,
содержат цепи —Si—О—Si—.

6. Зависимость силы кислот и оснований от заряда и радиуса иона
образующего их элемента. Прежде чем перейти к рассмотрению свой¬
ств и форм соединений элементов, необходимо установить, от каких
факторов зависит характер диссоциации вещества, выяснить, почему,
например, Са(ОН)2 является основанием, а сходное по формуле соеди¬
нение В(ОН)3 — кислотой.

Для этого целесообразно рассмотреть упрощенную схему, которая
тем не менее позволяет ясно представить существо вопроса. Эта схема
была предложена Косселем (Германия).
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Схема Косселя приведена на рис. 36. Она изображает группиров¬
ку атомов Э——О—Н. Ионы Э+п и О-2 представлены в виде сфер, ради¬
усы которых соответствуют радиусам ионов; их взаимодействие опре¬
деляется законом Кулона. Радиус иона водорода (протона) ничтожно
мал по сравнению с радиусами иона Э+п элемента Э и иона кислорода.

стр. 119). При этом следует различать разрыв связи, дающий нейт¬
ральные атомы (или группы атомов), и разрыв связи, происходящий
с образованием ионов. В данном случае мы рассматриваем распад вег
ществ на ионы. Если прочнее связь Э—О, то при диссоциации разры¬
вается связь О—Н, т. е. отщетяяется ион водорода — соединение вы¬
ступает в роли кислоты. Наоборот, если прочнее связь О—Н, то при
диссоциации разрывается связь Э—О и отщепляется ион ОН-, т. е.
вещество ведет себя как основание. Если связи Э—О и О—Н прибли¬
зительно одинаково прочны, то соединение является амфотерным.

Согласно схеме Косселя, связь Э—О тем прочнее, чем больше за¬
ряд и чем меньше радиус иона элемента Э*. С другой стороны, увели¬
чение заряда и уменьшение радиуса иона элемента ослабляет связь
О—Н, поскольку протон тогда сильнее отталкивается от иона элемен¬
та. Поэтому увеличение степени окисления эле¬
мента и уменьшение радиуса иона элемента
приводят к усилению кислотного характера
с <5 единения. Следовательно, сильные кислородсодержащие кис¬
лоты образуются элементами, стоящими в верхней правой части перио¬
дической системы. Наоборот, уменьшение степени окисления и увели¬
чение радиуса иона усиливают основные свойства вещества. Следова¬
тельно, сильные основания образуют элементы главных подгрупп,
расположенные в левой нижней части периодической системы.

* При рассмотрении диссоциации веществ нужно учитывать не только вза¬
имодействие ионов друг с другом, но и взаимодействие их c. молекулами воды —
гидратацию (см. стр. 280). В первох приблйжении этот эффект можно учесть
введением в формулу закона Кулона величины диэлектрической проницаемости
(см. стр. 281). Вследствие гидратации взаимодействие ионов в водной среде при¬
близительно в 80 раз слабее, чем в пустоте. При таком упрощенном подходе, иг¬
норирующем особенности взаимодействия соответственно ЭСГ и Н + и Э+ и ОН-
с молекулами воды, остаются в силе закономерности, указываемые схемой Кос¬
селя.

Принимается, что расстояние
между ионом водорода и цен¬
тром иона кислорода равно
радиусу иона кислорода.

Рис. 36. Схема Косселя

Направление диссоциации
соединения, содержащего
группировку атомов Э—О—
—Н, зависит от относитель¬
ной прочности связей Э—О
и О—Н. Прочность химичес¬
кой связи определяется энер¬
гией, которую необходимо
затратить для того, чтобы
разорвать данную связь (см.

88



Аналогичные представления могут быть применены и к соедине¬
ниям, содержащим связи Э—Н. Если считать в качестве первого, са¬
мого грубого приближения данную связь ионной, то можно сделать
вывод, что она будет тем прочнее, чем выше по абсолютной величине сте¬
пень окисления элемента и чем меньше радиус его иона. Таким обра¬
зом, усилению кислотности водородных соединений способствует
уменьшение (по абсолютной величине) степени окисления элемента
и увеличение радиуса его иона.

Следует еще раз подчеркнуть, что схема Косселя — это чрезвычай¬
но грубое упрощение. Связь О—Н не является ионной, и расстояние
между центрами атомов кислорода и водорода никогда не равно 1,32 А,
ион водорода «утоплен» в электронных оболочках кислорода (см.
стр. 209). Кроме того, в случае высоких степеней окисления связь
между -элементом Э и кислородом также не является ионной, и степень
окисления, как указывалось выше, не соответствует заряду иона эле¬
мента. Однако несмотря на все это, схема Косселя в большинстве
случаев приводит к совершенно правильным качественным выводам
при сопеставлении сходных соединений, скажем, гидроксидов элемен¬
тов, принадлежащих к одной и той же группе периодической системы.
Эта неожиданная применимость столь грубого построения обуслов¬
лена тем, что даже в случае связей, сильно отличающихся от ионных,
их прочность растет с уменьшением межатомных расстояний (а следо¬
вательно, и вычисляемых из ни^ радиусов «ионов») и с увеличением
степени окисления. Часто степень окисления приблизительно показы¬
вает число электронов данного атома, принимающих участие в об¬
разовании химической связи. Чем больше электронов участвует в
образований связей, тем прочнее связи. Поэтому схема Косселя по¬
лезна для первоначальной общей ориентировки в многообразном ма¬
териале неорганической химии.

Глава третья

ЭЛЕКТРОННОЕ СТРОЕНИЕ И СВОЙСТВА ЭЛЕМЕНТОВ .

И ИХ СОЕДИНЕНИЙ

Рассмотрим кислотно-основные и окислительно-восстановитель¬
ные свойства элементов и их соединений по группам периодической
системы Д. И. Менделеева, ограничившись лишь наиболее типичными
степенями окисления.

1. Первая группа. Первая группа состоит из подгрупп лития
(Li, Na, К, Rb, Cs и Fr) и меди (Си, Ag, Аи).

Литий, натрий, калий, рубидий, цезий и франций в соединениях
проявляют степень окисления +1. Атомы этих элементов легко от¬
дают единственный электрон внешнего слоя и поэтому являются силь¬
ными восстановителями. Их восстановительная способность растет
от лития к францию. Из всех простых веществ наиболее сильным вос¬
становителем является франций, так как его атомы больше атомов дру-
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гих элементов подгруппы. Щелочные металлы образуют соединения
Эн 1—О—Н, которые являются сильными хорошо растворимыми осно¬
ваниями — щелочами. Это обусловлено малой величиной зарядов ио¬
нов и большой величиной их радиусов.

Часто к первой главной подгруппе относят и водород, являющий¬
ся, так же как и щелочные металлы, s-элементом. Однако даже в об¬
щих признаках (сходный характер спектра, образование иона Э+, вос¬
становительная способность, реакции взаимного вытеснения металлов
и водорода) содержатся и черты отличия водорода от металлов: про¬
тон несоизмеримо меньше катионов щелочных металлов и всегда глу¬
боко внедряется в электронные оболочки соединенного с ним атома;
энергия ионизации водорода почти в три раза больше примерно оди¬
наковых первых энергий ионизации щелочных металлов; поведение
водорода сходно с поведением металлов только в водных растворах;
его восстановительная активность проявляется лишь при высоких
хемпературах. С другой стороны, можно указать на многочисленные
свойства, которые объединяют водород с галогенами (см. стр, 95).
Поэтому целесообразно присоединить водород к подгруппе фтора.

Атомы Си, Ag и Аи также имеют на внешнем слое один электрон.
Но однозарядные ионы этих элементов меньше ионов щелочных ме¬
таллов. Поэтому у них связь Э—О прочнее, чем в соединениях основ¬
ной подгруппы. Действительно, их гидроксиды — более слабые ос¬
нования, чем гидроксиды щелочных металлов. Второе отличие обус¬
ловлено тем, что у Си, Ag и Аи предпоследний слой является 18-элек-
тронным (s2ped10), т. е. содержит d-электроны, которые менее прочно
связаны с ядром, чем s- и р-электроны предпоследних слоев элект- f
ронных оболочек щелочных металлов. Поэтому элементы побочной '
подгруппы могут проявлять и степени окисления, большие +1. Дей¬
ствительно, в водных растворах для этих элементов характерны,
следующие степени окисления: Cu+1, Cu+2, Ag+1, Au+a. Cu(OH)2 явля¬
ется слабым основанием, обладает слабо выраженными амфотерными
свойствами; Аи(ОН)3 — амфотерное соединение с преобладанием
кислотных свойств — увеличение заряда и вызванное этим умень¬
шение размера Э+3 привело к укреплению связи Э—О.

2. Вторая группа. Для всех элементов этой группы характерна
степень окисления +2. Атомы элементов главной подгруппы (Be, Mg,
Са, Sr, Ва и Ra) имеют на внешнем слое два s-электрона. По восста¬
новительной способности элементы этой подгруппы уступают щелоч¬
ным металлам (атомы последних имеют большие размеры), хотя в свя¬
зи с возрастанием атомных радиусов Са, Sr, Ва и Ra являются силь¬
ными восстановителями. Ионы Ве2+, Са2+, Sr2+, Ва2+ и Ra2+, будучи
аналогами ионов подгруппы лития, имеют конфигурацию атомов
благородных газов, но отличаются от Э4 зарядом и меньшими радиу¬
сами. Поэтому их гидроксиды слабее гидроксидов щелочных металлов.
Рост радиусов ионов в ряду Ве2+—Ra2+ приводит к тому, что если
Ве(ОН)2— амфотерное соединение, a Mg(OH)2 — слабое основание,
тс Са(ОН)2— сильное основание, а Ва(ОН)2 — очень сильное осно¬
вание, хорошо растворимое в воде; это щелочь, что нашло отражение
и в его названии (едкий барит).
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Элементы побочной подгруппы — более слабые восстановители,
чем элементы основной подгруппы, так как их атомы имеют сравни¬
тельно небольшие радиусы. Радиусы ионов Zn2+, Cd2+ и Hg2+ также
меньше радиусов ионов соседних с ними элементов главной подгруппы
(сказывается наличие 18-электронной оболочки). Поэтому гидроксиды
этих металлов являются слабыми основаниями. Zn(OH)2 — амфотер-
ное соединение [в этом проявляются черты сходства с Ве(ОН)2];
амфотерные свойства Cd(OH)2 выражены слабо, HgO неамфотерна*.
Так как элементы подгруппы цинка являются последними d-элемен-
тами (они завершают вставные декады), то в их свойствах проявляются
некоторые черты сходства со следующими за ними элементами под¬
группы Ga.

3. Третья группа. Для элементов подгруппы бора (за исключением
таллия) характерна степень окисления +3. Последней соответствуют
соединения Э(ОН)3. Происходит дальнейшее ослабление (от I группы
к II, от II к III) основных свойств. Если LiOH — основание, а
Ве(ОН)2 — амфотерное соединение, то В(ОН)3 — кислота. Таким .об¬
разом, при переходе к третьей группе мы впервые встречаемся с эле¬
ментом, образующим кислоту (этим бор отличается и от всех элемен¬
тов III группы), и с изополикислотами, которые также характерны
для бора. В соответствии с увеличением радиусов ионов элементов
вн ряду А1(ОН)3 —Т1(ОН)3 происходит усиление основных свойств.
Если Ga(OH)3 отличается практически одинаковой степенью диссо¬
циации с отщеплением ионов ОН~ и Н+, то у 1п(ОН)3 несколько пре¬
обладают основные свойства, а у Т1(ОН)3 амфотерные свойства выра¬
жены очень слабо. Обращает на себя внимание очень медленное уси¬
ление основных свойств в этом ряду соединений. Это объясняется тем,
что если атомы элементов третьей главной подгруппы являются элек¬
тронными аналогами (их внешний электронный слой имеет строение
s2p), то ионы В3+ и А13+ сильно отличаются от Ga3+, 1л3+ и Т13+. Первые
имеют наружные оболочки атомов благородных газов, а вторые —
18-электронные оболочки, содержащие 10 d-электронов. Вследствие
этого увеличение радиусов ионов после алюминия становится менее
значительным, что и приводит к медленному усилению основного
характера соединений. Здесь, так же как и в предыдущей группе,
наблюдается диагональное сходство: амфотерные гидроксиды А1 и Be
близки по свойствам.

Мы уже отмечали, что среди элементов подгруппы бора исключение
представляет таллий. Для него характерна степень окисления +1,
причем, Т10Н является сильным основанием. Это объясняется тем,
что для Т1 более прочными оказываются соединения, в которых атом
сохраняет электроны на s-орбитали. Поэтому у Т1, как и у следующих
за ним элементов 6 периода (см. ниже), валентным становится в первую
очередь р-электрон. Для In и тем более для Ga это не характерно.
Поэтому Ga+ — очень сильный восстановитель, а Т13+ — сильный

* Соединение Hg(OH)j неустойчиво и распадается на HgO и НгО.
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окислитель. Т10Н является сильным основанием, что объясняется
значительным размером иона Т1+ и малым его зарядом. ^

Для элементов побочной подгруппы (Sc, Y, La и Ас) также харак¬
терны степени окисления +3 и им соответствуют соединения Э(ОН)8.
Атомы Sc, Y, La и Ас не являются электронными аналогами В и А1; на
внешнем слое у них содержится два s-электрона. Однако ионы В3+,
Al3+, Sc3 \ Y3+, La3+ и Ас3+ являются электронными аналогами — все они
имеют электронное строение атомов благородных газов. Поэтому
изменение свойств соединений при переходе от В к Ас яйляется более
закономерным, чем при переходе от В к Т1, в частности, в ряду
В(ОН)8— А1(ОН)а— Sc(OH)3— Y(OH)a — Lа(ОН)3—Ас(ОН)8 быстрее
усиливаются основные свойства: если Sc(OH)3 является слабым осно¬
ванием с почти отсутствующими признаками амфотерности, то
La(OH)s — уже сильное основание. Большие радиусы ионов La8+
и Ас3+ делают связь Э—О малопрочной, что приближает их гидрокси¬
ды по силе к гидроксидам основной подгруппы второй группы.

Элементы семейства лантаноидов чрезвычайно похожи друг на
друга по свойствам. Для них наиболее характерна степень окисления
+3, для Се также и +4. Гидроксиды лантаноидов Э(ОН)8, как прави¬
ло, неамфотерны; их Основные свойства ослабевают от Се к Lu; это свя¬
зано с уменьшением радиусов ионов (лантаноидное сжатие). Так как
гсе>+ <С /•(>■+, то основные свойства у Се(ОН)4 должны прояв¬
ляться слабее, чем у Се(ОН)3. Действительно, Се(ОН)4 является осно¬
ванием со слабо выраженными амфотерными свойствами.

Актиноиды проявляют различные степени окисления от +2 до
+7. С увеличением порядкового номера все более характерной ста¬
новится степень окисления +3. Мы рассмотрим степени окисления
и соединения только трех наиболее важных для практики элементов —
Th, U и Рц. Для Th характерна степень окисления +4. Th(OH)4 яв¬
ляется неамфотерным. основанием; это объясняется большой величи¬
ной радиуса иона Th4+. Наиболее характерной степенью окисления для
U является +6. Он образует соединение U02(0H)2 — гидроксид ура-
нила. Это — амфотерное соединение; оно может реагировать как с кис¬
лотами, так и с щелочами. В гидроксиде уранила содержится ион
(1Ю2)2+, который входит в состав многих других соединений, содер¬
жащих уран в степени окисления +6, например хлорида уранила
U02Cl2l нитрата уранила U02(N08)2 и т. д. Образование подобных
группировок характерно для высоких степеней окисления многих
элементов. Так, формула серной кислоты может быть записана в виде
S02(0H)2; известны соединения S02F2, S02C12 и др.,-являющиеся
аналогами солей уранила. Образование соединений, содержащих
(Э02)2+, менее характерно для серы, чем для урана, ввиду значитель¬
но меньшего радиуса S+e(rs+« = 0,30 А, /-и+« = 0,80 А), поэтому
S+ 8 рбычно удерживает около себя не два, а четыре иона кислорода,
ион (S04)2- прочнее, чем ион (UOJ2-. При взаимодействии гидроксида
уранила с щёлочами образуются уранаты Me2+(U04)z‘ и диуранаты
Me2+(U207)2~, при реакциях с кислотами — соли уранила. Харак¬
терной степенью окисления Ри является +4. Ри(ОН)4 — более слабое
основание, чем Th(OH)4 (влияние актиноидного сжатия).
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4. Четвертая группа. Если для элементов подгруппы бора основ¬
ной степенью окисления была -f-З и лишь в единичных случаях +1
(в связи с чем окислительно-восстановительные процессы перехода
от одного из этих состояний в другое были не типичны), то для эле¬
ментов подгруппы углерода (С, Si, Ge, Sn, Pb) в соответствии со строе¬
нием внешнего электронного слоя характерны две степени окисления
(+2 и +4). Первая отвечает восстановительным свойствам, вторая —
окислительным свойствам. При переходе от С к РЬ степень окисления
+2 становится все болеё характерной, в связи с чем растет и устойчив
вость веществ, содержащих Э+2. Для С и Si степень окисления +2 про¬
является в очень небольшом количестве соединений (например, СО,
SiO); для них характерна степень окисления +4. Ge(OH)2, Sn(OH)2
и РЬ(ОН)2— амфотерные соединения; их основные свойства усили¬
ваются от Ge к РЬ; у Ge(OH)2 преобладает кислотная ионизация,
у РЬ(ОН)2 — основная. Вещества, содержащие ионы Ge2+, являются
сильными восстановителями, соединения РЬ+4 — сильными окисли¬
телями.

Так как гэ+* <; г* э+», то связь Э+4— О прочнее связи Э+2—О.
Поэтому соединения, содержащие группу Э+4—О—Н, проявляют кис¬
лотные свойства. Углерод в степени окисления +4 образует уголь¬
ную кислоту Н2С03; это очень слабая кислота. Еще более слабы¬
ми являются кислоты H4Si04, H2[Ge(OH)e], H2[Sn(OH)6] и
Н2[РЬ(ОН)в]. Координационное число в этом ряду веществ в соответ¬
ствии с укрупнением Э+4 возрастает от 3 (для С+4) до б (для РЬ+4).
Все эти соединения малоустойчивы; они разлагаются с отщеплением
воды, однако вполне устойчивы их соли. Медленность ослабления
кислотных свойств обусловлена причиной, знакомой нам по третьей
группе; ионы Ge4+, Sn4+ и Pb4+ имеют 18-электронные оболочки; по¬
этому возрастание радиусов происходит медленно. Здесь также про¬
является диагональное сходство. Так, Si+4 похож на В+а. Их сходст¬
во, в частности, выражается в том, что для кремния, как и для бора,
известно большое количество изополисоединений.

Бор образует ряд водородных соединений, но это не характерно для
остальных элементов третьей группы; в четвертой же группе образо¬
вание водородных соединений свойственно всем элементам. Однако их
устойчивость в подгруппе резко падает. Так, если углерод образует
огромное число водородных соединений, то для кремния их известно
сравнительно немного, для германия их несколько, для олова — два,
а для РЬ удалось получить только одно — РЬН4, да и оно оказалось
крайне неустойчивым. Ввиду большой степени окисления элементов
все водородные соединения не являются кислотами.

Для элементов побочной подгруппы (Ti, Zr и Hf) характерной сте¬
пенью окисления также является +4. Соединения Э(ОН)4 амфотерны,
их кислотные свойства при переходе от Ti к Hf ослабевают.

5. Пятая группа. Для элементов главной подгруппы (N, Р, As,
Sb и Bi), внешний электронный слой которых имеет конфигурацию
s2/}3, уже характерны три степени окисления: +5, +3 и —3.

Степень окисления +5 при переходе от азота к фосфору становится
более устойчивой, а затем устойчивость Э+* уменьшается. Формулы
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соединений: HN03, Н3Р04 (а также Н4Р20„ (НР03)3 и большое чис¬
ло других изополисоединений), H3As04 и H[Sb(OH)„]. Как видно,
координационное число при переходе от азотной кислоты к сурьмяной
возрастает от 3 до 6. HN03 является сильным окислителем.

Степень окисления -f 3 при переходе от азота к висмуту становится
все более устойчивой, и основной характер соединений усиливается:
Н1\02 и Н3Р03 — кислоты, H3As03 — амфотерное соединение с
преобладающими кислотными свойствами, Sb(OH)3 — амфотерное со¬
единение с преобладающими основными свойствами, Bi(OH)3 — не-
амфотерный гидроксид. Эти соединения могут проявлять и окисли¬
тельные и восстановительные свойства.

Водородные соединения указанных элементов имеют формулу
Э~3Н3; они не являются кислотами. Эти соединения — восстановители.
Восстановительная способность по подгруппе возрастает. Для V,
Nb и Та, составляющих побочную подгруппу, характерной степенью
окисления является +5. Они образуют слабые кислоты НЭ03; их сила
уменьшается от V к Та.

6. Шестая группа. Характерными степенями окисления элементов
главной подгруппы — S, Se, Те и Ро — в соответствии с электронной
конфигурацией внешнего слоя являются +6, +4 и —2. Кислород
имеет степень окисления —2 (об исключениях см. стр. 78).

Соединения, содержащие Э+в, имеют формулы H2S04, H2Se04 и
Н6Те06. Таким образом, при переходе от селена к теллуру происхо¬
дит увеличение координационного числа от 4 до 6. Это обусловлено
увеличением радиусов в ряду S+e—Se+6—Те+6. H2S04 и H2Se04 —
сильные кислоты, их сила почти одинакова, теллуровая—слабая
кислота. Окислительная активность возрастает при переходе от H2S04
к H2Se04 и уменьшается при переходе к НвТе06. Таким образом, ряд
HaS04—H2Se04—Н6Те06 дает типичный пример вторичной перио¬
дичности. Поэтому свойства H2Se04 не представляют среднего из
свойств H2S04 и Н6Те06.

Соединения, содержащие Э+4, имеют формулу Н2ЭОэ и являются
кислотами средней силы. В ряду H2S03—H2Se03 —Н2Те03 происхо¬
дит ослабление кислотных свойств, у теллуристой кислоты появляют¬
ся признаки амфотерности. Если H2SOs —довольно сильный восста¬
новитель, то для Н2Те03 характерно проявление окислительных
свойств.

Водородные соединения Э~2Н2 могут диссоциировать с отщепле¬
нием иона водорода; в соответствии с увеличением радиусов ионов
кислотные свойства усиливаются при переходе от H2S к Н2Те. H2S,
Н 2Se и Н2Те — сильные восстановители; их восстановительная спо¬
собность увеличивается от H2S к Н2Те.

Элементы побочной подгруппы Сг, Mo, W образуют соединения,
отвечающие степеням окисления от +2 до +6; наиболее типичная
степень окисления +6, а для хрома и +3. Простые соединения имеют
формулу Н2Э04. Все они являются кислотами. В ряду Н2СЮ4 —
Н2Мо04—H2W04 сила кислот уменьшается. Кроме того, для степени
окисления +6 известно большое число изополисоединений (напри¬
мер, Н2Сг20,). Н2СЮ4, Н2Сг207 и их соли — сильные окислители.
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Окислительная способность соединений Э+в в подгруппе падает.
Радиус иона Сгэ+(0,63 А) близок к радиусу иона А13+(0,51 А).
Этим можно объяснить, что Cr(OH)s подобно А1(ОН)„ является амфо-
терным соединением.

7. Седьмая группа. Главная погруппа этой группы содержит гало¬
гены — элементы F, Cl, Br, I, At. Свободные галогены — окислители.
Первый элемент подгруппы галогенов — фтор — является самым
сильным из всех известных окислителей. Он значительно отличается от
других элементов подгруппы и может проявлять только одну* сте¬
пень окисления —1. HF в водном растворе является кислотой средней
силы.

Характерной для хлора, брома и иода степенью окисления также
является —1; однако они могут проявлять и другие степени окисле¬
ния. В водном растворе НЭ — кислоты; с увеличением л,- их сила
возрастает от НС1 к HI. НЭ реагируют как восстановители; в ряду
НС1—HBr—HI восстановительная способность усиливается.
, Кроме степени окисления —1, хлор, бром и иод образуют соеди¬

нения, в которых имеют положительные степени окисления. Наи¬
более важные соединения здесь следующие:

+ 1 +5+7

нею HCI03 HCIQ,
НВгО НВг03
ню ню, н6ю0

Устойчивость кислот возрастает с повышением степени окисления
и при переходе от С1 к I. По вертикали сила кислот уменьшается,
по горизонтали — возрастает. Это возрастание наиболее значитель¬
но для кислот хлора. Действительно, если НЮ — амфотерное соеди¬
нение, то НС104 — самая сильная из всех известных кислот.

Как уже говорилось выше, водород также можно присоединить
к галогенам, так как он может образовать ионы Н", которые, как и
ионы галогенов (F~, СГ, Br~, I", At"), изоэлектронны атомам благо¬
родных газов (соответственно Не, Ne, Аг, Кг, Хе, Rn). К этому при¬
знаку сходства можно добавить газообразное состояние водорода,
двухатомность его молекул, легкость замещения водорода в органи¬
ческих соединениях галогенами, близость энергий разложения моле¬
кул Н2 и Hal2, соизмеримость потенциалов ионизации водорода и пер¬
вых потенциалов ионизации галогенов и т. д. Разумеется, нельзя
не учитывать отличие водорода от галогенов (оно обусловлено тем,
что галогены как p-элементы образуют соединения, в которых имеют
степень окисления больше единицы). Однако аналогия в свойствах
водорода и галогенов более значительна, чем в свойствах водорода
и металлов (см. стр. 90). Есть еще один серьезный довод в пользу
этого утверждения — результаты применения методов сравнитель¬
ного расчета. На одном примере это иллюстрируется рис. 37; на нем
сопоставлены температуры и теплоты плавления в ряду галогенов;
точка для водорода оказалась на одной прямой о точками для гало¬

*В том числе и в соединении о киалародом; поэтому 0+2Fa не оксид фтора,
а фторид кислорода.
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генов. Следовательно, правильнее считать водород неполным анало¬
гом фтора и помещать его в таблице элементов над F, а над Li лишь
в скобках.

Элементы побочной подгруппы Mn, Тс, Re, характеризующиеся
электронной конфигурацией (/г— l)s2pedB/is2, имеют много степеней
окисления — от +2 до +7. Для марганца наиболее характерны +2,

4:4, +6 и +7. Им отвечают со¬
единения Мп+2(ОН)2, Мп+4(ОН)4,
Н2Мп+в04 и НМп+704. В соответ¬
ствии со схемой Косселя при по¬
вышении степени окисления уси¬
ливается кислотный характер
соединений: Мп(ОН)2 — основа¬
ние, Мп(ОН)4 — очень слабое
основание со слабо выраженными
амфотерными свойствами (это сое¬
динение легко разлагается на
Мп02иН20), Н2Мп04 и НМп04 —
кислоты. НМп04 легко распадает¬
ся на Мп207 и Н20; НгМп04
также является малоустойчивым
соединением, но многие соли этих

кислот вполне устойчивы. В ряду
Мп+2—Мп+4—Мп+в—Мп+7 усили¬
ваются окислительные и ослабе¬
вают восстановительные свойства;
Мп+2(ОН)2 легко окисляется, т, е.

является восстановителем; соли НМп04 — очень сильные
окислители. Для Тс и Re наиболее характерной степенью окисления
является +7. Соответствующие соединения имеют формулы НЭ04.
Сила кислот и их окислительная способность в рядах НгМп04—
—Н2Тс04—H2Re04 и HMn04—НТс04—HRe04 падают.

8. Восьмая группа. Главную подгруппу VIII группы образуют
благородные газы Не, Ne, Аг, Кг, Хе и Rn. Раньше считали, что ато¬
мы благородных газов не могут образовывать химические связи —
проявляют нулевую степень окисления*. Это мнение было опроверг¬
нуто в 1962 г. (см. стр. 53); сейчас известно много соединений ксено¬
на и несколько соединений криптона и радона (соединения других
благородных газов не получены). Прочность соединений благород¬
ных газов возрастает с увеличением их порядкового номера. Наиболее
изучены соединения ксенона; для него обнаружены степени окисле¬
ния +2, +4, +6 и +8. Им отвечают, в частности, соединения XeF2,
XeOF2, ХеОэ, Na4XeOe • 6Н20. Эти соединения сравнительно проч¬
ны, они могут существовать при комнатной температуре.

Побочная подгруппа VIII группы может быть разбита на две части:
элементы семейства железа (Fe, Со, Ni) и семейство платиновых ме¬

* В прошлом благородные газы помещали в нулевую группу, которая не
имела побочной подгруппы. Наоборот, в VIII группе отсутствовала главная
подгруппа.

ДНПл, к кал/моль

tnj> °С

Рис:. 37. Взаимосвязь между темпе¬
ратурами плавления и теплотами
плавления галогенов и водорода
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таллов (Ru, Rh, Pd, Os, Ir, Pt). Степень окисления колеблется от +2
до +8.
. Для Fe, Со и Ni характерны степени окисления +2 и -J—3; при пере¬

ходе от Fe к Ni соединения со степенью окисления +3 становятся
менее устойчивыми. В соответствии с небольшим уменьшением ради¬
усов ионов при переходе от Fe к Ni основные свойства гидроксидов
ослабевают. Э(ОН)2 являются неамфотерными основаниями, Э(ОН)3 —
очень слабыми основаниями с весьма слабо выраженными амфотерны-
ми свойствами. Соединения Fe2+ являются восстановителями средней
силы. В ряду Fe+2—Со+2—Ni+2 падает восстановительная, способ¬
ность. -В ряду Fe+a—Со+3—Ni+3 возрастает окислительная способ¬
ность.

Для железа известна также степень окисления +6, ей соответст¬
вует соединение H2Fe04; эта кислота неустойчива, но многие ее соли
получены. В ряду Fe+2—Fe+3—Fe+6 происходит усиление окислитель¬
ной способности; оно особенно значительно при переходе от степени
окисления +3 к степени окисления -[-6.

Для платиновых металлов известно большое число степеней
окисления. Для платины, в частности, характерны степени окисле¬
ния +2 и +4. Гидроксид Pt(OH)2 неамфотерен (большой радиус иона
Pt2+). Соединение Pt(OH)4 амфотерно, реагирует как с кислотами,
так и с щелочами. Высшая степень окисления +8 известна только для
Ru и Os и проявляется в соединениях Ru04 и 0s04. Для этой степени
окисления не известно кислот и оснований, потому что соединения
Ru04 и 0s04 являются координационно насыщенными по кислороду
(рассмотрите ряд H2WO4—H1ReO4—H0OsO4).

Наряду с закономерным изменением свойств в пределах каждого
из двух семейств элементов можно рассматривать изменение в свойст¬
вах по трем подгруппам, т. е. по вертикали. Так, в ряду
Fe+6—Ru+6—Os+6 происходит резкое ослабление окислительных
свойств: если Кг^е04 — очень сильный окислитель (Fe+e->-Fe+3), то
K2Ru04 легко восстанавливается (до Ru02), а КгОз04 сравнительно
легко окисляется (до 0s04). Если Fe04 не существует, a Ru04 раз¬
лагается (при нагреваний со взрывом, то 0s04 кипит без разложе¬
ния.

9. Некоторые выводы. Обобщая материал по кислотно-основным
и окислительно-восстановительным свойствам соединений, содержа¬
щих связи Э—О—Н и Э—Н, мы можем сделать ряд выводов. Если
рассматривать какую-либо одну степень окисления, то в каждой под¬
группе сверху вниз усиливаются основные и ослабевают кислотные
свойства. При возрастании степени окисления данного элемента, на¬
оборот, ослабляются основные его свойства и усиливаются кислот¬
ные. По мере перехода к группам с большим номером возрастает
стремление к проявлению различных степеней окисления, в том числе
отрицательных, причем последние в соответствии с ростом сродства
к электрону становятся все более типичными (в главных подгрупцах).
Увеличение вариаций степеней окисления проявляется в возрастании
вероятности протекания окислительно-восстановительных реакций
ив увеличении их разнообразия.
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Мы уже отмечали (стр. 62), что при переходе от I группы к VII
различие в свойствах элементов основной и побочной подгрупп осла¬
бевает, затем усиливается и становится весьма значительным. Но
это различие велико для низших степеней окисления и незначительно
для высших. Так, хлор (ls22s22/)e3s23p8) и марганец
(ls22s22pe3s23/j e3d64sa) не имеют ничего общего, не сходны и свойства
соединений Cl+(ls22s22pe3s23p4) и Mn+2(ls22s22pe3s23/j63o!e), но со¬
единения Cl+7(ls22s22pe) и Mn+7(ls22s22pe3s23pe) должны обладать
сходными свойствами, что и имеет место в действительности.

Таким образом, хотя схема Косселя является приближением и тем
более грубым, чем выше степени окисления элементов, однако она
позволяет не только систематизировать обширный материал по свой-
стиам важнейших соединений, но и осуществлять различные прог¬
нозы. Поэтому вышеизложенное можно рассматривать как неоргани¬
ческую химию в миниатюре, как бы ее эскиз.

Глава четвертая

О ЗНАЧЕНИИ ПЕРИОДИЧЕСКОГО ЗАКОНА

Ф. Энгельс назвал открытие Д. И. Менделеевым периодического
закона «научным подвигом». Сейчас, когда периодический закон вос¬
принимается нами еще на школьной скамье как один из основных
законов природы, трудно оценить и прочувствовать всю гениальность
обобщения, сделанного Д. И. Менделеевым. Ведь в то время когда
был сформулирован периодический закон, было известно только 63
элемента, причем атомные веса и валентности многих из них были
установлены неверно. Тем не менее Д. И. Менделеев на основании
периодического закона изменил валентности и исправил атомные веса
многих элементов, разместил ряд элементов в таблицу вопреки приня¬
тым в то время представлениям об их сходстве друг с другом, не под¬
дался соблазну исправить кажущиеся (как мы теперь знаем) отклоне¬
ния. Более того, он предсказал существование многих элементов, ука-
за:з для некоторых из них даже свойства основных соединений.

До открытия Д. И. Менделеева исследовались свойства различных
элементов, но не рассматривалась их взаимосвязь. Периодический
закон свел накопленный химиками огромный, но разрозненный ма¬
териал в стройную систему. Процесс упорядочения получаемых наукой
сведений на основе периодического закона интенсивно происходит и в
настоящее время.

Цель истинной науки — знать, чтобы предвидеть, — это бесспор¬
но, но значение периодического закона не исчерпывается тем, что он
дает возможность оценить огромное количество необходимых для тео¬
рии и практики значений физико-химических констант простых
веществ и их соединений. Колоссальное множество закономерностей,
объединяемых периодическим законом, позволяет заранее предвидеть
поведение веществ в различных процессах и особенности протекания
химических реакций. Развитие химии вскрываёг все больше таких
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закономерностей. Периодический закон дает возможность исследо¬
вателю и инженеру видеть общую картину изменения свойств веществ,
их сходство и различие. Понимание этого необходимо для решения
множества научных и практических задач.

Только на основе периодического закона стало возможно установ¬
ление строения атомов элементов. Подобно тому, как нить Ариадны
помогла герою древнегреческого мифа выбраться из лабиринта, перио¬
дический закон позволил разобраться в строении атомов — решить
вопрос, более запутанный природой, чем легендарный лабиринт.

Необходимо отметить, что представления о строении атомов, не¬
смотря на их огромное значение для науки, не заменяют периодиче¬
ского закона. Периодический закон дает возможность предсказывать
и вычислять такие свойства элементов и их соединений, которые пока
не могут быть рассчитаны теоретически на основе данных об электрон¬
ном строении атомов и молекул. Очевидно, дальнейшее развитие нау¬
ки приведет к увеличению возможностей теоретического расчета, но
ясно также и то, что оно приведет и к изучению еще большего числа
веществ и свойств; поэтому разрыв между тем, что позволяет вычис¬
лить теория строения атомов и молекул, и тем, что можно найти с по¬
мощью периодического закона, видимо, всегда будет существовать.

4 В соответствии с положениями диалектического материализма химия
не может быть сведена к физике. Все законы физики соблюдаются
и в области химии, однако в химии есть ряд своих, только ей прису¬
щих закономерностей; наиболее важной из них является периодиче¬
ский закон.

Периодический закон и периодическая система элементов хотя и
открыты в то время, когда атом считался неделимым, являются фунда¬
ментальным обобщением. В простом законе выражено огромное разно¬
образие сложнейших природных закономерностей. Все последующее
развитие науки — и открытие новых элементов, и определение их
свойств образуемых ими соединений, и открытие радиоактивности,
изотопии, сложной структуры атома, искусственной радиоактивности
и многие другие завоевания науки — лишь укрепило периодический
закон, раскрыло новые его стороны, расширило и углубило его со¬
держание. Подтвердились пророческие слова Д. И. Менделеева: «...пе¬
риодическому закону будущее не грозит разрушением, а только над¬
стройки и развитие обещает».

Периодический закон — это квинтэссенция химической науки,
это основа, которая позволяет связать и осмыслить необозримый по
объему фактический материал, это неиссякаемый родник новых от¬
крытий и обобщений. Периодическая система, — писал Нильс Бор, —
это «путеводная звезда для исследователей в области химии, физики,
минералогии, техники». Он оказал огромное влияние на развитие гео¬
логии, геохимии, ядерной физики, астрофизики, космогонии. Перио¬
дический закон — это один из тех общих законов природы, которые
постоянно обогащают науку. В этом его огромное общенаучное зна¬
чение.

Трудно переоценить и философское значение периодического за¬
кона. В нем нашли яркое выражение взаимосвязь и взаимообуслов¬
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ленность явлений. Все элементы связаны, как звенья единой цепи.

Каждый элемент можно изучать только в связи с прочими, всю перио¬
дическую систему можно охватить только в свете свойств каждого
элемента.

Трудно назвать другой закон природы, который более определен¬
но указывал бы, как количественные изменения'(рост Z) приводят к
качественным изменениям — появлению новых свойств элементов
и их соединений.

Изучая периодическую систему элементов, мы многократно убеж¬
даемся и в том, что она содержит яркие примеры, подтверждающие
закон единства и борьбы противоположностей, составляющий ядро
диалектики: периоды объединяют противоположные по свойствам
элементы, да и элементы в зависимости от условий могут реагировать
различным образом. Так, например, сера может быть окислителем и
восстановителем, мышьяк по одним свойствам похож на металлы, а
по другим — на неметаллы и т. д.

Д. И. Менделеев неоднократно подчеркивал, что периодический за¬
кон вскрыл черты сходства, общность между элементами, казавши¬
мися до этого совершенно непохожими друг на друга. Так, и металл
марганец и типичный неметалл хлор проявляют степень окисления +7
и для этой степени окисления их соединения (Мп20, и С120„ КМп04
и КС104 и др.) ^есьма схожи. И это не случайно, а закономерно, так
как оба эти элемента находятся в VII группе. Казалось бы, совершен¬
но непохожие друг на друга элементы натрий и фтор оба одновалентны,
и это тоже соответствует периодическому закону.

Можно привести и многочисленные примеры подтверждения треть¬
его основного закона диалектики — закона отрицания отрицания.
Ограничимся одним — переход от одного периода к другому, связан¬
ный с формированием нового электронного слоя, — это повторение в
процессе развития пройденных ступеней на новой, высшей основе.



ЧАСТЬ (II

СТРОЕНИЕ МОЛЕКУЛ И ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ

ВВЕДЕНИЕ

1. Молекулы, ионы, свободные радикалы. Атомы элементов могу!
образовать три вида частиц, участвующих в химических процессах —
молекулы, ионы и свободнее радикалы.
Молекулой называется наименьшая нейт¬

ральная частица данного вещества, облада¬
ющая его химическими свойствами и способ¬
ная к самостоятельному существованию. Раз¬
личают одноатомные, двух-, трех- и т. д., в общем многоатомные мо¬
лекулы. В обычных условиях из одноатомных молекул состоят благо¬
родные газы; молекулы высокомолекулярных соединений, напротив,
содержат многие тысячи атомов.
Ион — заряженная частица, представля¬

ющая собой атом или группу химически свя¬
занных атомов с из бы тком (анионы) или не¬
достатком (катионы) электронов. В веществе поло¬
жительные ионы всегда существуют вместе с отрицательными. Так
как электростатические силы, действующие между ионами, велики,
то невозможно создать в веществе сколько-нибудь значительный из¬
быток ионов одного знака. '
Свободным радикалом называется части¬

ца, обладающая ненасыщенными валентнос¬
тями (ниже, на стр. 183, дано определение этого понятия на основе
электронных представлений). Такими частицами являются, например,
СН„ и NH2. В обычных условиях свободные радикалы, как правило,
не могут существовать длительное время. Эти частицы играют чрезвы¬
чайно важную роль в химических процессах. Протекание многих ре¬
акций невозможно без участия свободных радикалов. При очень высо¬
ких температурах (например, в атмосфере Солнца) единственными
двухатомными частицами, которые могут существовать, являются
свободные радикалы (CN, ОН, СН и некоторые другие). Много сво¬
бодных радикалов присутствует в пламени.

Известны свободные радикалы более сложного строения, которые
являются сравнительно стабильными и могут существовать при обыч¬
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ных условиях. Таков радикал трифенилметил, с открытия которого
началось изучение свободных радикалов.

В 1900 г. Гомберг (США) попытался получить гексафенилэтан
СвН6 С6Н8

С.Н.-С С—сан6
I I
С6н5 свн6

Для этого он использовал реакцию взаимодействия между трифенилхлормета-
ном (СвН6)3СС1 и цинком, медью или мелкодисперсным серебром. В результате
взаимодействия металла с хлором у молекул трифенилхлорметана должна была
освобождаться одна связь и образовавшиеся радикалы должны были связывать¬
ся друг с другом, давая гексафенилэтан (реакция Вюрца—Фиттига).

Однако Гомберг получил вещество, свойства которого оказались непохожими
на свойства углеводородов. Это бесцветные кристаллы, при растворении которых
получались ярко-желтые растворы; последние легко реагировали с иодом, кисло¬
родом воздуха и другими веществами. На основании этих данных Гомберг выс¬
казал предположение, что гексафенилэтан распадается, давая свободный радикал
трифенилметил:

(СвН6),С-С(СвН6), 2 (С6Н6)ЯС

Последующие исследования показали, что эта реакция действительно происхо¬
дит, хотя и не в такой степени, как предполагал Гомберг; диссоциация гекса-
фенилэтана на трифенилметил становится значительной только при температу¬
рах 50—100°С.

Одной из причин сравнительной устойчивости трифенилметила
являются пространственные затруднения — большие размеры фе-
нильных групп С6Н5 препятствуют соединению радикалов в молекулу
гекеафенилэтана; о других причинах будет сказано ниже (см. стр. 174).
Известны и другие стабильные свободные радикалы, подобные три-
фенилметилу.

2. История развития представлений о химической связи и валент¬
ности. Первая попытка создания теории химической связи относится
к началу XIX в., когда Бергман (Швеция) и Бертолле (Франция)
выдвинули идею о том, что стремление частиц к взаимодействию* вы¬
звано действующими между ними сйлами всемирного тяготения. Од¬
нако оказалось, что химическое сродство не пропорционально массам
атомов, соединяющихся в молекулу; например, атом ртути в 200 раз
тяжелее атома водорода, но вода несравненно прочнее окиси ртути
(дополните этот пример другими, сопоставив, например, прочность
соединения данного элемента с рядом других, входящих в одну и ту
же подгруппу периодической системы). Кроме того, силы тяготения
действуют на любых расстояниях, в то время как влияние химических
сил сказывается всего лишь на протяжении 0,5ч-3 А. Первые невели¬
ки и уменьшаются обратно пропорционально квадрату расстояния;
вторые колоссальны (они примерно в 1033 раз больше гравитационных
сил) и во многих случаях уменьшаются с расстоянием в степени, зна-

* Это стремление обычно определяют словосочетанием химическое сродство—
термин, восходящий к алхимическому периоду химии.
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чктельно большей двух. Сила тяготения ненасыщаема, вещество об¬
разует огромные скопления атомов (в частности, в виде планет); меж¬
ду тем, например, к атому водорода, соединившемуся с другим ато¬
мом водорода, третий уже не присоединяется — химические
силы характеризуются насыщаемостью. Кроме
того, в отличие от гравитационных химические силы обычно связаны
с определенным направлением в пространстве (см. стр. 108). Если
сила тяготения в соответствии с законом Ньютона воздействует на все
тела, то влияние химических сил специфично —
атом хлора связывают с атомом натрия прочные узы, с атомом хлора —
более слабые, а с гелием, например, никакие. Если учесть при этом
влияние на прочность химической связи внешних условий (в частнос¬
ти, температуры), то станет ясным, почему гравитационная теория
Бергмана—Бертолле оказалась нежизнеспособной.

Ее сменила электрохимическая теория шведского ученого Берце¬
лиуса (1810 г.). Согласно этой теории атом каждого элемента имеет
два полюса — положительный и отрицательный, причем у одних
атомов преобладает первый, у других второй. Соединение электро¬
положительного магния с электроотрицательным кислородом с точки
зрения теории Берцелиуса объяснялось притяжением преобладающих
в них полюсов, имеющих противоположные знаки. Если просходит
частичная компенсация зарядов, то продукт реакции не утратит их
полностью. Этим объясняли образование сложных молекул (например,
карбоната магния в результате соединения «положительного» MgO
с «отрицательным» С02). Теория Берцелиуса явилась развитием идей
Дэви (1806 г.) о том, что химическая связь возникает благодаря вза¬
имному притяжению разноименно заряженных тел. Электрохимиче¬
ская теория, на первый взгляд, представляется правдоподобной и как
будто подтверждается процессом электролиза: электролиз как бы
возвращает атомам полярность, утраченную ими при образовании
соединения. Но при таком подходе, — писал по поводу теории Бер¬
целиуса Гегель, — «встречающиеся в химическом процессе измене¬
ния удельной тяжести, сцепления, фигуры, цвета и т.д., как равно
кислотных, едких, щелочных и т. д. свойств, оставляются без вни¬
мания, и все исчезает в абстракции электричества. Пусть же переста¬
нут упрекать философию в «абстрагировании от частного и в пустых
отвлеченностях», раз физики позволяют себе забыть о всех перечис¬
ленных свойствах телесности ради положительного и отрицательного
электричества». Действительно, вскоре электрохимическая теория
исчезла из научного обихода, ибо и существование прочных молекул,
состоящих из атомов одинаковой полярности (например, Н2, и С12),
и осуществление (Дюма, 1834 г.) процессов, в которых разнополяр¬
ные по теории Берцелиуса элементы заменяли друг друга в соедине¬
ниях, оказались в непримиримом о ней противоречии.

В 40-х годах прошлого столетия французские химики Дюма и Же¬
рар выдвинули теорию типов. Согласно этой теории химические
свойства веществ связаны с аналогией в составе их молекул и почти
не зависят от природы атомов. Это было попыткой построения теории
химии исходя только из данных о составе веществ. Различные орга-
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нические соединения рассматривались как производные нескольких
неорганических веществ. Так, этиловый спирт С2Н5ОН и диэтиловый
эфир С2Н5—О—С2Н5 относили к типу Н20, рассматривая их как
продукты замещения соответственно атома водорода на группу С2Н5
и двух атомов водорода на две группы С2Н5. Аналогично считали,
что CH3NH2 и (CH3)2NH принадлежат к типу NH3 и т. д. Так была
осуществлена систематизация материала, однако по чисто формаль¬
ному признаку. Дело доходило до того, что ради втискивания в «про¬
крустово ложе» типов многочисленных вновь открываемых соединений
приходилось приписывать одному и тому же веществу различные фор¬
мулы (в зависимости от реакции, в которую оно вступает). Жерар в
своем руководстве по органической химии писал: «...приковывая в не¬
котором роде тело к одной единственной формуле, часто скрывают в ней
те химические отношения, которые другая формула позволила бы
понять». Попытки выяснить строение молекул принципиально отвер¬
гались, поскольку это якобы недоступно для нашего разума, который
не в состоянии проникнуть внутрь неизмеримо малого. Считалось, что
изучение вещества в химических процессах позволяет установить
лишь его прошлое и будущее, но не настоящее; нитрование СаНа —
это прошлое нитробензола, его восстановление до CeH5NH2 — это
его будущее.

Вскоре появляется работа, результаты которой привели к мысли
об определенном строении молекул. В 1852 г. английский исследова¬
тель Франкландна основании изучения образования некоторых металл-
органических соединений [CH3Na, (CH3)2Hg, (СН3)ЭА1, (CH3)4Sn
и ,тр.] ввел понятие об атомности (валентности), численно выражаю¬
щей способность атома данного элемента вступать в соединение с
определенным числом атомов другого элемента. Приняв валентность
водорода равной единице, можно считать, что валентность других
элементов является числом, показывающим, со сколькими атомами

водорода (или иного одновалентного элемента) может соединиться
атом данного элемента.

Величина валентности зависит от того, в каком состоянии нахо¬

дится рассматриваемый элемент, какова природа реагирующего с ним
элемента, каковы условия взаимодействия. Все элементы можно раз¬
бить на два семейства, включив в одно из них элементы с постоянной
валентностью (к их числу относится, например, натрий), а в дру- ^
гую — элемепты с переменной валентностью (фосфор, сера и др.).

3. Теория химического строения А. М. Бутлерова. В 1861 г.
А. М. Бутлеров выдвигает теорию, сущность которой можно сфор¬
мулировать следующим образом: а) атомы в молекуле соединяются
друг с другом в определенном порядке; б) соединение атомов проис¬
ходит в соответствии с их валентностью; в) свойства вещества зависят
не только от природы атомов и от их количества, но и от их располо¬
жения, т. е. от химического строения молекул.

Эта теория объяснила многообразие органических веществ и на¬
несла решительный удар по агностической теории типов: А.'М. Бут¬
леров показал, что внутренняя структура молекул познаваема, дос¬
тупна для сознательного воспроизведения. Изучая химические пре-
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вращения, можно на основе теории А. М. Бутлерова узнать строение
молекул — эта теория указала химические методы ис¬

следования строения вещества. Так, например,
молекула этилового спирта имеет формулу С2НаО, для которой,
учитывая валентности элементов, можно предположить только два
варианта структуры:

Н Н Н Н
II II

Н-С—С—О-Н и н—С—О—С—н
II II
н н н н

Исследование химических реакций этилового спирта показывает, что
его молекула имеет первую из приведенных структур. 'Гак, при дейст¬
вии на спирт металлического натрия происходит замещение только
одного атома водорода:

2С2Н60 + 2Na = 2C2H6NaO + Нг

что согласуется с первой формулой, в которой один атом водорода
отличается от всех других — он связан с кислородом, а не с углеро¬
дом.

За столетие, прошедшее после создания теории химического строе¬
ния, в результате настойчивой работы ученых были найдены струк¬
турные формулы многих тысяч органических и элементорганических
веществ. Установление некоторых из них потребовало больших уси¬
лий. Например, для выяснения строения молекулы хинина потребо¬
валось более 60 лет; этот вопрос разрабатывался большим числом
исследователей в разных странах.

Последующее изучение структуры молекул, проведенное с помощью
разработанных в XX в. физических методов (некоторые из .них рас¬
смотрены ниже), блестяще подтвердило расположение атомов в мо¬
лекулах, найденное с помощью теории А. М. Бутлерова. Таким об¬
разом, теория А. М. Бутлерова заложила основы современного уче¬
ния о строении молекул.

Теория химического строения ввела в науку представление о
взаимном влиянии атомов в молекулах, которое яви¬
лось чрезвычайно плодотворным. Оказалось, что в молекуле взаимо¬
действуют не только непосредственно связанные атомы, но сущест¬
вует взаимное влияние всех атомов. Разумеется, эффект взаимного
влияния непосредственно не связанных атомов в молекуле — ин¬
дукционный эффект — сравнительно невелик. Однако в ряде случаев
он значителен. Такь если в третичном бутиловом спирте

сн,
I

Н,С-С-0-Н
I
сн3

заменить все атомы водорода одной из метальных групп на фтор, то
спирт приобретает свойства кислоты. Это объясняется тем, что фтор,
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обладающий большим сродством к электрону, сильно притягивает
к себе электроны и его введение в молекулу вызывает смещение
электронов вдоль цепи атомов:

F

\
СН3

f<- <!:«- о<- н
I '

у СНз
. /
F

Это смещение затухает по мере удаления от атома, вызвавшего ин¬
дукционный эффект.

Наконец, теория А. М. Бутлерова объяснила явление изомерии,
открытое в 1823 г. Либихом и Велером и сыгравшее в свою очередь
важную роль в становлении теории химического строения. Это явле¬
ние заключается в существовании нескольких соединений, обладаю¬
щих одинаковым составом, но различным строением молекул и отсю¬
да различными свойствами. Идея о существовании таких веществ
восходит к исследованиям М. В. Ломоносова. В работе «О металли¬
ческом блеске» (1745 г.) он писал, что одной из возможных причин
изменения свойств вещества служит перемена расположения его час¬
тей.

Известно два типа изомерии — структурная и пространственная.
4. Структурная изомерия. Структурная изомерия обусловлена

различной последовательностью связей между атомами в молекуле.
Существуют несколько видов структурной изомерии.

Если молекулы различаются расположением атомов углерода,
образующих их каркас, то говорят об изомерии скелета. Вот пример:

СН3—СН2-СН2— СН2—СН3 и СН3—СН—СН2—СН3

СН3
яормальный пентан 2-метнлбутан ..

Число подобного рода изомеров очень быстро возрастаете увеличением
числа атомов углерода в мрлекуле. Так, если для СвН14 их шесть,
то для С20Н42 их уже 366 319. А ведь в настоящее время мы знаем о
существовании соединений состава С100Н202! Изомерию, связанную
с изменением углеродного скелета, можно продемонстрировать и на
других примерах. Вот один из них:

СН2-СН2 сн2—Сн2
Н2С< )СН2 и Н3С-НС/ I
н>—cf£ ЧСН2-СН2
цнклогексан мстилциклопентан
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Молекулы с одинаковым углеродным скелетом, но отличающиеся
положением функциональных групп*, называются изомерами поло¬
жения. Такими изомерами являются, например,

СН3—СН2-СН2ОН и СН3-СН-СН3

нормальный пропиловый
спирт

он

изопропиловый
спирт

ci/S Cl/Sci

ортодихлор*
бензол

метадихлор-
бензол

Следует отметить, что А. М. Бутлеров, исходя из своей теории,
предсказал существование третичного бутилового спирта и впервые
осуществил синтез этого изомера нормального бутилового спирта
(восстановлением которого получил единственный изомер бутана —
изобутан).

Наличие в молекулах радикалов, отличающихся по составу и стро¬
ению и связанных с неуглеродным атомом, приводит к третьему виду
структурной изомерии — метамерии. Так,

имеют одинаковую суммарную формулу, отличаясь составом радика¬
лов, связанных с кислородом.

Структурные изомеры образуют и вещества, отличающиеся ха¬
рактером функциональных групп. Примером могут служить

Особым видом изомерии является динамическая изомерия, или тау¬
томерия, когда обе изомерные формы легко переходят одна в другую
и находятся в равновесии друг с другом. Это явление, логически вы¬
текающее из представлений А. М. Бутлерова о динамических взаимо¬
отношениях атомов в молекуле, предвидел и впервые объяснил соз¬
датель теории химического строения (1862 г.). Таутомерия может
быть продемонстрирована на примере так называемого кето-енольного
равновесия, в частности

* Под функциональными группами подразумевают группы атомов (к ним
относят группы —ОН, —NO2, —NH2, —СООН, —S03H и др.), определяющие
в значительной степени химическое поведение вещества и в связи с этим принад¬
лежность к тому или иному классу соединений.

СН3-0—СН2—СН2—СН3 и СН;,—СН2—О—СН2—СН
метилпропиловый эфир диэтиловый эфир

уксусная кислота гликолевый альдегид

CH.,-C-CH3
II

СН3—с=сн2

ЬнО

кето-форма енольнан форма
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Не следует думать, что структурная изомерия свойственна только
органическим соединениям. Она встречается и среди неорганических
веществ. Вот два примера:

0 О
II уГ

НО—N=N—ОН и OaN—NHa F—С1=0 и F—О—С1^аяотновйТиАтая чнтрямид II О
кислота О

перхлорил* «лорилокеифтсрид
фгоряд

Успехи развития атомной физики последних десятилетий привели
к открытию нового вида изомерии, который можно назвать изотоп-

изомерией. Примером могут служить
молекулы СН3СООН и CHjCOOH, кото¬
рые мечены радиоактивным углеродом:
первая — в метальной группе, а вторая—
в карбоксильной группе — СООН.

Только работы А. М. Бутлерова поз¬
волили охватить все виды структурной
изомерии единой теорией. До того вре¬
мени единичные факты изомерии «бес¬
приютно скитались» (по выражению Ли¬
биха) по области науки.

В явлении изомерии проявляется одна
из форм перехода количественных изме¬
нений в качественные: когда число ато¬
мов в молекуле достигает определенной

величины, появляется возможность варьирования их группировки.
5. Пространственная изомерия. В 1874 г. к теории А. М. Бутле¬

рова было сделано одно существенное дополнение. Независимо друг
от друга голландский ученый Вант-Гофф и французский исследова¬
тель Ле Бель высказали предположение, что четыре валентности
углерода определенным образом расположены в пространстве. А имен¬
но, валентности атома углерода направлены к вершинам тетраэдра,
в центре которого находится атом углерода (рис. 38)*. Углы между
всеми связями в этом случае равны и составляют 109,5°. Это утверж¬
дение означает, что если соединить линиями центр атома углерода
с центрами окружающих его других атомов в молекуле, то линии связи
будут направлены к углам тетраэдра, в центре которого расположен
атом С. Так возникло представление о пространственном строении мо¬
лекул, которое развилось затем в раздел химии, называемый стерео¬
химией.

На основании указанного предположения Вант-Гоффом и Ле Бе-
лем был сделан вывод о возможности существования особого вида
изомерии —зеркальной изомерии.

Рассмотрим атом углерода, соединенный с четырьмя различными
атомами или группами, которые мы обозначим буквами А, В, D и Е

* Тетраэдр — эго пирамида, гранями и основанием которой являются рав¬
носторонние треугольники.
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(рис. 39). Такой атом называется асимметрическим. Как видно из
рис. 39, в данном случае возможны два варианте структуры — а и б;
при этом структура а является как бы зеркальным изображением струк¬
туры б. Поскольку все расстояния между атомами, равно как и углы

Е £

а В

Рис. 39. Структура зеркальных изомеров

между связями в обеих структурах, совершенно одинаковы, то в со¬
ответствии с теорией А. М. Бутлерова химические свойства таких
изомеров должны быть тождественными.

Факты существования определенных веществ в нескольких фор¬
мах, неразличимых по химическим свойствам, были известны задолго
до’ появления работ Вант-
Гоффа и Ле Беля. Данное
явление было открыто в
1848 г. Пастером (Франция).
Исследуя винную кислоту
СООН -СН(ОН)-СН(ОН)-СООН

он обнаружил, что это сое¬
динение существует в двух
формах, которые тождествен¬

ны ПО СВОИМ химическим СВОЙ- рис 4Q Кристаллы зеркальных изо-
ствам, но различаются по меров натриево-аммонийной соли вин-
асимметрии кристаллов; крис- ной кислоты.
Талл ОДНОЙ формы является Аля того чтобы показат-. а«кмметрию пристал-т - г лов, ДЕе рраин. обозначенные буквами а и о,
как бы зеркальным изобра- заштриховгны
жением кристалла другой
формы (рис. 40). Такие крис¬
таллы называются энантиоморфными, а образующие их вещества —
оптическими антиподами.

Вант-Гофф и Ле Бель объяснили существование оптических анти¬
подов тем, что молекулы этих веществ содержат асимметрические
атомы углерода и, следовательно, могут иметь изомеры, структуры
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которых отвечают приведенным на рис. 39 вариантам. Действительно,
в молекуле винной кислоты

НО ОН

но ,11, ОН
атом углерода, отмеченный цифрой 2, является асимметрическим, он
связан с четырьмя различными радикалами —Н,—ОН,—СООН и
СН(ОН)—СООН. Поэтому данное вещество должно иметь два опти¬
ческих изомера*.

Нужно отметить, что зеркальной изомерии не существовало бы,
если бы четыре линии связи атома углерода находились в одной плос¬
кости. В этом случае в структурах

АЗ А В
\ / \ /
С С

/ Ч / 4
D Е Е D

расстояния между атомами (например, между атомами D и А) были бы
различными и данные изомеры отличались бы по химическим свойст¬
вам— наблюдался бы другой вид изомерии, о котором будет сказано
ниже. '

Оптическая изомерия свойственна всем соединениям, содержащим
асимметрические углеродные атомы. Вот несколько примеров подоб¬
ных веществ (асимметрический атом обозначен звездочкой):

СН3 , ОН ОН ОН ОН ОН
1 I Н\ I I 1 I

СаН5—С* —ОН СН,, —С *—СООН >С— С.*— С*— С*—С*— сн.он
I I О^ | I I I
Н Н Н Н Н Н

изобутиловый молочная гексозг)
спирт кислота

С появлением в молекуле каждого следующего асимметрического
атома число изомеров возрастает вдвое; при наличии п таких атомов
оно равно 2я. Поэтому для последнего соединения — гексозы — воз¬
можны 16 изомеров; все они были найдены. Четыре из них встречают¬
ся в природе, остальные были получены искусственным путем.

Как уже указывалось, химические свойства оптических антиподов
совершенно одинаковы. Эти изомеры отличаются друг от друга толь¬
ко симметрией (точнее, асимметрией) кристаллов и направле¬
нием вращения плоскости поляризации с в е-
т а.

Если пропускать поляризованный свет** через один из оптических изомеров
(взятый в кристаллическом, жидком, газообразном или растворенном состоянии),

* Асимметрическим является также атом углерода 3, однако в виду одина¬
кового окружения атомов 2 и 3 изомеры, обусловленные асимметрией атома 3,
те же самые, что и изомеры, обусловленные асимметрией атома 2.

** Явление поляризации света рассматривается в приложении 4.
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то плоскость поляризации поворачивается на определенный угол, зависящий от
того, сколько молекул вещества находится на пути светового луча, Вещества,
вращающие плоскость поляризации света, называют оптически активными ве¬
ществами, При пропускании поляризованного света через другой изомер плос¬
кость поляризации поворачивается на тот же самый угол, но в другую сторону.
Один из изомеров называют правовращающим (-£), другой — левовращаю¬
щим ( — ).

В органической химии различают D (правую) и L (левую) конфигурации
оптических изомеров (D и L являются начальными буквами латинских слов
«dexter» — правый и «laevu's»—
левый). Так, D- и L-формы СООН СООН
аминокислот рассматривают
как производные D- и /.-изо¬
меров аминокислоты аланина
(рис. 41).

В химических реакциях,
происходящих без участия
оптически активных веществ,

всегда получается смесь изо¬

меров, содержащая обе формы
в строго одинаковых количест¬
вах. Известно три метода
разделения оптических изо¬
меров; все они были впервые
предложены Пастером.

К При кристаллизации смеси оптических изомеров они образуют кристаллы
различной асимметрии; внимательно рассматривая эти кристаллы, можно ото¬
брать кристаллы одного изомера от кристаллов другого.

L-аланин D-аланин

Рис. 41. Оптические изомеры аланина

Рис. 42. Строение продуктов соединения оптических
изомеров с другим оптически активным веществом

2, Микроорганизмы, питающиеся данным веществом, как правило, разру¬
шают только один из оптических изомеров, оставляя нетронутым другой. Этот
факт объясняется тем, что для построения живых организмов могут быть исполь¬
зованы только определенные формы оптически активных веществ.

3. При образовании химических соединений оптических изомеров с другим
оптически активным веществом получающиеся продукты уже не будут одина¬
ковыми по свойствам. Это объясняется тем, что расстояния между атомами в этом
случае различны. Как можно видеть из рис. 42, при объединении в молекулу
двух частиц с асимметрическими атомами межатомные расстояния, например
расстояние DD', не могут быть одинаковыми для различных изомеров. Полу-
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чие. такие соединения, можно отделить их друг от друга, а затем снова выделить
из них оптические изомеры.

Интересно, что белки всех живых организмов состоят только из L-изомеров
аминокислот. Причины этого явления пока не выяснены. Поскольку в организ¬
мах- используются только определенные формы оптически активных веществ,
другие их формы являются бесполезными для живых существ. Этим объясняется
тот факт, что микроорганизмы разрушают только один из оптических изомеров
в смеси, оставляя другой нетронутым.

Другим видом пространственной изомерии, не связанным с нали¬
чием несовместимого зеркального расположения атомов в молекулах,
является геометрическая изомерия. Она вызвана неодинаковым раз¬
мещением атомов и характерна для непредельных и циклических ор¬
ганических соединений. Различное расположение заместителей у угле¬
родных атомов относительно двойной связи (в случае непредельных
соединений) или плоскости цикла (в случае циклических соедине¬
ний) — вот причина этого вида изомерии. В первом случае изомера-
му являются вещества,, содержащие по одному неодинаковому за¬
местителю у каждого из атомов, соединенных двойной связью. Вещест¬
во, в котором одинаковые заместители расположены по одну сторону
плоскости, мысленно проведенной через двойную связь, называется
цис-'изомером. У транс-изомера заместители расположены по раз¬
ные стороны этой плоскости. Для соединений, содержащих циклы,
различие определяется тем, расположены ли одинаковые заместители
по одну (цис-) или по разные (транс-) стороны цикла. Таким образом,
в ^ис-форме одинаковые заместители сближены, а в траке-форме уда¬
лены Друг от друга. Примерами служат молекулы

Следует подчеркнуть, что цис-транс-изомерия отсутствует в не¬
циклических соединениях, содержащих только одинарные связи меж¬
ду атомами углерода, вследствие возможности вращения вокруг оди¬
нарной связи (например, групп СН3 в этане).

Геометрические изомеры в отличие от оптических изомеров обла¬
дают неодинаковыми физическими и химическими свойствами. Так,
температуры плавления цис- и трамс-дихлорэтиленов отличаются
более чем на 30 °С.

Таким образом, при некоторых особенностях строения молекул
оказывается недостаточной информация о последовательности связи
атомов — надо знать и их пространственное расположение, т. е. конфи¬
гурацию молекул.

цис-1, 2-дихлорэтилен транс-1, 2-дихлорэтилен

С1 С1

цис-1,2-дихлорциклопентан транс-1,2-дихлорциклопентан
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Нужно отметить, что пространственная изомерия, как и структур¬
ная, характерна и для неорганических соединений, в частности комп¬
лексных соединений (см. стр. 215—216).

Глава первая

ОСНОВНЫЕ ХАРАКТЕРИСТИКИ ХИМИЧЕСКОЙ СВЯЗИ—ДЛИНА,
НАПРАВЛЕННОСТЬ, ПРОЧНОСТЬ

Основными параметрами молекул являются длины связей между
атомами (межъядерные расстояния), углы, образованные в молекулах
линиями, соединяющими центры атомов в направлении действия меж¬
ду ними химических связей (валентные углы), а также энергии связей,
определяющие их прочность*. Для полной характеристики молекулы
необходимо знать распределение в ней электронной плотности и уров¬
ни энергии электронов.

I. Длины связей**. Ориентировочно оценить длину связи d можно
исходя из атомных или ионных радиусов или из результатов ориенти¬
ровочного определения размера молекул с помощью числа Авогадро
(см. стр. 9). Так, объем, приходящийся на одну молекулу воды,

0Hio= 18/(6,023 • 1023) =29,9- 10-м
откуда

Vo ~ ^9-9,9 • 10-а* ~3. 10-8см = ЗА.
Действительно, длины связей порядка 1 А. Для приближенного вы¬
числения d можно применить формулу

dA—В = ( dA —А + dB — в)/2»

основанную на допущении, что каждый атом вносит постоянный вклад
в межатомное расстояние.

Методы, о которых будет сказано ниже, позволяют найти точные
значения длин связей. Так, с помощью этих методов были найдены
величины d: для Н2—.0,74, N2— 1,09, О 2— 1,21 А. Закономерное
изменение атомных (ионных) радиусов в периодической системе эле¬
ментов связано с закономерным изменением межъядерных расстояний
d. Так, для молекул НХ имеем:

H-F . . .0,92 А Н-Br . . .1,42 А
Н-С1 . . .1,28 А Н—I . . .1,62 А

Если заменить в этом ряду водород на другой элемент (например, на
углерод), то характер изменения d для тех же X сохранится. Паралле¬

* Прочность связи можно характеризовать как энергией, так и силой, тре¬
буемой для разрыва связи; эти характеристики неравнозначны. Мы пользуемся
термином «прочность» как синонимом «энергия»,

** Здесь и в дальнейшем речь идет о межъядерном расстоянии, отвечающем
устойчивому состоянию молекул, когда силы притяжения уравновешиваются
силами отталкивания и потенциальная энергия минимальна (см. стр. 150).
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лизм изменений d в двухатомных молекулах позволяет для их коли¬
чественной оценки воспользоваться методами сравнительного расчета
(см. стр. 65)*.

Анализ опытных данных показывает, что при неизменном валент¬
ном состоянии межъядерное расстояние для данного типа связи оста¬
ется в различных соединениях практически постоянным. Так, во всех
алифатических соединениях dc-c лежит в пределах от 1,54 до
1,58 А; в ароматических соединениях — от 1,39 до 1,42 А.

При переходе от одинарной связи к кратной межъядерные расстоя¬
ния сокращаются, что можно связать с упрочением связи. Если
dc._e » 1,54, то dc=e «1,34 и dc=1.20 А.

2. Валентные углы. Величины валентных углов зависят от природы
атомов и характера связи. Если все двухатомные молекулы (вида А2
ши АВ) могут быть изображены так:

• о
А В

то для трех-, четырехатомных и более сложных молекул возможна
различная конфигурация.

Трехатомная молекула может иметь или линейную, или нелиней¬
ную форму:

• о •

В А В В В

^ ВАВ = 180° BAB < 180°

К первому типу относятся молекулы, содержащие некоторые элемент
ты II группы (например, ВеС12, ZnBr2, Cdl2) и ряд других (С02, CS2);
такой же конфигурацией обладают некоторые молекулы с неодинако¬
выми межъядерными расстояниями (в частности, HCN). Ко второму
типу принадлежат многие соединения /j-элементов VI группы (S02,
Н20 и т.д.).

В ряду сходных молекул ^ВАВ закономерно изменяется. Приме¬
ром может служить ряд Н20 (104°28') — H2S (92°) — H2Se (91°) —
Н8Те (89°30').

Четырехатомная молекула АВ3 может иметь или плоскую, или пира¬
мидальную форму (рис. 43). Первый тип молекулы характерен для
некоторых соединений элементов III группы (ВС1а, А1Вг3); плоскую
конфигурацию имеют и некоторые ионы (N03, COjf). Примером Т-
образной молекулы служит C1F3.

Чаще встречается неплоское расположение атомов в молекулах.
Пирамидальной формой обладают NH3, РС13 и другие соединения
р-элементов V группы. Здесь также наблюдается закономерное изме-

* Этим способом удалось определить значения d более чем для 100 различ¬
ных связей, для которых отсутствуют экспериментальные данные.

114



нение углов, например в рядах NH3 (107°20') — PHS (93°20') — AsH3
(9Г50') — SbH3 (91*20'); PCl3 (101°)—AsCl3 (97°) —SbC'l3(96°) —
BiCl3(94°) и PF3(104°) —PC13(101°)—PI3(98°).

Рис. 43. Варианты структуры молекулы - АВ3

В четырехатомных молекулах валентные углы могут принимать
и другие значения. Укажем в.качестве примеров на ацетилен и пере¬
кись водорода (рис. 44).

К 1,06 С 1,21 С /,0В н

а

Рис. 44. Строение молекул: Рис. 45. Варианты строения молекулы АВ4
а — ацетилена; б — перекиси во-
дорода (над связями указаны

межатомные расстояния)

Молекулы АВ4 могут иметь формы, изображенные на рис. 45.
Первый тип встречается сравнительно редко. Примером квадратной
плоской частицы может служить ион (PdCl4)2-. Более распространено
тетраэдрическое расположение атомов. Оно типично для углерода
(см. стр. 108) и его аналогов по IV группе. Тетраэдрическую структу¬
ру имеет и ион (S04)2-.

Очень простой способ предсказания валентных углов был разра¬
ботан Гиллеспи. В его основе лежит модель отталкивания локализо¬

ванных электронных пар.
Предполагается, что каждая пара электронов, окружающих дан¬

ный атом, обозначаемая в льюисовских формулах двумя точками,
образует электронное облако, причем вследствие отталкивания об¬
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лака располагаются так, чтобы быть возможно дальше друг от друга.
В первом приближении можно считать отталкивание всех облаков
одинаковым, тогда в зависимости от их числа они будут располагаться,
как указано ниже.

Число и расположение электронных облаков

2 линейное
3 треугольник
4 тетраэдр
5 тригональная бипирамида
6 октаэдр
7 семиоершинник — октаэдр с дополнительным высту¬

пом

Выражения «тетраэдр» и т. п. указывают фигуру, к вершине которой
направлены оси симметрии электронных облаков, если атом помещен
в центре фигуры. Расположение атомов будет иметь иную конфигура¬

цию, если в молекуле имеются

электронные пары, не образую¬
щие связь, — неподеленные пары.
Так, при тетраэдрическом распо¬
ложении четырех электронных пар
вокруг атома азота в молекуле ам¬
миака

Н: N: Н

Н

Н
Н

Рис. 46. Объяснение конфигурации
молекулы NHe

эта молекула имеет пирамидаль¬
ное строение, так как одна вер¬
шина в тетраэдре занята не ато¬
мом, а неподеленной парой (рис.46).

Описанная простая модель мо¬
жет быть уточнена тремя дополне¬
ниями.

1. Электронное облако двойной связи занимает большее прост¬
ранство, чем облако одинарной связи.

2. Облако неподеленной пары занимает большее пространство,
чем облако связующей пары (так как последнее в значительной степе¬
ни сосредоточено между атомами).

3. Чем более электроотрицателен атом-партнер центрального ато¬
ма, тем меньшее пространство вблизи последнего требуется для элект¬
ронной пары (так как она оттянута к атому-соседу).

Эти уточнения хорошо объясняют наблюдающиеся небольшие от¬
клонения от простой модели.

Изложенный метод весьма полезен для объяснения и предсказания
строения различных молекул. Некоторые примеры его применения
приведены на рис. 47. Рекомендуется проверить на каждой приве¬
денной конфигурации применимость простой модели и ее уточнений.

В алифатических органических соединениях длина связей С—С
равна ~1,54 А, а валентные углы между связями С—С составляют
109,5°; углеводороды ряда метана имеют структуру зигзагообразной

не



Рис. 47. Объяснение конфигурации различных молекул с помощью мо¬
дели отталкивания электронных пар

цепочки. В качестве примера на рис. 48 изображено строение молеку¬
лы нормального пентана.

В насыщенных циклических углеводородах длина связей С—С
(и С—Н) та же, но валентные углы искажены. Это искажение углов
приводит к напряжению цикла. Молекула циклопентаиа уже имеет
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@C QH
Рис. 48. Строение молекулы нормального пентана

тетраэдрические углы; четыре атома в ней расположены в одной плос¬
кости, а пятый лежит примерно на 0,5 А выше (рис. 49).

Молекула циклогексана также имеет неплоскую структуру с тетра¬
эдрическими валентными углами. Здесь может быть два варианта—

«кресло» и «ванна» (рис. 50); первая
структура считается более вероят¬
ной. Исследования показали, что
молекулы циклогексана в обычных
условиях действительно имеют
форму «кресла».

На примере перечисленных
выше соединений углерода мы
убеждаемся в том, что для одного
и того же элемента валентные углы

в различных соединениях могут
быть неодинаковыми. Для опре-

_ деления значений валентных уг-

Рис. 49. Строение^молекулы цикло- лов ПОМ[ШО методов электроно¬
графического (см. стр. 123—129),

Рис. 50. Варианты структуры молекулы циклогексана.’
а — «кресла», б — «ванна»
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рентгенографического (см. стр. 250—252) и спектрального (см.
стр. 129—132) пользуются также измерением дипольных моментов
(см. стр. 136—141).

3. Прочность связи. Мерой прочности химической связи
может служить как количество энергии, затрачиваемой на ее разрыв,
так и величина, которая при суммировании по всем связям дает энер¬
гию образования молекулы из атомов («средняя энергия связи»).
Энергия разрыва связи (энергия диссоциации связи) всегда положи¬
тельна; энергия образования связи по величине та же, но имеет отри¬
цательный знак.

Для двухатомных молекул энергия связи равна по величине энер¬
гии диссоциации. Для многоатомных молекул с одним типом связи,
например для молекул АВП, средняя энергия связи равна l/n-й части
полной энергии образования соединения из атомов. Так, энергия, пог¬
лощаемая в процессе

СН4 -► G + 4Н

равна 397 ккал/моль. Но в молекуле метана все четыре связи С—Н
равноценны; поэтому средняя энергия*этой связи

Eq_h = 397/4 = 99 ккал/моль.

Этот расчет определил и масштаб значения Е\ для водорода 104,
для кислорода 118 ккал/моль. Отнеся каждое из значений Е к одной
молекуле, мы получили бы величину порядка ~10'18кал.

Но допустим теперь, что осуществляется процесс последова¬
тельного отрыва атомов В от молекулы АВЛ. При такой диссо¬
циации молекулы происходит изменение ядерной и электронной кон¬
фигурации системы и, как следствие, изменение энергии вазимодейст-
вия атомов, входящих в молекулу. Так, если вСН4углы Н—С—Н
равны 109,5°, то в СН3 они составляют примерно 120° — тетраэдри¬
ческая группа СН8 в метане превращается в почти плоский металь¬
ный радикал.

Вот почему энергия последовательного отрыва каждого из атомов
В в молекуле АВЯ неодинакова. При этом возможны различные слу¬
чаи. Если разрыв одной связи требует некоторого ослабления другой,
тогда энергия последовательного отрыва уменьшается. Примером служит
молекула Н20. Отрыв первого атома водорода требует 118 ккал/моль,
второго — 102 ккал/моль (последняя величина характеризует
прочность радикала ОН). Если разрыв одной связи сопряжен с уп¬
рочением другой, то последовательность будет обратной. Так, отрыв
атомов хлора от молекулы хлорида алюминия А1С13 сопряжен с за¬
тратой 91, 95 и 119 ккал/моль. Возможны и более сложные случаи.
Так, последовательный отрыв атомов водорода от метана связан с за¬
тратой энергии, равной соответственно 102, 88, 124 и 80 ккал/моль.
Однако для любого вещества средняя арифметическая величина сов¬
падает со средней энергией связи. Так, для СН4 имеем

Eq_н = (102 + 88 + 124 + 80)/4 = 99 ккал/моль.
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Энергия отрыва атомов известна для немногих молекул, поэтому
подобный расчет осуществим в единичных случаях.

Если в молекуле содержится более двух различных атомов, поня¬
тие о средней энергии связи не совпадает с понятием об энергии диссо¬
циации связи. Если в молекуле представлены различные типы связи,
то каждому из них в первом приближении можно приписать опреде¬
ленное значение Е. Это позволяет вычислить энергию образования
молекулы из атомов. Так, энергия образования молекулы пентана
из атомов углерода и водорода определяется из уравнения*

= 4£с-с: + 12£о-н

Таблица 11

Длины и энергии разрыва химических связей

Свяяь Соединения
ДлИН'1 свя¬

зи , к
Е. ккал/моль

с-н Насыщенные углеводороды 1,095 98,7
С—F 1,381 116,3
С—CI
С-Вг

СС1„, CHClg
Бромяамещенные предельных углевояо

1,767 75,8

С-1
родов

Иодзамешенные предельных углеводо-
1,94 63,3

родов ..... ..... 2,14 47,2
С-С Насыщенные углеводороды 1,54 79,3
С—:С Бензол * 1 • • 1,40 116,4
с=с Этилен и его производные . . 1,34 140,5
с==с Ацетиленовые углеводороды , 1,20

1,160
196,7

с=о 191,1
о~н н4о 0,958 110,1
О—н 0,96 104,7
0-0 н2о2 1,48 33,3
S-H H2S 1,346 86,8
s=o so2 ' 1,432 125,9
N—Н NHq, амины 1,008 92,0
N=;o NO 1,151 149,4
As-H AsH^ 1,519 47,5

В табл. 11 приведены энергии некоторых связей. Рассматривая
эти величины, мы убеждаемся в закономерном их изменении в перио¬
дической системе элементов. Так, уменьшение энергии связи в ряду
С—Х(Х = F, Cl, Br, I) обусловлено ослаблением связей с ростом межъ-
яд€:рного расстояния углерод — галоген. Большая прочность связи
С—F является одной из причин химической инертности фторпроиз-
водных углеводородов, в частности перфторалканов CnF2n+2- Уси-

* Конечно, такой путь дает лишь ориентировочные результаты. Он приводит
(вопреки опытным данным) к одинаковым атомным энергиям образования всех
изомеров данного соединения.
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ление связи в ряду свидетельствует о возрастании ее прочности и,
как следствие, о сокращении межатомных расстояний (см. стр. 114),
При переходе от одинарной связи к двойной и тройной (между одни¬
ми и теми же атомами) энергия связи возрастает, однако связь укреп¬
ляется непропорционально увеличению ее кратности.

Закономерное изменение Е в однотипных связях позволяет вос¬
пользоваться для их оценки методами сравнительного расчета. Так,
можно сравнивать значения средних энергий связи в двух рядах
однотипных соединений (например, в рядах Э2 и НЭ, где Э = С1, Вг,

Еггъ.ккал

Рис.. 51. Взаимосвязь энергий
связи соединений кремния и

углерода

£с.3,ккал

Рис. 52. Взаимосвязь энергий
и длин связи в молекулах га¬

ло ген и дов у гле р ода

I). Пример такого рода сопоставления приведен на рис. 51, где срав¬
ниваются значения средних энергий связей элементов главной под¬
группы шестой группы с углеродом и кремнием (графической экстра¬
поляцией можно оценить неизвестное значение Е(^_132 ккал/моль).

Теперь рассмотрим пример сопоставления значения Е со значения¬
ми другого свойства в одном ряду веществ. Мы уже видели, что энер¬
гия связи уменьшается с возрастанием длины связи. Допустим, что
в первом приближении это уменьшение для связи данного элемента
с рядом аналогов линейное (например, для связи С—Э, где Э = F,
С1, Вг, I). Справедливость такого предположения иллюстрируется
на рис. 52. К этому примеру можно было бы присоединить сравнение
межъядерных расстояний и энергий связи углерод — углерод в зави¬
симости от кратности связи и др.

Значения Е для органических соединений более достоверны, чем
для неорганических, так как первые характеризуются очень большим
разнообразием изученных молекул при незначительном числе раз¬
личных связей; вторые, наоборот,'представлены весьма большим чис-
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лом разнообразных связей при сравнительно скудном эксперименталь¬
ном материале. Не останавливаясь на методах определения энергий
связи (путем измерения энергетических эффектов различных процес¬
сов, анализа спектров и др.), укажем на следующее: зная энергию
данного процесса и энергию всех связей, кроме данной, можно вычис¬
лить последнюю. Так, при сгорании водорода по реакции

2Н2 + 03 = 2Н20

выделяется 115,6 ккал. Представим себе, что процесс протекает так:
рвутся связи Н—Н и О—О, а образовавшиеся атомы соединяются в
молекулы Н20, каждая из которых содержит две связи О—Н:

2Н, +

2£н-и

4Н +

Тогда из закона сохранения энергии следует, что

2^н—н + ^о—о — 4^о—н = — 115,6,

откуда, зная значение энергии для любых двух связей, находим Е
для третьей связи. Так,

Eq_ н = (2£ji—н + ^о—о+ 115,6)/4.

Подставляя в это уравнение значение £н-н = 103,3 и Ео-о =
= 118,0 ккал/моль, находим £о-н = 110,1 ккал/моль.

Энергия образования соединения из атомов равна по величине
и противоположна по знаку сумме энергий связи. При этом подразу¬
мевается, что как исходная молекула, так и продукты ее диссоциации
находятся при абсолютном нуле и обладают свойствами идеального
газа (см. стр. 239), причем продукты диссоциации находятся в основ¬
ном состоянии. Однако химик часто встречается с реакциями при вы¬
соких температурах и давлениях и с реакциями между соответствую¬
щим образом возбужденными атомами. Если изменение температуры
и давления мало влияет на энергию связи (поэтому все приведенные
выше значения Есв взяты при Р = 1 атм и t — 25 °С)*, то переход
в возбужденное состояние сопровождается большим энергетическим
эффектом.

* Различие в значениях £св при Т = 0 и Т = 298 К, как правило, не пре¬
вышает I ккал/моль,
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Глава вторая

ФИЗИЧЕСКИЕ МЕТОДЫ ОПРЕДЕЛЕНИЯ СТРУКТУРЫ МОЛЕКУЛ

Как указывалось выше, теория химического строения А. М. Бут¬
лерова установила, что каждая органическая молекула имеет строго
определенную структуру, и указала химические методы, с помощью
которых можно установить строение молекул. Химические методы ис¬
следования структуры были разработаны также для определения
строения комплексных соединений — одного из важных классов не¬
органических веществ (см. стр. 215—216). С помощью химических
методов было определено строение огромного количества веществ;

Н мощному
Пакуум-насосу

эти данные наряду с результатами изучения свойств соединений и
закономерностями их изменения, обнаруженными в связи с открытием
и разработкой периодического закона, явились основой, определившей
пути развития химической науки.

Химические методы исследования строения молекул широко ис¬
пользуются и в настоящее время, однако наряду с ними применяется
ряд физических методов структурного исвле-
д о в а н и я, которые дают возможность изучить особенности строе¬
ния молекул, не определяемые химическими способами (точные зна¬
чения расстояний между атомами й углов между связями, распреде¬
ление электрических зарядов в молекуле и др.).

Одним из широко используемых методов изучения структуры
является электронография.

,1. Электронография. В методе электронографии используется яв¬
ление дифракции электронов на молекулах. Электроны, как и все
другие микрочастицы, обладают волновыми свойствами. Поэтому
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при встрече пучка электронов, характеризуемых длиной волны де
Бройля X, с препятствием, имеющим размеры того же порядка, что
и возникает дифракционная картина, соответствующая этой длине
волны.

Изучение дифракции электронов производится в установке, на¬
зываемой электронографом; схема, показывающая принцип действия
этого прибора, представлена на рис. 53.

Источником электронов в электронографах обычно служит раска¬
ленная металлическая нить: при сильном нагревании металлы начи¬
нают испускать электроны. Вылетающие из нити электроны ускоряют
разностью потенциалов, которая при исследовании структуры моле¬
кул составляет несколько десятков тысяч вольт (обычно 30—60 тыс. В);
в результате получают электроны, обладающие большой скоростью, —
быстрые электроны. Величина X для электронов, ускоренных разно¬
стью потенциалов V, может быть подсчитана подстановкой в уравне¬
ние де Бройля (1.40) значения скорости электронов v, вычисленной из
соотношения

еУ = mev2/2, (II 1.1)

где: е и те — соответственно заряд и масса электрона. Так, для V =
= 10 ООО В получается X = 0,12 А.

При помощи диафрагмы из потока ускоренных электронов выделя¬
ют узкий пучок (толщина применяемого в электронографах пучка сос¬
тавляет обычно около 0,1 мм). Для изучения структуры в пучок элект¬
ронов вводится некоторое количество молекул исследуемого вещест¬
ва. Если вещество является газом или легкокипящей жидкостью, то
его помещают в стеклянный баллон о отводной трубкой (рис. 53),
заканчивающейся узким соплом1. Поворот крана дает в течение корот¬
кого времени (порядка 0,1 с) струю исследуемого газа. Если вещество
имеет высокую точку кипения, в электронографе монтируется не¬
большая электрическая печь, нагревающая исследуемое вещество
до той температуры, при которой оно превращается в пар. При про¬
хождении пучка электронов через струю - исследуемого вещества
происходит дифракция электронов, которая регистрируется на фото¬
графической пластинке, помещаемой на некотором расстоянии (обыч¬
но 10—25 см) от струи.

При изучении дифракции электронов в приборе нужно поддержи¬
вать весьма высокий вакуум; поэтому установка соединена с вакуум-
насосом большой производительности, непрерывно откачивающим
вводимый в электронограф газ. Высокий вакуум необходим ввиду
того, что электроны очень сильно тормозятся веществом. Это же об¬
стоятельство делает необходимым использование быстрых электро-
но:з при изучении строения молекул. Медленные электроны с энергией
поэядка 100 эВ будут полностью заторможены, если встретят на своем
пути всего лишь 5—6 молекул вещества.

Получаемая на фотопластинке дифракционная картина, называе¬
мая элекшроногрйммой, состоит из центрального пятна, обазованного
электронами, не претерпевшими отклонения, и из колец различной
интенсивности, обусловленных попаданием на фотопластинку элект¬
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ронов, рассеянных под различными углами 0 к первоначальному на¬
правлению пучка. Изменение интенсивности почернення на электро-
нограмме в зависимости от угла 0 является строго определенным и
зависит от строения молекул исследуемого вещества. На рис. 54 в
качестве примера показаны электронограммы для СС14 и CS2. Рас¬
шифровка электронограммы дает возможность определить структуру
молекулы.

S’

Рис. 64. Электронограммы;
а — eei4i 6 — cs

Для расшифровки электронограммы используется соотношение,
определяющее интенсивность / потока электронов, рассеянных мо¬
лекулами под углом 0 к первоначальному направлению электронно¬
го луча: оно имеет вид*

/> п

I~V V Z:Zm(sm sr/sr). (III. 2
I ' i m

В выражении (111.2)

s= (4n/X) sin (9/2), (III .3)

a r — межъядерное расстояние; знак4 ~ обозначает пропорциональ¬
ность.

* Вывод соотношения (III.2) дан в приложении 5.
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При вычислениях с помощью уравнения (II 1.2) производится
суммирование величин ZtZm(sin sr)/sr для каждого из атомов, входя¬
щих в молекулу. Под Zz подразумевается заряд ядра рассматривае¬
мого атома, под Zm — заряд ядра соседнего с ним атома, а под г —
расстояние между данным атомом и соседним. Первым соседом рас¬
сматриваемого атома считается он сам, в этом случае Z, = Zm, г = О,
а (sin sr)/sr = 1) таким образом, данный член суммы равняется просто
Z2. Рассмотрим использование соотношения (II 1.2) на нескольких
примерах. Для двухатомных молекул, состоящих из одинаковых
атомов (например, Cl2, Br2, N2 и т. п.) с зарядом ядра Z, соотношение
(II 1.2) приобретает вид

sin sr I sin sr \
Z* + Z*  ~ Z2 1 +

sr \ sr J
(HI-4)

В полученном выражении содержится член (sin sr)/sr, в который вхо¬
дит межъядерное расстояние г; из (II 1.3) видно, что s имеет размерность
см-1, поэтому sr является безразмерной величиной. На рис. 55 пред¬
ставлен график функции

(III.5)у = (sin х)/х.

Эта функция является периодической и имеет максимумы и миниму¬
мы, которые с ростом х становятся все менее заметными. Первые че¬
тыре максимума соответствуют значениям х, равным 7,73; 14,06;
20,46 и 26,66. Очевидно, что умножение функции (sin х)1х на постоян¬
ную величину изменит только амплитуду колебаний и не повлияет
на положение максимумов. Не изменит их положения также и при¬
бавление к данной функции какой-либо постоянной величины; это
приведет лишь к поднятию всей кривой над осью х. Таким образом,
интенсивность рассеяния электронов двухатомными молекулами,

описываемая соотношением (II 1.4), является периодической функцией
величины sr\ эта функция имеет максимумы, отвечающие значениям
sr, равным 7,73; 14,06; 20,46; 26,66 и т. д. Из рис. 55 видно, что наи¬

более резким является
первый максимум.

Для расшифровки эле-
ктронограммы двухатомной
молекулы нужно найти
величину углов 0, для
которых интенсивность

потока рассеянных элект¬

ронов является максималь¬

ной. Эти углы можно
определить, измерив ра¬

диусы колец на электро-
нограмме; отсюда, зная

расстояние от источника

молекул до фотопластинки,
легко вычислить искомый

stn X

X
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угол. Подстановка величин 0 в соотношение (II 1.3) поз¬
воляет вычислить значения s, соответствующие максимумам интен¬
сивности. С другой стороны, как было указано выше, известны зна¬
чения произведения sr, при которых интенсивность рассеянных элек¬
тронов имеет максимальное значение. Отсюда может быть определена
величина межъядерного расстояния г.

Так, определенные экспериментальные значения s для первых трех
максимумов на электронограмме хлора равны 3,87; 6,93 и 10,29 А-1;
вычисление т приводит к следующим результатам:

г = 7,73/3,87 = 2,00А, г = 14,06/6,93 = 2, ОЗА; /• = 20,46/10,29 = 1,99А.

Таким образом, межъядерное расстояние в молекуле хлора может
быть принято равным г = 2,01 ± 0,02 А.

Для нахождения межъядерного расстояния в двухатомных моле¬
кулах можно ограничиться измерением величины s, соответствующей
первому максимуму интенсивности на электронограмме; как уже ука¬
зывалось, этот максимум наиболее резко выражен, поэтому опреде¬
ление здесь может быть осуществлено с большей точностью, чем для
последующих максимумов.

Для расшифровки электронограмм более сложных молекул используют ме¬
тод проб и ошибок. Этот метод состоит в том, что исследуемой молекуле припи¬
сывают определённое строение, С помощью соотношения (III.2) рассчитывают за¬
висимость интенсивности почернения на электронограмме от величины s и затем
сравнивают эту зависимость с экспериментальной. В случае совпадения макси¬
мумов теоретической и экспериментальной кривых можно считать, что молекула
имеет ту структуру, которая была предположена. Если совпадения нет, то нужно
испытывать другие варианты структуры до тех пор, пока не будет достигнуто соот¬
ветствие рассчитанной и экспериментальной кривых,

В качестве примера рассмотрим расчет кривых интенсивности рассеяния
электронов для четыреххлористого углерода ССЦ и бензола СеНа. Предположим
в соответствии с данными органической химии, что молекула CCI4 имеет тетраэд¬
рическое строение! Из рассмотрения модели, изображенной на рис. 56, следует,
что если расстояние G—CI обозначить R, то расстояние Cl—CI будет равно
2 у/~2/3 /?=1,63/?. Составим функцию интенсивности рассеяния электронов
для данной модели, Рассмотрим сначала атом урлерода. Первым соседом этого
атома является он сам, это дает член Z|j другие соседи атома С — атомы С1,
которые находятся на расстоянии R; этих атомов четыре. Таким образом в сумме
появляется слагаемое

4Za Zej (sin sR)/sR.

Теперь рассмотрим атомы хлора. Каждый атом хлора (а их четыре) имеет сосе¬
дями самого себя, один атом углерода на расстоянии R и три атома хлора на
расстоянии 1,63 Ri отсюда в сумме появляются слагаемые

а „ „ sins/? , „ . sin l,63s/?
4Zgi+4Z0Zgi ^ 4- 4 • 3ZCI •

Складывая все члены, получим

/ - 7* + 4Z2 + 87 7 Sin$R + 197* -,ln 1 '63sR-
1-га + 4Zel + 8ZeZffl, sR +12 ZC1 1>63eR
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Если принять R = 1,75 А, то получается кривая интенсивности, все максимумы
которой совпадают с экспериментальными, Таким образом метод электроногра¬
фии показывает, что молекула СС14 имеет тетраэдрическое строение и расстоя-

О

ния С—С1 и Cl—CI равны соответственно 1,75 и 1,63* 1,75 = 2,85 А,
При расчете кривой интенсивности для бензола нужно иметь в виду, что

методом электронографии трудно установить положение атомов водорода в моле¬
куле. Это обусловлено тем, что заряд ядра атома водорода — протона, равный
единице, очень мал ло сравнению с зарядами ядер других атомов. Отсюда рассея¬
ние электронов на протонах незначительно и мало сказывается на кривых
интенсивности. Поэтому при расчете электронограммы для бензола в первом при¬
ближении можно учитывать только строение углеродного «скелета».

С1 С

Р'ис. 56. Схема для расчета Рис. 57. Схема для расчета
электронограммы СС14 электронограммы СвН»

f/\/ww
r/\jy—
л наол

42°

ПО,5°

-/06"

102°*

Наблюдаемая
иитеисиёнссть

5 10 tS 20■ s, A~

Рис. 58 Наблюдаемая и рассчитан¬
ные кривые интенсивности рассеян¬

ных электронов для CHF3

Предположим, что шесть углерод¬
ных атомов СвНе лежат в одной плос¬
кости, образуя правильный шестиу¬
гольник с расстоянием между сосед¬
ними атомами, равным R, Тогда, как
видно из рис. 67, каждый атом углеро¬
да имеет кроме самого себя пять сосе¬
дей, два из которых находятся на рас¬
стоянии R, два других —на расстоянии

|/,3 R = 1,74R и °Дин на расстоянии
2R. Отсюда для интенсивности рассея¬
ния получаем выражение

о ц sin $R
l~6Z?. + V2Zq —— +

sR

, sin 1,74sR p

+ i2Z° ~ 1,74sR + 6Z°
sin 2sR

2 sR

Если принять R = 1,40 А, то положе¬
ния всех максимумов на теоретической
и экспериментальной кривых совпадают.
Таким образом метод электронографии

подтверждает предположение о циклическом строении бензола и позволяет оп¬
ределить размеры бензольного кольца Чрезвычайно большое значение имеет
тот факт, что, как показывает электронографическое исследование, все связи
в бензольном кольце имеют одинаковую длину. Объяснение этого факта совре¬
менной теорией химической связи см. на стр. 173—175,
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Ha piiCi 58 приведены наблюдаемая и рассчитанные кривые интенсивности
рассеяния электронов для CHF3. Расчет сделан для различных значений углов
между связями F—С—F. Из сопоставления кривых можно сделать вывод, что
значение данного угла в молекуле CHF3 лежит между 106 и 110,5°.

Недостатком метода проб и ошибок является необходимость заранее зада¬
ваться той или иной моделью молекулы. Для сложных молекул, где возможно
много вариантов структуры, становится трудным отыскать тот, который отве¬
чает истинному строению молекулы. Существуют и другие методы расшифров¬
ки электронограмм, не содержащие такой неопределенности, но их изложение
не может быть приведено в этой книге. Однако большое число данных, имеющих
принципиальное зна'чение для химической науки, было получено в результате
расшифровки электронограмм методом проб и ошибок.

В табл. 12 приведены некоторые результаты электронографиче¬
ского исследования структуры молекул.

Таблица 12

результаты электронографического определения структуры некоторых молекул

Молекула
Раевтояние

атомами.

между

к
Форм., молекулы

Вга Вг-Вг 2,28
2,01

Гантель

С1а С1-С1 »

соа С-0 1,13 Линейная
csa С—S 1,54 »

soa S-0 1,43 Изогнутая, угол О—S—О равен
120±5°

СС14 C-CI 1,75 Тетраэдр
РС1а P-CI 2,00 Пирамида, угол Cl—Р—CI равен

101 ±2°
С«н, с-с 1,40 Плоское кольцо

СвН12 с-с 1,52 Кольцо с зигзагообразным располо¬
жением атомов -

Сгн» с-с 1,55
С2н4 с=с 1,34
С2на с=с 1,22
BF, В—F 1,30 Плоская, угол F—В—F равен 120°
S1F4 Si-F 1,54 Тетраэдр

N(CH,)a N—С 1,47 Пирамида, угол С—N—С равен 108°
Р4 Р-Р 2,21 Тетраэдр
(HF)/, F-F 2,25 Зигзагообразная цепь
цис-СдЬ'^С!^ С1-С1 3,22
транс- С2Н2С1Я CI-CI 4,27

Метод электронографии не всегда может быть использован для
установления структуры молекул. Как уже указывалось, он с трудом
определяет положение атомов водорода. Применение электроногра¬
фии встречает большие затруднения в случае сложных молекул, со¬
держащих много различных групп атомов.

2. Молекулярные спектры. При рассмотрении атомных спектров
(см. стр. 50) было установлено, что спектральные линии возникают в
результате переходов электронов в атоме с одних энергетических уров¬
ней на другие. Существование дискретных уровней энергии в атомах
обусловлено квантовомеханическим характером движения электро¬
нов. В молекулах кроме движения электронов возможно также пере-
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мещёние ядер друг относительно друга — могут возникать колебания
и вращение атомов вокруг центра масс. Эти движения тоже кванту¬
ются, однако ввиду значительно большей массы частиц энергетиче¬
ские уровни здесь лежат очень близко друг к другу; меньше всего раз¬
личаются уровни вращения молекул.

Обычно изучают спектры поглощения молекул. Для этого через
иссЛедуемое вещество пропускают свет и при помощи спектрографа
устанавливают, излучение каких длин волн поглощается. Поглощая
квант излучения, молекула переходит из одного энергетического со¬
стояния в другое; поглощаются только те кванты, энергия которых
равна энергии этих переходов; таким образом, спектр поглощения,
так же как и эмиссионный спектр, позволяет судить об энергетических
уровнях в молекуле.

В соответствии с изложенным выше различают три вида молеку¬
лярных спектров — спектры электронных переходов, колебательные
(вибрационные) спектры и вращательные (ротационные) спектры.
На рис. 159 (приложение 2) указаны энергии и длины волн излуче¬
ния, соответствующие различным изменениям в состоянии молекул.

Наименьшую величину имеют энергии вращательных переходов
в молекулах; им соответствует излучение, лежащее в дальней инфра¬
красной области. Вращательные спектры можно наблюдать «в чистом
виде» без наложения на них изменений в других видах движения —
колебательных и электронных переходов. ..

Энергия колебательных переходов приблизительно в 10 раз боль¬
ше энергии вращательных переходов; соответствующее им излучение
лежит в ближней инфракрасной области. Изменения в колебательном
движении молекулы всегда сопровождаются изменениями во враще¬
нии, поэтому колебательный спектр в отличие от вращательного не
может наблюдаться «в чистом виде»; эти спектры всегда накладывают¬
ся друг на друга, образуя колебательно-вращательный спектр.

Переходам электронов в молекулах, так же как и в атомах, соот¬
ветствуют энергии в несколько электрон-вольт; в этом случае излуче¬
ние является видимым и ультрафиолетовым. Переходы электронов
сопровождаются изменениями в колебательном и вращательном дви¬
жении; все это отражается на спектре, который в этом алучае пока¬
зывает совокупность всех видов энергетических изменений в моле¬
кулах.

Изучение молекулярных спектров дает много важных сведений о
молекулах, в том числе и об их структуре.

Исследование вращательных спектров позволяет определить мо¬
мент инерции молекулы (физический смысл понятия «момент инерции»
рассмотрен в приложении 6), зная который, можно сделать опреде¬
ленные заключения о структуре молекулы.

Получим уравнение, описывающее частоты линий вращательного
спектра двухатомной молекулы, состоящей из атомов А и В. Для это¬
го выразим энергию вращательного движения через момент им¬
пульса М и момент инерции I молекулы (ем. приложение 6):

£вр = УИ!/2/. (III .6)
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Для нахождения выражения, определяющего момент импульса М, не¬
обходимо решить уравнение Шредингера для частицы, равномерно
вращающейся на постоянном расстоянии от центра; таку ю систему на¬
зывают жестким ротатором. Как указывалось [стр. 37, уравнение
(1.65)], это решение дает

M = h VJ(J+ i) • (Ill .7)
Здесь квантовое число, которое может принимать значения 0, 1, 2,...,
обозначено, как принято в молекулярной спектроскопии, буквой J.
Подставляя (Ш.7) в (II 1.6), имеем

EBP = (W/2l)J(J+\). (III.8)

Уравнение (II 1.8) определяет уровни энергии вращающейся молекулы.
Найдем разность энергий AiiBp двух уровней, для которых J от¬

личается на единицу; пусть для одного уровня это квантовое число
будет J, а для другого J -f- 1, тогда

А£ВР= 4^ [(•/ + 1)(У+2)-У(У+ 1)1= -у (J-I- 1). (III.9)
Волновое число линии спектра, соответствующей переходу молекулы из
одного состояния вращения в другое, определится соотношением ч =
==1Д. = Л£вр/Лс, отсюда, учитывая (111.9), имеем

~ = (h/4n4c)(J + 1); (III. 10)

С помощью уравнения (111.10) по длинам волн линий вращатель¬
ного спектра находят момент инерции, из величины которого может
быть определено расстояние между ядрами атомов А и В (см. приложе¬
ние 6). Соотношения, позволяющие определить из вращательных спект¬
ров межатомные расстояния, могут быть получены .и для молекул,
состоящих более чем из двух атомов.

При смещении атомов в молекуле относительно положения равновесия воз¬
никает возвращающая сила /. Допущение, что она пропорциональна смещению
Ал, т.е. что

f = kAr (111.11)

отвечает условию гармонического колебания. Коэффициент пропорциональности
k называется силовой постоянной. Эта величина определяется на основании ана¬
лиза колебательного спектра из уравнения

А£кол = Й (III-12)

выражающего раэнесть двух энергетических уровней для гармонического виб¬
ратора; т* — приведенная масса (см. приложение 6). Значение k зависит от
природы атомов и кратности связи. Так, если feci,= 3,21- 10s и &нс1= 4,74- 10е
(одинарная связь), то ko,= 11,3- Ю5 (двойная связь), feN,= 22,4- 105 (тройная
связь) дин/см. В ряду аналогов HF—НС1—HBr—HI оца уменьшается с 8,65- 106
(HF) до 2,89- 10* дин/см (HI).

При больших Ал колебания становятся ангармоническими. Возвращающая
сила с ростом межатомного расстояния прогрессивно уменьшается и уравнение
(111.11) перестает быть справедливым.

Очевидно, если увеличить энергию воздействующего на молекулу
излучения, то можно в конце концов вызвать распад молекулы — ее
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диссоциацию. Дальнейшее увеличение сообщаемой энергии приведет
лишь к возрастанию скорости поступательного движения образующих¬
ся при диссоциации атомов, которое не квантуется. Поэтому при опре¬
деленной длине волны спектр станет непрерывным. Подобно тому
как по коротковолновой границе атомного спектра можно вычислить
энергию отрыва электрона от атома — энергию ионизации (см. стр. 52),
так : и коротковолновая граница электронного спектра мо¬
лекулы дает энергию диссоциации молекулы; отсюда можно найти
энергию связи.

В табл. 13 собраны данные о строении некоторых молекул и энер¬
гиях связи, полученные из изучения спектров. Как видно из приведен¬
ных в табл. 12 и 13 значений для С12, С02 и S02, результаты электро¬
не графического и спектрального определения строения молекул хо¬
рошо согласуются. Точность спектрального определения г значитель¬
но выше, чем электронографического.

Таблица 13

Результаты спектрального исследования некоторых двух- и
трех атомных молекул для веществ в газообразном состоянии

Молекула г. % ЕСВ- sB

н2 0,74116 4,4763
Li2 2,6725 1,03
Na2 3,0786 0,73
Cl2 1,988 2,475
HF 0,9175 5,8
HG1 1,2744 4,430
КС1 2.6666 4,97
Csl 3,315 3,37

Молекула Межъядсрвоч paoeTojinwfii К
Валентный

угол, град

(1) (3) (2) 'l~3 Г2-3

о=с=о 1.Ш0 1,160 180
н-о-н 0,958 0,958 104,5
o=s=o 1,432 1,432 122

оэ 1,278 1,278 117
o=c=s 1,160 1,560 180
H-C=N 1,059 1,157 180

Кроме электронографического и спектрального методов большое
значение для установления структуры молекул имеет метод рентгено¬
структурного анализа кристаллов (см. стр. 249—253). Следует от¬
метить, что конфигурация молекулы в кристалле может заметно от¬
личаться от конфигурации изолированной молекулы.
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Глава третья

ОСНОВНЫЕ ТИПЫ ХИМИЧЕСКОЙ СВЯЗИ —ИОННАЯ
И КОВАЛЕНТНАЯ СВЯЗИ

I. Электроотрицательность элементов. Представим себе, что во
взаимодействие вступают атомы А и В и что химическая связь осу¬
ществляется за счет смещения электрона от одного,атома к другому.
Возникает вопрос, какой из этих атомов оттянет на свою оболочку
электрон? Допустим, электрон переходит от А к В. Этот процесс
связан с выделением энергии (Ев —/а ), где Ев — сродство к элект¬
рону атома В, /А— энергия ионизации атома А. При обратном пере¬
ходе будет выделяться энергия (Яд—/в). Направление процесса
определится максимальным выигрышем энергии, так как выделение

энергии стабилизирует оиотему. Допустим, что фактический переход
происходит от атома А к атому В. Это означает, что (Ев—/д)>
>(Еа—1 в) или (/в+ £в)> (/а +£а). Величина Vs (/ + Е)
получила название электроотрицательности. Обозначим ее через х.
Следовательно,

*= (1/2) (/ 4- Е). ■ (III.13)

Таким образом, электрон, переместится к атому того элемента, который
имеет ббльшую электроотрицательность. Электроотрица¬
тельность характеризует стремление данного
атома к присоединению электронов при об¬
разовании химической связи. Приведенный способ
вычисления электроотрицательности был предложен Малликеном
(США). Недостаток этого метода состоит в том, что сродство к электро¬
ну известно лишь для немногих атомов.

На рис. 59 приведены значения электроотрицательности различ¬
ных элементов по Полингу, который рекомендовал другой способ
определения этих величин (см. стр. 211). Электроотрицательность
фтора в системе Полинга условно принята равной 4. Не совсем обыч¬
ная форма чертежа продиктована желанием придать графику облик
периодической системы. Как и следовало ожидать, наибольшее зна¬
чение х имеет фтор, наименьшее — цезий; водород занимает проме¬
жуточное положение, т. е. при взаимодействии с одними элементами
(например, g F) он отдает электрон, при взаимодействии с другими
(например, е Rb) — приобретает электрон.

Было предложено много (около 20) шкал электроотрицательности,
в основу которых положены различные свойства веществ (межъядер-
ные расстояния, энергии связей и т. д.). Они дают неодинаковые зна¬
чения х, но важны их разности. Относительные же значения х близки.
Качественное совпадение результатов в различных шкалах означает
совпадение расположения элементов в ряду электроотрицательностей.

Более существенным является следующее соображение: пользуясь
электроотрицательностью как величиной, характеризующей способ¬
ность атома к притяжению валентных электронов, необходимо пом¬
нить, что элементу, строго говоря, нельзя приписать постоянную
электроотрицательность. Она зависит от того, в составе какого
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конкретного соединения мы рассматриваем его атом, в окружении
атомов каких элементов он находится. Так, свободный атом хлора
и атом хлора в молекулах Cl2, NaCl, СС14 и PdC]2 обладают неоди¬
наковыми свойствами. Следовательно, строго говоря, надо иметь в

виду не электроотрицательность элементов вообще, а электроотри¬
цательность элемента, образующего конкретные химические связи в
конкретном окружении, в конкретном валентном состоянии. Однако
несмотря на это понятие электроотрицательности является полезным
для объяснения многих свойств химических связей.

о 1 г з и- х

Рис. 59. Электроотрицательность элем ентов (по Полингу)

2. Ионная и ковалентная связи. Переход электрона при взаимо¬
действии атомов А и В, резко отличающихся по электроотрицатель¬
ности, превращает эти атомы в противоположно заряженные ионы:

А = А+ + е + /Л, (III.14)

В + е = В--£'в. (III.15)

Здесь /А и Ев — энергия ионизации атома А и сродство к электро¬
ну атома р. Возникающее между А и В электростатическое притя¬
жение приводит к образованию молекулы:

А+ + В' = А+В' + Е (III.16>

(Е — энергетический эффект). В результате ионы в молекуле ока¬
зываются на расстоянии, на котором притяжение уравновешивает
отталкивание (одноименно заряженных электронных оболочек ионов
и ядер). Так возникает ионная связь, называемая также гетерополяр-



ной или электровалентной. Следовательно, ионная связь отвечает
реакции

А+В = А+В- + /д-£в+£, ч (III.17)

получаемой суммированием (III.14), (III.15) и (111.16).
Превращение атомов главных подгрупп периодической системы

в ионы сопровождается превращением их электронных оболочек в
стабильные электронные оболочки соответствующих благородных
газов. Так, при образовании KF ион К+ приобретает электронную кон¬
фигурацию Аг, а ион F_—Ne. Изложенные взгляды были развиты
Косселем в 1916 г. Как мы увидим ниже (см. стр. 212), полный пере¬
ход электронов от одного атома к другому никогда не происходит —
100%-ной ионной связи не бывает.

Химическое взаимодействие не ограничено образованием ионной
связи. Если, например, считать, что в C1F, как и в CsF, валентный
электрон оттягивается к фтору, то расчет приводит к отрицательному
значению энергии разрыва связи Cl—F. Это означает, что молекула
C1F не может существовать —положение, находящееся в явном про¬
тиворечии с опытом: хотя фтористый хлор — вещество очень реакци¬
онноспособное, однако оно устойчиво (экспериментальное значение
энергии связи равно 2,6 эВ). Вывод очевиден — в этой молекуле
связь не является ионной.

Рассмотрим теперь молекулу, состоящую из атомов, имеющих
одинаковые электроотрицательности. Примером такой молекулы слу¬
жит Н2. В этом случае оба атома в борьбе за электрон равноправны.
В 1916—1918 гг. Льюис и Лэнгмюр (США) высказали предположе¬
ние, что химическая связь образуется за счет общей пары электронов,
принадлежащей обоим атомам. Связь, образованную электронами,
принадлежащими обоим атомам, называют гомеополярной или кова¬
лентной. Если валентную черту заменить, следуя Льюису и Лэнгмю-
ру, двумя точками, изображающими эту электронную пару, то вместо
Н—Н можно записать Н ; Н. Пользуясь этой символикой для внеш¬
него слоя (валентных электронов) многоэлектронных атомов, можем
представить строение молекул хлора и азота следующим образом:

Распространяя эти обозначения на молекулы, состоящие из атомов>
различных элементов, получим

Число подобных примеров легко умножить, учитывая огромное чис¬
ло органических соединений, где ковалентная связь является типич¬
ной. Здесь, так же как и в случае ионной связи, налицо стремление
к формированию электронных октетов (или дублетов).

iCIiCIi

Н

Н:С:Н

Н

Н Н

С:; С

Н Н
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Следует обратить внимание на то, что если исключить молекулы,
состоящие из одинаковых атомов (а их сравнительно немного), то
все остальные ковалентные молекулы характеризуются некоторым

(большим или меньшим) смещением электронных пар к одному из
атомов, так как они образованы атомами, отличающимися по электро¬
отрицательности. Такая связь является полярной ковалентной. К
молекулам о полярной связью относятся, например, молекулы CF4,
CH3CI, Полярную ковалентную связь обозначают или сдвигом соответ¬
ствующих пар точек, или стрелкой: С1 F. Полярностью связи
О ч~ Н объясняются многие свойства воды, в частности электролити¬
ческая диссоциация растворенных в ней веществ.

В свете изложенного ионную связь можно рассматривать как пре¬
дельный случай полярной связи, когда электронная пара (электронные
пары) практически полностью смещена, т. е. становится составной
частью электронной оболочки одного из атомов.

Количество ковалентных молекул А2 ограничено числом видов
атомов в периодической системе, а симметричных молекул Ал, где
п > 2, немного; молекул же с чисто ионной связью практически нет
(см. стр. 212). Поэтому в молекулах большинства известных нам со¬
единений (а их сейчас насчитывается более трех миллионов) химиче¬
ская связь является полярной ковалентной.

3. Дипольный момент и строение молекул. Представим себе, что
мы нашли «центры тяжести» отрицательных и положительных частей
молекулы. Тогда мы бы обнаружили, что все вещества можно раз¬
бить на две группы^ В одну попали бы те из них, в молекулах которых
оба центра тяжести совпадают. Эти молекулы называются неполярны¬
ми. К ним относятся все ковалентные двухатомные молекулы вида А2,
а также трех- и более атомные молекулы, имеющие высокосиммет¬
ричное строение, например С02) CS2, СС14, С6Н6 и др. (см. стр. 129).
Во вторую группу попадают все вещества, молекулы которых харак¬
теризуются электрической асимметрией, т. е. у которых центры тя¬
жести зарядов в молекуле не совпадают. Эти молекулы называются
полярными. К ним относятся соединения о ионным типом связи (на¬
пример, CsF), любые вещества состава АВ (так как их атомы имеют
различную электроотрицательность) и многие более сложные моле¬
кулы.

Полярность молекулы характеризуется дипольным моментом
p=ql, (111.18)

где I — расстояние между центрами положительных и отрицательных
зарядов, q — величина этих зарядов. Чем более полярны молекулы,
чем значительнее смещены валентные электронные пары к одному из
атомов, тем больше |х. Наоборот, если электрическая асимметрия
молекул незначительна, то ц. невелик. Дипольные моменты опреде¬
ляют экспериментально, измеряя диэлектрическую проницаемость
веществ при различных температурах.

Если вещество поместить во внешнее электрическое поле, создавае¬
мое конденсатором, то емкость последнего возрастает в е раз, т. е.

£ = C/fle, (III.19)
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где с0 и с — емкость конденсатора в вакууме и с веществом; е —
диэлектрическая проницаемость вещества.

Возрастание емкости (в результате уменьшения силы электриче¬
ского поля) вызывается не только наличием постоянного дипольного
момента [а, присущего молекулам данного вещества, но и их дефор¬
мацией под действием поля. Иными словами, под влиянием электриче¬
ского поля происходит не только ориентация молекул полярного
вещества (по направлению поля), но и возникновение дополнительного
— наведенного (индуцированного) дипольного момента р.1ШВ за счет сме¬
щения электронов (отчасти и ядер).

Для не очень сильных полей можно считать, что индуцированный
дипольный момент пропорционален напряженности поля Е:

Коэффициент пропорциональности а называется поляризуемостью
(или деформационной поляризуемостью); он тем больше, чем более
поддается молекула деформации, т. е. чем менее жестки ее электрон¬
ные оболочки (см. стр. 206). Наведенный дипольный момент исчезает,
как только поле снимается: согласно (II 1.20) при Е = 0 и [аинд = 0.

Можно показать, что для газов, а также для полярных веществ,
растворенных в неполярных растворителях, между е и |л существует
связь, выражаемая уравнением

где М — молекулярный вес вещества; р — его плотность; N0 — чис¬
ло Авогадро; R — универсальная газовая постоянная и Т — аб¬
солютная температура. Уравнение (III.21) называется уравнением
Ланжевена—Дебая. Его вывод основывался на применении к ориен¬
тации электрических диполей разработанной ранее французским фи¬
зиком Ланжевеном теории аналогичного явления — ориентации
магнитных диполей в магнитном поле.

Первое слагаемое (в скобках) в уравнении Ланжевена — Дебая
отвечает деформационному эффекту, второе — ориентационному эф¬
фекту. Последний, очевидно, должен быть тем значительнее, чем по-
лярнее молекула, т. е. чем больше (л, и чем ниже температура, так
как нагревание, усиливая тепловое движение молекул, препятствует
их ориентации*. В соответствии с уравнением (II 1.21) при низких
температурах преобладает ориентационный эффект, при высоких —
деформационный эффект.

Введем обозначения:

* а, а потому и |1Инд ог температуры не зависят, так как разница между нор¬
мальным и возбужденным уровнями электронов в молекулах очень велика, т.е.
для перестройки электронной оболочки необходима весьма значительная энер¬
гия; ей соответствует очень высокая температура.

(*инд — а-Е ■ (111.20)

(III.21)

(II 1.22)

(4кЫ0а)/3 = А, {111.23)
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(4»Л^1*)/9/? = В,
1 /Т = х.

(111.24)

(111.25)

Тогда уравнение (III.21) можно записать так;

у<=А + Вх. (II 1.26)

Поэтому, если откладывать по оси абсцисс обратную абсолютную тем-
с — 1 М

пературу, а по оси ординат величину , то получится пря-
s + 2 р

мая, по наклону которой (В) легко найти дипольный момент. Дейст¬
вительно, в соответствии с уравнениями (II 1.24) и (II 1.26)

(х= ]/"(9ЯВ)/ 4r.Nl =0,01282- 10"» VT. (III .27)
Для того чтобы построить эту прямую, надо измерить емкость кон¬
денсатора с изучаемым веществом хотя бы при двух температурах, а

также знать плотность вещества

при этих температурах.

Метод расчета иллюстриру¬
ется, рис. 60 (В = tgfi). Из не¬
го ВИДНО, ЧТО [J.HC1 > Р-НВг > 1АН1
и = 0; с помощью урав¬
нения (111.21) из рис. 60 легко
также определить а.

Оценим масштаб jjl: так как
е = 4,802- 10"1а, а I соизмеримо
с размером молекул (10_8см),
то |i является величиной поря¬
дка 10~18. Эта единица диполь-
ных моментов получила назва¬
ние дебай (D).

Дипольные моменты некото¬
рых молекул приведены в табл.
14.

Посмотрим на примере, ка¬
ким образом меняется данное
свойство в группе сходных
веществ. Для НС1, НВг и HI
дипольные моменты равны
соответственно 1,04; 0,79 и 0,38D.
Падение (J. в этом ряду объ¬

ясняется тем, что уменьшение различия в электроотрицательностях
уменьшает степень полярности связи.

Параллелизм хода значений (л в двух сходных рядах иллюстри-
- руется рис.*61.

При рассмотрении дипольных моментов сложных молекул каждой
связи целесообразно приписывать определенное значение |л, учитывая
при этом не только его величину, но и знак (в зависимости от направ-
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Таблица 14

Дипольные моменты некоторых молекул

Молекула li. D Молекула И-. D Молекула И-. D

н2о 1,84 n2o 0,17 CsF 7,9
на 2,26 NO 2,16 CsCl 10,4
HF 1,91 NOa 0,29 Csl 12,1
НС1 1,08 HNO, 2,16 CH,OH 1,71
НВг 0,79 f2o 0,30 C3H5OH 1,67
HI 0,38 BrF 1,29 CHCl, 1,01

NH3 1,48 o. 0,53 HCOOH 1,35

РН9 0,58 H2S 1,10 CH..COOH 1,73
AsH, 0,13 NaCl 10 caH8CH3 0,37

ления смещения электронов), т. е. рассматривая днпольный момент,
приходящийся на связь, как вектор. При этом надо принимать во вни¬
мание вклад в дипольный момент
неподеленных пар электронов

(см. стр. 179).
Дипольный момент многоатом¬

ной молекулы можно считать рав¬
ным векторной сумме дипольных
моментов всех связей (пренебре¬
гая их взаимным влиянием).
Векторное сложение дипольных
моментов связей показано на рис.
62 (во всех случаях принято, что
вектор направлен от + к —).

Из изложенного следует, что
определение дипольного момента
позволяет сделать заключения о

характере химической связи (ион¬
ная, полярная или ковалентная) и
о геометрической структуре моле¬
кулы. Так, для определения стро¬
ения вещества вычисляют (по
правилу сложения векторов) для
различных моделей. Правильной
оказывается та из них, для которой вычисленное значение наиболее
близко к опытному.

Рассмотрим несколько простых примеров. Из двух мыслимых ва¬
риантов (а и б) строения молекулы аммиака (рис. 63) выбираем б,
поскольку измерения показывают, что молекула полярна (см. также
стр. 179). Мы синтезировали дихлорбензол СвН4С12. Какой из трех?

Рис. 61. Сравнение дипольных мо¬
ментов водородных соединений
элементов VII и V групп периоди¬

ческой системы
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орто- пара- мета-

Допустим, оказалось, что дипольный момент полученного соединения
равен дипольному моменту хлорбензола С6Н5С1. Тогда, построив
параллелограмм дипольных моментов связей (рио. 64), убеждаемся,
что был синтезирован мета-изомер, так как для /гара-дихлорбензола
(х = 0, а для о/шо-дихлорбензола* Iх = tV-ci КЗ .

По дипольному моменту можно различить и цио- и транс-пзомеры.
Так, у траис-дихлорэтилена в отличие от цмс-дихлорэтилена диполь¬
ный момент равен нулю.

Рис. 62. Сложение дипольных моментов связей
в молекулах:

а - HCN[ 6 — S02| в — СН„С1

Н

а

А:НвГ^ и=<,Ч8П

Рис. 63. Дипольные моменты двух мыслимых ва¬
риантов строения молекулы NH3:

а — плоская} 6 — пирамидальная

* Измерив для последнего вещества величину ц, мы бы убедились, что опыт
даег несколько преуменьшенное значение по сравнению о расчетом — сказывает¬
ся отталкивание близко расположенных атомов хлора, несущих отрицательный
заряд.



орто¬ пара- мета-

Рис. 64. Дипольные моменты изомеров дихлорбеизола
(каждая стрелка в масштабе равна величине цс—gi)

При наличии ц молекуле многоатомных заместителей следует учесть
их природу. Это поясняется примером с нитробензолом и толуолом.

Группы N02 и СН3 дают вклады в дипольный момент молекулы, от¬
личающиеся не только по величине, но и по знаку.

4. Эффективные заряды. Когда атом образует химическую связь,
его электронная плотность меняется. Это изменение можно учесть,
приписав атому некоторый эффективный заряд 3 (в единицах заряда
электрона). Эффективные заряды, выражающие асимметрию электрон¬
ного облака, условны, так как электронное облако делокализовано
и его нельзя «разделить» между ядрами.

Для атомов, образующих ковалентную молекулу, 8 = 0; в ион¬
ной молекуле эффективный заряд атомов равен заряду ионов. Для
всех других (полярных) молекул он имеет промежуточные значения.

Под влиянием внешнего поля 8 увеличивается вплоть до значе¬
ния, отвечающего ионной связи. Это возрастание тем больше, чем
значительней поляризуемость, которая в свою очередь увеличивается
о электроотрицательностью.

Значения 8 определяют различными Методами: на основании изу¬
чения оптических спектров поглощения, рентгеновских спектров,
ядерного магнитного резонанса и др.

Эффективный заряд можно рассматривать как меру поляризации
ковалентной связи. Так, расчет, осуществленный на основании рент¬
геновских спектров поглощения, для хлороводорода дал следующие
величины: Н+0-2СГ0'2. Этот результат можно трактовать так: в моле¬
куле НС1 зона максимального перекрывания связующих электронных
облаков смещена в сторону более электроотрицательного хлора, в ре¬
зультате чего атом водорода поляризован положительно (8= 0,2), а
атом хлора — отрицательно (8 = —0,2). Можно сказать и иначе:
связь в молекуле НС1 примерно на 20% имеет ионный характер. Та¬
ким образом, она близка к ковалентной. Молекула же NaCl, для ко¬
торой Na+0'8C1~°'8, представляет пример соединения, где химическая
связь, наоборот, ближе к ионной. Эти результаты подкрепляются и
следующими данными: [aHci = 1,0 D, цкаа = 10 D.
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Значения 8 на атомах-аналогах в однотипных соединениях ме¬
няются закономерно. Так, в ряду НГ имеем: SF = 0,45; 5Ci =
= 0,2; 8Br = 0,12; =,0,05. Очевидно, в подобных рядах молекул
будет наблюдаться количественный параллелизм между значениями
8 и величинами |л.

В табл. 15 приведены значения эффективных зарядов атомов для
некоторых соединений, найденные по рентгеновским спектрам пог-

Таблица 15

Эффективные заряды атомов в некоторых соединениях

Вещество Atom 5 Вещество Atom a

НС1 Cl -0,2 GeBr4 Ge + 1,1
S02C12 Cl —0,1 Br —0,3
С2Н4С1е Cl 0 ZnBr2 Zn +0,5
ксю3 Cl +0,7 Br —0,25
L,iC104 Cl +0,8 IBr .Br -0,1
H,s s —0,2 GeH4 Ge +0,2
so2 s -0,1 Ge02 Ge + 1,0 .
SC12 s +0,2 K2CraO, Cr +0,1
CaS04 s +0,4 K2Cr04 Cr +0,2
KMn04 Mn +0,3 CrCl, Cr -j-1,3
CaTi03 Ca + 1,5 CrCl, Cr + 1,9

лощения. Хотя эти значения 8 являются ориентировочными, но из
них можно сделать вполне определенные выводы: так, обращает на
себя внимание факт, что нет соединения, в котором эффективный заряд
атома был бы больше 2; в соединениях одного и того же атома era эф¬
фективный заряд падает с увеличением степени окисления
(Сг+2С12—Сг+3С13—КгСг+в04), т. е. чем выше формальная валентность,
тем больше доля ковалентной связи (что обусловлено уменьшением
^полярности связей по мере увеличения их числа).

Глава четвертая

КВАНТОВОМЕХАНИЧЕСКОЕ ОБЪЯСНЕНИЕ КОВАЛЕНТНОЙ СВЯЗИ

Установить физические причины возникновения связи между ато¬
мами удалось только после того, как стали известны законы движения
микрочастиц,—была создана квантовая-механика. В 1927 г. через
год после появления статьи Шредингера, в которой было предложено
уравнение, носящее его имя, появилась работа Гейтлера и Лондона
(Германия), содержащая квантовомеханический расчет молекулы
водорода. Эта работа положила начало применению квантовой меха¬
ники для решения химических проблем.
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Следует отметить, что точное решение* уравнения Шредингера
для конкретных задач, встречающихся в теории атома и молекулы,
сопряжено с чрезвычайно большими математическими трудностями,
которые удалось преодолеть только в немногих случаях. Точное ре¬
шение найдено пока только для одноэлектронных систем — атома
водорода и водородоподобных ионов, а также ионизованной молекулы
водорода Н2+. Для других атомов и молекул в настоящее время воз¬
можно получение только приближенных решений урав¬
нения Шредингера. Эти решения имеют большое значение для хими¬
ческой науки, так как они объясняют природу и свойства химических
связей. Поэтому прежде чем приступить к рассмотрению результа¬
тов ивантовомеханической трактовки химической связи, целесообраз¬
но познакомиться с некоторыми математическими приемами, исполь¬
зуемыми при приближенном решении уравнения Шредингера.

1. Решение уравнения Шредингера с использованием приближен¬
ных функций. Уравнение Шредингера и его решение для простой
воображаемой модели — движения частицы в потенциальном ящике —
рассмотрены выше (стр. 29—35). В задаче о потенциальном ящике
удалось найти функцию г|з и выражение для энергии Е, удовлетворяю¬
щие уравнению Шредингера для рассматриваемого случая. Решение
оказалось несложным вследствие того, что потенциальную энергию
частицы U можно было принять равной нулю; тогда задача сводилась
к отысканию функции, вторая производная которой выражается той
же самой функцией, взятой с обратным знаком; известно, что этому
условию удовлетворяет функция синуса.

Как мы увидим ниже, при рассмотрении молекулы водорода функ¬
ция потенциальной энергии электронов дается выражением, состоя¬
щим из б членов. Для других молекул потенциальная энергия элект¬
ронов определяется еще более сложными соотношениями. Отыскать
функцию г|з, удовлетворяющую уравнению Шредингера, в этих слу¬
чаях не удается. Поэтому стараются найти функцию и значения Е,
близкие к тем неизвестным г|з и Е, которые являются решением урав¬
нения Шредингера.

Для движения одной частицы это уравнение имеет вид
Л? / дЧ дЧ \

~ ^+ ЪГ}+ 'и<2)1*~^ <ш■“>
Оно может быть записано в более компактной форме, удобной для на¬
хождения приближенных решений. Введем обозначения, позволяющие;
придать данному уравнению такую форму, чтобы для определенной
функции потенциальной энергии 0(х, у, г) величина Е могла быть най¬

* Здесь и далее под точным решением уравнения Шредингера мы понимаем
точное в математическом смысле — нахождение аналитических выражений для
фи Е, подстановка которых в уравнение Шредингера для рассматриваемой зада¬
чи превращает его в тождество. Приближенное решение не обязательно будет
мало точным в практическом смысле. Так, в дальнейшем мы увидим, что прибли¬
женные методы позволяют рассчитать энергию связи в молекуле Н2 6 не> мень¬
шей точностью, чем дает экспериментальное определение;
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дена при помощи функции, которую можно считать достаточно хоро¬
шим приближением к неизвестной функции т|з, являющейся решени¬
ем уравнения Шредингера.

Используем обозначение

v2 = (да/а*2) + (д2/д</2) + (д2/дг2). (II 1.29)

Символ у2 (набла в квадрате) называется оператором Лапласа*. Опе¬
ратор Лапласа является сокращенным условным выражением для
обозначения суммирования вторых производных функции по коорди¬
натам. С введением этого обозначения уравнение Шредингера прини¬
мает вид

-тОЬ- + "+ = £*, (41.30,
при этом подразумевается, что U является функцией координат х,
У и 2.

Для еще большего упрощения записи вводится оператор Гамиль¬
тона (гамильтониан):

Л /I2
Я = — —— va+ и. (III. 31)

оя -т

С введением гамильтониана запись уравнения Шредингера прини¬
мает очень простую форму:

= (III.32)

Следует подчеркнуть, что в этой записи изменена только система обо¬
значений: уравнение (III.32) тождественно (111.28)**.

Теперь умножим обе части уравнения (III.32) на функцию ф; тогда
получим

= (111.33)

ИЛИ

(II 1.34)

откуда

£ = 0Яф/ф2., (111.35)

Если б ы было известно выражение для функции ф, являющееся ре¬
шением уравнения Шредингера, то уравнение (111.35) давало бы ве-

*Оператором называют символ математических
действий, превращающих одну функцию в другую.
Например, в выражениях tg a, Ig а, (didx)y операторами являются [tg], [lg],
Idldx]. Операторы принято обозначать знаком Л сверху.

** Волновые функции, точно удовлетворяющие уравнению Шредингера,
часто называют собственными функциями, Этот термин происходит из оператор-

А Л

иого исчисления, где функция /, удовлетворяющая уравнению Af = af, где А —
оператор, а — постоянная величина, называется собственной функцией опера-

Л

тора /4; величину а называют собственным значением.

144



л

личину £ при подстановке значений ф#ф и ф2для любой точки про¬
странства*.

Очевидно, если взять приближенную функцию ф, то подстановка
значений этой функции дает приближенные значения Е. Поскольку
■функция является приближенной, использование некоторых из ее
значений может привести к величине Е, очень сильно отличающейся

а

от ее истинного значения. Неопределенность в выборе значений ф#ф и
4>2 устраняется, если произвести интегрирование этих функций по все¬
му пространству (от значения каждой из координат —эо до значения
+ оо); тогда уравнение для вычисления энергии принимает вид

Г А

е= J; — ■ (111-36)

где dv— элемент объема. Если функция ф нормирована (об операции
нормировки см. стр. 43), то интеграл, стоящий в знаменателе, равен
единице, и уравнение (III.36) приобретает форму

== j* ijHi/dv. (III.37)

Уравнения (111.36) и (111.37) могут быть использованы д^я вы¬
числения энергии и для систем, содержащих несколько электронов.
В этом случае гамильтониан запишется так:

-ds: <ш-*»
где V;2 — оператор. Лапласа, содержащий координаты г'-го электро¬
на (суммирование производится по всем электронам).

С помощью уравнения (II 1.36) можно приближенно рассчитать
основную характеристику системы (атома или молекулы) — ее энер¬
гию, если найдена функция ф, достаточно близкая к истинной волно¬
вой функции системы. Выбор наилучшего вида приближенной функ¬
ции производится с помощью вариационного метода.

В вариационном методе исходят из того, что чемменьше ве¬
личина Е, получаемая по уравнению (III .36) или
(III.37) при помощи выбранной функции ф, тем она
ближе к истинному значению энергии основ¬
ного состояния системы, а выбранная волно¬
вая функция — к истинной. Данное положение может
быть строго доказано. Не приводя этого доказательства, можно объ¬
яснить принцип вариационного метода следующим рассуждением.

А А А

* Запись фЯф нельзя заменить на ф2// или Щ- (как и у^ф на фу?) подобно
d d

тому, как нельзя заменить запись у —— у на ——у2
dx dx

Я—223 145



Как мы знаем, велновая функция описывает распределение плотности
электронного облака. Основному состоянию молекулы — состоянию

^ с наиболее низкой энергией—отвечает какое-то определенное распре¬
деление электронной плотности, выражаемое истинной волновой
функцией, которая неизвестна. Приближенная волновая функция
отвечает какому-то иному распределению электронной плотности,
для которого энергия будет больше. Чем ближе взятая функция к
истинной, тем ниже будет вычисленная с ее помощью энергия, тем
ближе будет последняя к действительному значению Е основного со-
тояния системы.

Решение квантовомеханических задач в теории молекулы сводится

к испытанию при помощи уравнения (III.36) различных функций,
согласующихся с физической картиной движения электронов в моле¬
куле. Та из этих функций, которая даст минимальное значение Е, мо¬
жет считаться наилучшим образом описывающей состояние системы.

При применении вариационного метода приближенная волновая
функция ф обычно берется как сумма произведений независимых друг
от друга функций ф ь ф2, $3,... и коэффициентов с ь с2, са,..., т. е.

Ф = С1?1 + ЗДз + Сзсра + ■ ■ • -f- Cn<f„. (III.39)

К функциям ф j, ф2, • • > предъявляются те же требования, что и к
волновой функции, —они должны быть конечны, непрерывны и од¬
нозначны и должны обращаться в нуль на бесконечно большом рас¬
стоянии от молекулы (см. стр. 27). Разумеется, необходимо, чтобы
функции соответствовали рассматриваемой задаче — они должны за¬
висеть от заряда ядра и координат. Желательно, чтобы они возможно
точнее учитывали все особенности рассматриваемой системы, п част¬
ности взаимное отталкивание электронов.

Очевидно, что при подстановке функции (II 1.39) в уравнение
(III.36) величина Е зависит от значений коэффициентов с и с2, с3,.„
Согласно принципу вариационного метода эти коэффициенты нужно
выбрать такими, чтобы величина Е была минимальной. Это удобно
сделать, рассматривая коэффициенты как переменные величины, от
которых зависит значение Е\ тогда условие минимума Е выразится
системой уравнений

dE/dct^= 0; дЕ/дс2 = 0; ... дЕ/дсп = 0. (III.40)

Решение данной системы уравнений позволяет найти значения с и с2,
с3  при которых величина энергии системы минимальна; в этом
случае функция ф, представленная суммой (III.39),наиболее близка
к истинной волновой функции, являющейся решением уравнения
Шредингера.

Рассмотрим, как это делается, на примере волновой функции,
содержащей два коэффициента с ь с2:

Ф = ад + с2<р2, (in. 41)

а затем распространим полученный результат на функцию, содержа¬
щую любое число коэффициентов.
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Подставив выражение (III.41) в уравнение (III.36) и учитывая,
что гамильтониан суммы можно представить как сумму гамильтониа¬
нов слагаемых, получаем

ci I?1 + с>с2 j 4tH<fidv -f с\ ^ <f2H<f.2dv ,ITI ^
" Л_ ' л п~ ~ * \ ^

С[ J (р, dv+ 2с.с2 J fif2dv + с2 J ?22dv
Для сокращения записи интегралы в уравнении (111.42) удобно обо¬
значить буквами. Интегралы, содержащие оператор Гамильтона, обо¬
значаются буквой Н, не содержащие гамильтониан,—буквой S.
Индексами снизу указывается, какие функции стоят под знаком ин¬
теграла. Так, Нц (читается «аш один—один») соответствует интегра-

л

лу fyiHtyidv, аналогично
г л г л г л

Wi*= \ fiWfado, Нг!= \<f2H<f!dv, Я23 = j<faW<f2do,

Su — j midv = j <f\dv, Sla = S2, = j <f!«f2dv, S22 = = j <f2dv.
Можно показать, что

Я12 = Я21. (III.43)

С помощью этих обозначений уравнение (II 1.42) запишется в более
компактной форме:

+ 2с1с2Я|2 +
Е= аТ;     oZ  (111.44)

ci“Sn "Ь 2cic2si2 4~ ^2 22

В соответствии с условиями (II 1.40) нужно продифференцировать вы¬
ражение для Е по с \ и с2 и приравнять полученные производные нулю.
Для этого следует воспользоваться формулой, выражающей произ¬
водную дроби:

(u/v)' = (vu' —uv')lv2.

Здесь и и v представляют выражения, стоящие в числителе и в знаме¬
нателе (II 1.44). В нашем случае

(u/v)' = (ш' — uv')/o' «= 0,

отсюда
ы'-(«/о)о' = о

или

u'—£V = 0.

Производя дифференцирование по с lt получаем

2CiHn -f- 2саЯха — Е (2cjSn -f- 2c2Si2) = 0
ИЛИ

(Ни — ^Sn) сх -f (Ни — ESlss) с2 = 0.

Дифференцирование по с2 с учетом (II 1.43) приводит к аналогичному
выражению

(H%i — ES%x) С\ -j- (И22 ES22) с2 = 0.
6*
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Таким образом, для определения интересующих нас коэффициентов
с i и с2 необходимо решить систему уравнений

(Ни — ESn) Ci + (Hl2 — fSu) c2 = 0, |
(H2i — £S2l) Ci + (Я22 — £S22) c2 = 0. j ( • '

Данные уравнения называются вековыми. Этот термин заимствован
из небесной механики, где с помощью аналогичных систем уравнений
определяют изменения в движении планет, происходящие в течение
столетий — веков. Рассматривая описанную систему уравнений, мы
видим, что первый индекс у обозначений интегралов совпадает с но¬
мером уравнения, а второй — с номером члена в данном уравнении.
В общем случае, когда волновая функция дается выражением (II 1.39),
содержащим п коэффициентов, система вековых уравнений запишется

(Нц — ESn) Ci + (#i2 — ESi2) ■ + (Н1п — ESin) —

(Н%х ES2i) сj -f- (#22 £S22) с2 + • ■ • + (.Hin ES%n) сп = 0, (III 46)
(//их ESn\) (Яп2 £Srt2)c2-f~ • • • -|- (Япп ESnn) сп = 0.

Вместо приведенной записи можно дать более краткую

^ (Hlj ~~ EStj) cj = 0,

где г и / представляют соответственно номера уравнений и их членов,
проходящие все значения от 1 до п.

Известно (см. приложение 10), что подобные системы уравнений
имеют решения, отличные от нуля, в том случае, когда детерминант,
составленный из коэффициентов при неизвестных системы, равен
нулю, т. е.

Ни -ESn я12 £S12 .■ Ны - ESln

Я21— £S21 #22— ES%2 • •■ H2n- ES2n

Нщ ESnl НП2 ESn2■ ■Hnn- - ESnn

Этот детерминант называют вековым; более кратко данное условие
можно записать в общем виде:

| H(j — ES[j |=0.

Решив вековой детерминант, находят выражение для энергии Е;
затем, подставив его в систему вековых уравнений, определяют коэф¬
фициенты с j, с 2)...

Если сумма (II 1.39) содержит большое число членов, то вид функ¬
ций ф ь ф2,... оказывает сравнительно малое влияние на результат.
Выбрав надлежащим образом коэффициенты с ь с2,..., можно получить
достаточно хорошее приближение к истинной волновой функции [при
бесконечно большом числе членов в уравнении (II 1.39) с любыми
функциями, соответствующими рассматриваемой задаче, при надле¬
жащим образом найденных коэффициентах величина Е, вычисленная
по уравнению (II 1.36), совпадает с истинной]. Естественно, что при
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большом числе членов в уравнении (II 1.39) вычисления становятся
очень сложными.

Наоборот, если берется сумма, состоящая из малого числа членов,
выбор функций, составляющих сумму, имеет большое значение. Оче¬
видно, что удовлетворительный результат может быть получен только
в том случае, если взятая функция отражает реальное состояние сис¬
темы, а этого при малом числе членов можно достигнуть лишь при
удачном выборе функций.

Е.зВ

Рис. 65. Кривая энергии для Рис. 66. Кривая энергии
молекулы водорода для двух атомов, между ко¬

торыми не возникает хими¬
ческая связь

2. Кривые энергии для молекул. Прежде чем перейти к изложению
результатов квантовомеханического рассмотрения молекул, нужно
п<эзнакомиться с зависимостью энергии молекулы от расстояния между
атомами.

Рассмотрим два атома, ядра которых находятся на расстоянии г
друг от друга. Выясним, как изменяется энергия такой системы при
изменении г. Удобно считать нулевой'потенциальную энергию для
состояния, когда атомы находятся на бесконечно большом расстоянии
друг от друга и не взаимодействуют между собой. Если атомы способ¬
ны соединяться в молекулу, то при уменьшении расстояния между
ними начинают действовать силы притяжения и энергия системы пони¬
жается. Это понижение продолжается до некоторого расстояния г0.
При дальнейшем уменьшении г энергия начинает возрастать, что
обусловлено действием сил отталкивания, которые имеют значитель¬
ную величину при малых расстояниях между атомами. Таким обра¬
зом, зависимость энергии от г выражается кривой, имеющей минимум.
На рис. 65 представлена кривая энергии для молекулы водорода.

Рассмотрим теперь кривую энергии для двух атомов, которые не
могут соединиться в молекулу. В этом случае при всех значениях г
преобладают силы отталкивания (отталкивание электронных оболочек)
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и кривая энергии имеет вид, изображенный на рис. 66; с уменьшением
г кривая все время поднимается вверх*.
. Если молекула находится в невозбужденном состоянии, то ее энер¬
гия минимальна. В невозбужденной молекуле ядра атомов находятся
на равновесном расстоянии г0.

Очевидно, также, что минимум на кривой энергии соответствует
взятой с обратным знаком энергии разрыва связи в молекуле — энер¬
гии образования связи, поскольку согласно определению (см. стр. 119)
энергия связи — это энергия, которую нужно затратить, чтобы от¬
делить составляющие молекулу атомы и отвести их за пределы взаимо¬
действия (теоретически на бесконечно большое расстояние друг от
друга).

Рассмотренные кривые энергии для молекул показывают сумму
энергетических изменений, которые происходят в атомах при умень¬
шении расстояния между ядрами. За вычетом появляющейся при сбли¬
жении атомов небольшой по величине нулевой энергии колебаний ядер
(см.ниже) изменение энергии системы представляет сумму изменений
полной энергии электронов и потенциальной энергии взаимодействия
ядер. Эту сумму для равновесного расстояния г0 мы будем здесь и
далее обозначать £0; она отличается от энергии образования связи
Есв на величину нулевой энергии колебаний ядер около положения
'о-

Квантовомеханическии расчет энергии электронов в молекуле с
помощью уравнения (Ш.36) для различных значений г позволяет
найти теоретически кривую энергии молекулы. Критерием правиль¬
ности такого расчета является степень совпадения теоретической и
экспериментальной кривых энергии.

Параметры кривых энергии могут быть определены эксперимен- •
тально. Расстояние между ядрами находится при помощи методов,
которые были рассмотрены в главе второй; значение Есв может быть
определено из спектроскопических данных (см. стр. 132) или методами
термохимии (об этих методах говорится в курсе неорганической хи¬
мии).

Для молекулы водорода из спектральных данных найдено г0 =
= 0,74116 А и Есв= 4,4763 эВ (табл. 13). Как уже отмечалось, даже
в невозбужденном состоянии каждая молекула имеет некоторую ну¬
левую энергию колебаний ядер (о нулевой энергии см. стр. 31). Для
молекулы водорода, которая содержит наиболее легкие ядра, эта энер¬
гия сравнительно высока; она составляет 0,2703 эВ. При разрыве
молекулы этз энергия выделяется (в атоме водорода в отличие от мо¬
лекулы имеется только одно ядро, и поэтому колебания невозможны).
Следовательно, для нахождения величины Еа от энергии связи, взя¬
той со знаком «минус», нужно отнять 0,2703 эВ. Это дает значение
Е0 = —4,7466 эВ.

Имеются экспериментальные методы, позволяющие определять
и другие параметры кривых энергии для молекул.

* Между атомами, не образующими молекулу, действуют также слабые
силы .притяжения, обусловленные так называемым дисперсионным взаимодей¬
ствием (стр. 241), однако эти силы очень малы и здесь ими можно пренебречь.
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Рис. 67. Расстояния между части¬
цами в молекуле водорода

3. Результаты квантовомеханического рассмотрения молекулы во¬
дорода по Гейтлеру и Лондону. В молекуле водорода имеется два элек¬
трона, движущихся в поле двух ядер. Если обозначить расстояния
между частицами, как это сделано на рис. 67, то выражение для по¬
тенциальной энергии в соответствии с (1.19) запишется в виде

U б3 ^ б2 е2 в2 е2 е2 ^ ^
Rab ri2 ra\ ra2 г Ьч ГЬ\

При построении волновой функции электронов молекулы водорода
Гейтлер и Лондон взяли за основу волновую функцию электрона в
атоме водорода, находящемся
в нормальном состоянии — в
ls-состоянии. Эта волновая

функция определяется соот¬
ношением (см. табл. 1)

ф15=(1/УГ)е-г, (III.48)

где г — расстояние электрона
от ядра (выраженное в атомных
единицах).

Очевидно, если атомы нахо¬
дятся на большом расстоянии
друг от друга, то движение их
электронов не будет претерпе¬
вать существенных изменений
и волновая функция системы может быть выражена произведением
волновых функций двух атомов водорода:

ф = ^0)^(2). (II 1.49)

Такой вид волновой функции обусловлен тем, что- ф2 выражает
вероятность нахождения электрона в рассматриваемом элементе объе¬
ма, а вероятность одновременного пребывания электронов в соответ¬
ствующих элементах объема определяется произведением вероят¬
ностей (согласно закону теории вероятностей вероятность одновремен¬
ного осуществления двух независимых событий равна произведению
их вероятностей). Входящая в выражение (II 1.48) величина г для
функции фа (I) равна га1, а для функции ф6(2) — гЬ2.

Поскольку электроны абсолютно неразличимы, то можно, наоборот,
считать электрон 1 движущимся около ядра Ь, а электрон 2 — около
ядра а. Поэтому аналогично (II 1.49) можно написать

Ф-Ы1)>Ы2). (III.50)

Вследствие неразличимости электронов выражения (II 1.49) и (II 1.50)
равнозначны; но оба они являются плохим приближением к действи¬
тельному виду волновой функции в молекуле водорода, поскольку
движение электронов в молекуле сильно отличается от их движения
в свободных атомах.

Гейтлер и Лондон предположили, что достаточно хорошим при¬
ближением к истинному виду волновой функции в молекуле водорода
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будет выражение, учитывающее возможность движений электронов,
выражаемых обоими соотношениями. Таким образом, была «сконстру¬
ирована» волновая функция для электронов в молекуле водорода, яв¬
ляющаяся линейной комбинацией функций (III.49) и (III.50):

Ф = (ПФг. (2) + с2ф* (III.51)

Как видно из соотношения (III.48), в предложенной Гейтлером и
Лондоном волновой функции электронов в молекуле водорода учи¬
тывается их взаимодействие с ядрами (величина ф падает с увеличе¬
нием г), но не принимается во внимание взаимное отталкивание элек¬
тронов.

С помощью функции (III.51) была рассчитана энергия электронов
для различных значений расстояния между ядрами Rab.

Применение вариационного метода показывает*, что в данном слу¬
чае возможны два решения системы уравнений (III.40); в одном слу¬
чае Ci .= с2, в другом с2 = —Ci. Таким образом, возможны два вари¬
анта волновой функции (III.51):

И ^ = с5[Ы1)'Ы2) + Ы1)Ы2)] (III.52)

Фл (1)^(2)-^ (1)^(2)]- (Ш.53)

В этих уравнениях коэффициенты cs и са являются нормирующими
множителями; они выбираются таким образом, чтобы суммарная ве¬
роятность нахождения электронов в пространстве была равна едини¬
це (см. стр. 33).

Уравнение (111.52) пеказывает, что если поменять местами ядра
или электроны [т.е. переставить индексы (I) и (2) или а и 6], то функ¬
ция i)3s естанется той же самой. Поэтому ее называют симметричной
относительно координат как ядер, так и электронов. Наоборот, при
подобной перестановке для функции ярл происходит изменение ее
знака; поэтому функция грл называется антисимметричной.

Как можно физически истолковать симметричную и антисимметрич¬
ную функции? Вспомним принцип Паули. Согласно этому принципу
в атомной или молекулярной системе не может быть двух электронов,
у которых все четыре квантовых числа были бы одинаковыми
(см. стр.47). Квантовые числа определяют вид волновой функции, харак¬
теризующей состояние электрона. Поскольку при перестановке элек¬
тронов симметричная функция не изменяется, то может показаться,
что эти электроны находятся в одном и том же состоянии, а это проти¬
воречит принципу Паули. Однако волновые функции атома водорода
(III.48), из которых составлена функция (III.51), не учитывают спин
электрона. Поэтому электроны в молекуле, состоя¬
ние которых выражается симметричной
гр-ф ункцией, должны иметь различные спино-

* Гейтлер и Лондон проводили расчет так называемым методом возмущений.
Однако к тем же результатам приводит более простой вариационный метод
(см. стр. 145). В последующих квантовомеханических расчетах молекулы водо¬
рода другие исследователи использовали вариационный метод.
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вые квантовые числа, т.е. эти электроны будут иметь
противоположно направленные, или антипараллельные спины.

Наоборот, антисимметричная функция отвечает такому состоя¬
нию, когда электроны имеют одинаково направленные, или парал¬
лельные, спины.

Подстановка волновых функций (111.52) и (111.53) в уравнение (III.36) и
выполнение указанных в нем математических операций (см. стр. 147—148) при¬
водят к выражениям для энергии, которые могут быть записаны в общем ви¬
де так:

для симметричной функции

£s =(J + K)l(i + S2), (III.54)

для антисимметричной функции

EA*=(J-K)/(1 -S»). (III.55)

В этих соотношениях величины, обозначенные буквами J, К и S, представляют
интегралы, значение которых зависит от расстояния между ядрами атомов. Эти
интегралы в общем виде записывается:

f* Л С Л
J =• 1 tf+jdu; к = 1 ^ Яфп do;

здесь

+i-ЫОЫЗ); ФП=Ы2)Ы1); ■ЫОФ* d)do=J+e(2)^(2)do.
Интеграл, обозначенный буквой J, называется кулоновским; он характери¬

зует электростатическое взаимодействие электронов с ядрами, а также электро¬
нов и ядер между собой. Интеграл, обозначенный К, называется обменным*.
Он определяет уменьшение энергии системы, обусловленное движением каждого
электрона около обоих ядер (такое движение можно условно назвать обменом
электронами). Физический смысл этой закономерности будет обсужден ниже.
Обменный интеграл имеет отрицательный знак; он вносит основной вклад в
энергию химической связи. Интеграл S называется интегралом перекрывания.
Он показывает, насколько сильно перекрываются волновые функции электронов
атомов водорода. Данный интеграл изменяется от I при Rab= 0 до 0 при Наь~
= оо; при /?аб= го он равен 0,75.

Результаты расчета энергии электронов в молекуле Н2 представ¬
лены на рис. 68. Получаются две кривые, соответствующие выраже¬
ниям (III.54) и (III.55); в случае симметричной волновой функции
кривая имеет вид, характерный для молекулы,— она показывает
образование химической связи. Вычисленное по методу Гейтлера и
Лондона равновесное расстояние между атомами г0 составляет 0,869 А,
а величина Е0= 3,14 эВ. Как уже указывалось, наиболее точный
эксперимент дает г0= 0,74116 А и Е0— 4,7466 эВ. Принимая во вни¬
мание весьма приближенный характер использованной волновой

* Иногда соотношению (III. 54/ придают форму

ES = 2£H+ HJ + ЮЩ +S*)];

здесь первый член (2Еп) выражает энергию двух атомов водорода в нормально м
состоянии, а второй — энергетические изменения, которые происходят при сбл и-
жении атомов. При такой форме записи (III.54) кулоновский и обменный инте¬
гралы приобретают несколько иной вид.
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функции, составленной из неизмененных волновых функций атомов
и не учитывающей в явном виде взаимного отталкивания электронов,
такое совпадение можно считать вполне удовлетворительным.

Таким образом, расчет Гейтлера и Лондона дал количественное
объяснение химической связи на основе квантовой механики. Он по¬

казал, что если электроны атомов
водорода обладают противополож¬
но направленными спинами, то при
сближении атомов происходит зна¬

чительное уменьшение энергии
системы — возникает химическая

связь. Образование химической свя¬
зи обусловлено тем, что при нали¬
чии у электронов антипараллельных
спинов становится возможным пере¬
движение электронов около обоих
ядер, которое иногда не вполне
удачно называют «обменом элект¬
ронов». Возможность движения
электронов около обоих ядер при¬
водит к значительному увеличению
плотности электронного облака в
пространстве между ядрами. Между
ядрами появляется область g вы¬
сокой плотностью отрицательного
заряда, который «стягивает» поло¬
жительно заряженные ядра. Притя¬
жение уменьшает потенциальную
энергию электронов, а следователь¬
но, и потенциальную энергию систе¬
мы—возникает химическая связь*.

Следовательно, образование химической связи
объясняется понижением потенциальной

энергии электронов, обусловленным увеличением плотнос¬
ти электронного облака в пространстве между ядрами.

На put. 69 показано распределение электронной плотности в
системе, состоящей из двух ядер и двух электронов, вычисленное при
помощи волновых функций (II 1.52) и (II 1.53) (вспомним, что плотность
электронного облака определяется квадратом волновой функции).
Участки с большей плотностью электронного облака сделаны на
рйс. 69 более темными. Так как при наличии у электронов антипарал¬
лельных спинов их волновые функции складываются, то плотность

* Точные расчеты показывают, что при образовании связи происходит неко¬
торое увеличение кинетическое энергии электронов, но оно меньше уменьшения
потенциальной энергии. Можно доказать, что в системе, где действуют кулонов-

ские силы, средняя кинетическая энергия частиц Т всегда составляет ровно по¬

ловину средней потенциальной энергии их взаимодействия U. Это важное поло¬

жение называется теоремой вириала. Из нее следует, что AU = —2АТ и АЕ =
= — ДГ.

Рис. 68. Сопоставление расчета
молекулы водорода с экспери¬

ментальными данными:
1 — экспериментальная кривая} 2 —
ра«чет g помощью симметричной волновой
функции (III. 52); 3 — расчет о помощью

антисимметричной функции (III. 53)
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электронного облака межд> ядрами возрастает; в этом случае говорят,
что электронные облака (точнее, волновые
функции) перекрывают друг друга.

Перекрывание электронных облаков нельзя рассматривать как
простое наложение электронного облака одного изолированного атома
на электронное облако другого изолированного атома. Поскольку

"а" 6

Рис. 69. Электронные облака атомов водорода при
различной взаимной ориентации спинов электронов:
а — антипараллельные спины — атомы соединяются в молеку¬

лу; б — параллельные спины — атомы отталкиваются

складываются волновые функции, определяемая величиной ф2 элек¬
тронная плотность между атомами будет больше суммы плотностей
электронных облаков изолированных атомов для тех же расстояний
от ядра. При образовании химической связи .электронные облака
как бы вытягиваются навстречу друг другу.

Наоборот, в случае антисимметричной волновой функции, которая
характеризует электроны с параллельными спинами, плотность элек¬
тронного облака между атомами падает до нуля— электроны вытал¬
киваются из пространства между ядрами и химической связи не воз¬
никает.

Квантовомеханический расчет молекулы водорода, выполненный впервые
Гейтлером и Лондоном с помощью приближенной функции (III.51), в дальней¬
шем неоднократно осуществлялся другими авторами, которые использовали
более сложные выражения для волновой функции (принимались во внимание
деформация' электронных оболочек, взаимное избегание электронов и т. д.).
Отметим некоторые из этих работ. В 1935 г. Джемс и Кулидж (США) использо¬
вали в качестве приближенной волновой функции выражение, состоящее из 13
членов; при этом были получены значения г0 и Е0,весьма близкие к эксперимен¬
тальным (табл. 16). В 1960 г. Колос и Рутан (США) использовали еще более слож¬
ное выражение, состоящее из 50 членов; были, получены результаты, отличие
которых от экспериментальных данных ничтожно мало. Проведение расчетов в
этом случае стало возможным только благодаря использованию быстродействую¬
щей электронной вычислительной машины.

Таким образом, несмотря на невозможность нахождения точного решения
уравнения Шредингера для молекулы водорода, использование приближенных
методов позволяет рассчитать эту систему с весьма высокой степенью точности.
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Таблица 16

Результаты квантовомеханического расчета молекулы водорода

Авторы
Число членов
в уравнении

волновой функции
Га, Я Е, эВ

/

Гейтлер и Лондон (1927)
Джемс и Кулидж (1935)
Колос и Рутан (1960)

2
13
50

0,869
0,740
0,74127

3,14
4,72
4,7467

Экспериментальные значения .... 0,74116 4,7466 ±0,0007

Гейтлером и Лондоном был также произведен квантовомеханичес¬
кий расчет энергии взаимодействия молекулы водорода с третьим ато¬
мом водорода. Расчет показал, что третий атом не будет притягивать¬
ся — образование молекулы Н3 невозможно*. Так было дано теорети¬
ческое Обоснование важнейшего свойства ковалентной связи —

насыщаемости.
Не рассматривая данный расчет, можно пояснить его результат

исходя из того, что было сказано выше о результатах расчета моле¬
кулы Н2. Присоединение третьего атома к молекуле Н2 невозможно,
поскольку условием для перекрывания электронных облаков, которое
дает химическую связь, является наличие у электронов антипарал-
лельных спинов. Спин электрона третьего атома водорода неизбежно
будет совпадать по направлению со спином одного из электронов в
молекуле. Поэтому между третьим атомом водорода и молекулой водо¬
рода будут действовать силы отталкивания, подобные тем, которые
появляются при сближении двух атомов водорода с параллельными
спинами.

4. Валентность элементов на основании теории Гейтлера и Лон¬
дона. Подобно тому как было рассмотрено взаимодействие молекулы
Н2 с третьим атомом водорода, можно рассмотреть взаимодействие
атома Не с атомом Н.

Электронное строение атома гелия в нормальном состоянии выра¬
жается формулой Is2; таким образом, в атоме гелия имеются два элек¬
трона, у которых « = 1, / = 0, mt= 0. Согласно принципу Паули,
эти электроны должны иметь антипараллельные спины. Очевидно,
электрон атома водорода имеет спин, направление которого совпадает
с направление^ спина одного из электронов в атоме гелия. Поэтому
общее электронное облако, связывающее атомы Не и Н, не может об¬
разоваться; между этими атомами не возникает химической связи.

Гейтлером и Лондоном было рассмотрено также взаимодействие
двух атомов Не. Здесь тоже невозможно образование химической свя¬
зи, в этой системе будут две пары электронов с одинаковыми спинами.

* Присоединить третий атом водорода к молекуле Нз невозможно, однако
присоединить к ней лишенный электронов ион водорода Н+ можно; ионизирован¬
ная молекула Н3+ существует.
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Электронное строение атома Не может быть выражено схемой

н*И
которая показывает, что два электрона находятся й одной квантовой
ячейке (см. стр. 48). Два электрона с противоположными спинами,
занимающие одну квантовую ячейку, называют спаренными. Пользу¬
ясь этой терминологией, можно сказать, что, согласно теории Гейтлера
и Лондона, водород способен к образованию молекулы Н2 потому, что
в его атоме имеется один неспаренный электрон, а гелий не может
образовать молекулу Не2 ввиду того, что оба электрона в атоме Не
являются спаренными.

Рассмотрим теперь взаимодействие двух атомов Li. Электронное
строение атома лития (Is22s) выражается схемой

2
U

1

В этом атоме имеется один неспаренный 2з-электрон; поэтому за счет
■спаривания одиночных s-электронов можно ожидать образования моле¬
кулы Li2, аналогичной молекуле Н2. Действительно, молекула Li2 су¬
ществует. Энергия связи в молекуле Li2 (1,13 эВ) приблизительно в че¬
тыре раза меньше энергии связи в молекуле Н2 (4,48 эВ). Это обусловле¬
но наличием около ядра лития первого электронного слоя—связь Li—Li
значительно более длинная, чем связь Н—Н (2,67 А вместо 0,74 А в
молекуле Н2); кроме того, две пары электронов первого слоя силь¬
но экранируют заряд ядра и отталкиваются друг от друга. Все это
приводит к значительному ослаблению связи.

Распространяя проведенные рассуждения на другие системы,
можно сказать, что химическая связь возникает в тех случаях, когда
встречаются два атома, имеющие неспаренные электроны. Тогда ста¬
новится возможным перекрывание электронных облаков (точнее волно¬
вых функций) неспаренных электронов, в результате которого между
атомами создается зона повышенной электронной плотности, обуслов¬
ливающая химическую связь. -Очевидно, если в атоме имеется п неспа¬
ренных электронов, то этот атом может образовать химические связи
•с п другими атомами, имеющими по одному неспаренному электрону.
Поэтому, согласно теории Гейтлера и Лондона, валентность
элемента равна числу неспаренных элек¬
тронов, которые имеются в его атоме. Таким
образом, квантовомеханические расчеты Гейтлера и Лондона дали
теоретическое обоснование предположению Льюиса о том, что хими¬
ческая связь обусловлена парой электронов.

Рассмотрим исходя из изложенных представлений валентность
элементов второго периода периодической системы.

Литий. Как уже указывалось, литий имеет один неспаренный элек¬
трон, поэтому его валентность равна единице.
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Бериллий. Атом бериллия имеет электронное строение ls22s2, рас¬
пределение электронов по квантовым ячейкам представлено для него
схемой

Be •

2 ТТ ■
17Т

Таким образом, атом бериллия в нормальном состоянии не имеет нес¬
паренных электронов, поэтому его валентность равна нулю. Однако
сообщение атому бериллия некоторого количества энергии
(62 ккал/г-ат) переводит его в возбужденное состояние:

Be(ls22s2
62 ккал

Be*(ls22s2p)

В этом состоянии имеется два неспаренных электрона, т. е. атом бе¬
риллия проявляет валентность, равную двум. Затраты энергии, не¬
обходимой для перевода атома в возбужденное состояние, с избытком
компенсируются энергией, выделяющейся при образовании химичес¬
кой связи (вспомним, что энергия одинарной связи имеет величину
порядка 100 ккал, см. стр. 120).

Бор. Электронное строение невозбужденного атома ls22s22p. Рас¬
пределение электронов по квантовым ячейкам выражается схемой

Р

Наличие в нормальном состоянии одного неспаренного 2р-электрона
означает, что атом бора имеет валентность, равную единице. Однако
для него одновалентное состояние не характерно, поскольку не очень
большое энергетическое воздействие переводит его в возбужденное
состояние:

B(ls22s22p) 127.3 1 B*(ls32s2p2

В этом состоянии его валентность равна трем.
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Углерод. Электронное строение атома ls22s'22p- соответствует рас¬
пределению электронов по ячейкам, в котором, согласно правилу Хун-
да, имеется два одиночных электрона. Однако валентность два для
углерода не характерна*, поскольку сравнительно легко осуществ¬
ляется переход атома в возбужденное состояние, в котором его ва¬
лентность равна четырем:

. 96 ккал 0 -ч
C(is 2s р2)  »• С (Is 2s2p )

Р Р
А   А _1

1

Так же, как и для атомов Be и В, энергия возбуждения углеродного
атома компенсируется образованием большего числа химических
связей.

Азот. Электронное строение атома азота ls22s22p3 отвечает распре¬
делению электронов по квантовым ячейкам:

р
; Л

. s П Г А"1 А

N (ls*2sV) 2 Д
1 Tv

В атоме азота в соответствии с правилом Хунда имеется три одиноч¬
ных р-электрона, поэтому валентность азота равна трем. Следует от¬
метить, что азот не проявляет валентность, равную пяти. Для этого
потребовалось бы переведение электронов на новый (третий) электрон¬
ный слой, а это сопряжено с такой затратой энергии, которая не может
быть компенсирована энергией какой-либо химической связи азота
с другим атомом. Поэтому азот в отличие от других элементов V груп¬
пы не образует соединений NC15, NBr5 и т. п. Строение молекулы
азотной кислоты, в которой степень окисления азота 4-5, рассмотрено
ниже (см. стр. 180); сейчас лишь отметим, что азот в HN03 и N20.,
не является пятивалентным.

Кислород. Электронное строение атома кислорода и распределе¬
ние электронов по квантовым ячейкам показаны схемой:

Р

, л

sri—ГГ'|

О (ls22s22p4) 2 TJ- *1 ■
1 уг

Таким образом, атом кислорода проявляет валентность, равную двум.

* Как мы увидим ниже (см.стр. 177), в молекуле СО углерод не двухвалентен.
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Фтор. Схема электронного строения атома и распределение элек¬
тронов по квантовым ячейкам

Р
Л.

S

F(1s22sV) 2
1

показывает, что в атоме фтора имеется только один неспаренный
электрон; поэтому фтор одновалентен.

Неон. Электронное строение атома и распределение электронов по
квантовым ячейкам

таковы, что в атоме неона нет неспаренных электронов. Неон, подоб¬
но гелию, не образует молекул с другими атомами; его валентность
равна нулю. Для возбуждения атома Ne необходима очень большая
энергия — возбуждение сопряжено с переходом электронов на новый
электронный слой.

Проведенный выше обзор валентности элементов второго периода
позволяет понять причину весьма большого отличия этих Элементов
от всех других элементов периодической системы (см. также стр. 74).
Очень сильно это отличие выражено у трех элементов — азота, кис¬
лорода и фтора. Кроме особенностей, обусловленных малым радиусом
атомов и ионов, отличия данных элементов связаны также и с тем, что

у них внешние электроны находятся во втором слое, в котором имеются

только четыре квантовые ячейки. Поэтому данные элементы не могут
проявлять высокие валентности, которые известны для их аналогов.

Представления Гейтлера и Лондона о механизме образования хими¬
ческой связи оказались чрезвычайно плодотворными и послужили
основой для объяснения и приближенного расчёта связи в более слож¬
ных молекулах. Эти представления были развиты в теорию химичес¬
кой связи, получившую название метода валентных связей (сок¬
ращенное обозначение ВС). Значительный вклад в создание и развитие
метода валентных связей был внесен Слейтером и Полингом (США).

Основные положения метода валентных связей следующие:
1. Единичную химическую связь образуют два электрона с противо¬

положными спинами, принадлежащие двум атомам. При этом проис¬
ходит перекрывание волновых функций электронов; между атомами
возникает зона со значительной электронной плотностью. Это приво¬
дит к уменьшению потенциальной энергии системы, т.е. к образо¬
ванию связи.

Р
yv

1
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2. Связь располагается в том направлении, в котором возмож¬
ность перекрывания волновых функций электронов, образующих связь,
является наибольшей.

3. Из двух орбиталей атома более прочную связь образует та,
которая сильнее перекрывается орбиталью другого атома.

Исходя из этих положений метод валентных связей дает теоретичес¬
кое обоснование направленности химической связи.

5. Объяснение направленной валентности. Атомы элементов вто¬
рого и последующих периодов можно рассматривать, как состоящие
из остова, содержащего

внутренние слои, и на¬
ружных валентных элект¬
ронов. В настоящее, время
известны приближенные
выражения для волновых

функций валентных элект¬
ронов в различных атомах.
Их широко применяют в
квантовомеханических рас¬
четах молекул. Однако
для качественного и наг¬

лядного рассмотрения удоб¬
но упрощенно считать
волновые функции 2s-, 2р-,
3d- и т. д. электронов оди¬
наковыми по виду для всех
атомов, такими же, как для
атома водорода и водоро¬
доподобных ионов. Этим
упрощением мы будем
пользоваться в дальней¬
шем.

Квантовомеханическое объяснение направленности химических
связей основано на учете формы различных орбиталей. Рассмотрение
целесообразно провести на примерах, которые позволят понять
в общих чертах существо дела. Начать удобно с молекул Н20
и NHa.

Молекула Н20 образуется из атома кислорода и двух атомов водо¬
рода. Атом кислорода имеет два неспаренных /7-электрона (см. стр. 159),
которые занимают две орбитали, расположенные под углом 90° друг
к другу. Атомы водорода имеют ls-электроны. На рис. 70 показаны
волновые функции неспар'енных электронов в атомах кислорода и
водорода (плюс и минус — знаки волновых функций). При сближении
атома водорода с электроном, спин которого направлен противополож¬
но спину одного из неспаренных р-электронов атома кислорода, эти
электроны образуют общее электронное облако, связывающее атомы
кислорода и водорода. При этом угол между связями должен быть бли¬
зок к углу между облаками р-электронов, т.е. к 90°. Однако угол меж¬
ду связями в молекуле Н20 равен 104,5°, т.е. отличается от величины

Рис. 70. Волновые функции атомов водорода
и кислорода (схематическое изображение)
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90°, который можно было бы ожидать на основании приведенной схемы.
Это можно объяснить двумя причинами:

1. Связь О—Н является полярной ковалентной связью — элек¬
троны сильнее оттянуты к атому кислорода (см. график электроотри¬
цательностей, рис. 59). В результате этого у атомов водорода появляет¬
ся некоторый положительный заряд; отталкивание этих зарядов при¬
водит к увеличению угла между связями.

2. Электроны, принадлежащие двум связям О—Н в молекуле Н20,
имеют одинаково направленные спины. Это ведет к появлению сил
отталкивания (аналогичное явление происходит при взаимодействии
двух атомов Не).

Рис. 71 схематически показывает перекрывание волновых функций
электронов в молекуле Н20.

Влияние указанных факторов будет меньше в молекуле аналога
воды — сероводорода H2S. В этом соединении связь менее полярна
,(см. график электроотрицательностей) и расстояние между атомами
больше. Угол между связями в H2S составляет 92°; в H2Se он равен
9Г (см. стр. 1 14).

Аналогично может быть найдена структура молекулы аммиака.
Атом азота имеет три неспаренных р-электрона, орбитали которых рас¬
положены в трех взаимно перпендикулярных направлениях. Очевидно,
в соответствии с требованиями метода валентных связей три связи
N —Н должны расположиться под углами друг к другу, близкими
к 90°. Молекула NHa должна иметь форму пирамиды с атомом азота в
вершине (рис. 72). Экспериментальное значение угла между связями
в молекуле NH3 равно 107,Зч. Отличие от величины, даваемой приве¬

Z

У

Рис. 71. Перекрывание вол¬
новых функций электронов
при образовании молекулы

Н20

Рис. 72. Схема перекрывания элект¬
ронных облаков при образовании

молекулы NH3
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денной схемой, обусловлено теми же причинами, что и в случае Н20.
Как и в предыдущем примере, влияние побочных факторов уменьшает¬
ся при возрастании размера атома. В соединениях РН3, AsH3 и SbH3
углы между связями составляют соответственно 93,3; 91,8 и 91,3°.

На основании изложенного можно сделать вывод, что связи,
образованные р- орбиталям и, если не прини¬
мать во внимание побочных факторов, рас¬
полагаются под углом 90° друг к другу.

Более сложная картина имеет место при образовании связей атомом
углерода. Как уже указывалось, этот атом в возбужденном состоянии
обладает четырьмя неспаренными электронами — одним s-электроном
и тремя /7-электронами.

Рассуждая аналогично, можно было бы ожидать, что атом угле¬
рода- будет давать три связи, направленные под углом 90° друг к
другу (р-электроны), и одну связь, образованную s-электроном, на¬
правление которой может быть произвольным, поскольку s-орбиталь
имеет сферическую симметрию.

Связи, образованные р-электронами, должны быть более прочными,
так как р-орбитали более вытянуты от ядра, чем s-орбиталь, и должны
сильнее перекрываться с орбиталями других атомов, образующих
связь с углеродом. Однако, как мы знаем, все связи углеродного атома
равноценны и направлены к вершинам тетраэдра (угол „между ними
составляет 109,5°).

Теоретическое объяснение этого факта было предложено Слейте¬
ром и Полингом. Они показали, что при истолковании и расчете
химической связи несколько различных орбиталей, не очень сильно
отличающихся по энергии, можно заменить тём же количеством одина¬
ковых орбиталей, называемых гибридными. Волновая функция гиб¬
ридной орбитали составляется из волновых функций рассматриваемых
электронов, помноженных на некоторые коэффициенты. Так, при об¬
разовании четырех связей атомом углерода гибридные волновые функ¬
ции электронов углерода выражают соотношениями вида

Фгибр = + typx + + 4'УРг, (I II.56)
Величины коэффициентов а, Ь, с и d находят из условий нормировки
и других математических требований, предъявляемых к волновым
функциям. Эти коэффициенты могут быть как положительны, так и
отрицательны. Операция нахождения гибридных орбиталей аналогич¬
на замене вектора суммой его проекций на оси координат.

Известно, что если в атоме имеется две или более орбиталей с одинаковой
энергией, то уравнению Шредингера удовлетворяет их линейная комбинация
(см. стр. 35). При использовании понятия о гибридизации предполагают, что это
приближенно справедливо и для орбиталей, энергия которых не равна, но разли¬
чается не сильно. Волновые функции гибридных орбиталей представляют собой
линейные комбинации орбиталей различных состояний электрона в рассматри¬
ваемом атоме. Разберем построение этих функций для наиболее простого слу¬
чая — гибридизации двух орбиталей атома, скажем, 5- и рл.-орбиталей.

Запишем выражения для двух гибридных волновых функций:

'h = “1 + bL <\>р ,(Ш.57)

фа = аз Ф.5 + фд- (111.58)
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Задача сводится к нахождению четырех коэффициентов: alt аг, bt и Ь%. Для этого
требуется четыре уравнения.

Два уравнения дают соотношения нормировки — гибридные волновые функ¬
ции должны быть нормированы. Для первой орбитали имеем

j dv = j (ах ф,. + Ь, фр)а dv = 1,
отсюда '

| Ф? + 2aL 6Х J фр dv + b\ J ф£ dv = 1.
В полученном выражении первый и последний интегралы равны единице, так как
s- и р-волновые функции уже нормированы; второй интеграл равен нулю, так как
эти функции ортогональны (см. стр. 36). Поэтому

а?+6? = 1. (II 1.59)

Аналогично для другой гибридной орбитали получаем

а?2+Ь22 = 1. (II 1.60)

Третье уравнение дает соотношение ортогональности — гибридные орби¬
тали одного атома должны быть ортогональны, т.е.

[ фхф2dv = 0. (III.6I)
Если бы это соотношение не выполнялось, то при рассмотрении химической свя¬
зи пришлось бы учитывать не только перекрывание орбиталей различных ато¬
мов, но и перекрывание орбиталей одного атома друг с другом. Подставляя в
(III.61) выражения (III.57) и (III.58), имеем

а, а2 J ф^ (iv + а2 J ф^ \р dv + aL b2 J ф* фр dv + b, 62 J ф£ dv = 0.
Как уже указывалось, первый и четвертый интегралы равны 1, а второй и тре¬
тий — нулю, отсюда получаем

ах + Ь1 Ь2 = 0. (II 1.62)

Четвертое соотношение подсказывает опыт. Связи, для объяснения которых
вводится представление о гибридизации, одинаковы, поэтому они должны обра¬
зовываться эквивалентными орбиталями с одинаковым распределением элект¬
ронной плотности. Это выражается условием

I ох Г= I а2 | ; \Ь1\ = \Ь2\, (III.63)

две прямые черты указывают, что берется абсолютная величина.
Уравнениям (III.59), (III.60), (III.02) и (III.63) отвечают значения коэф¬

фициентов
аг = аг = = — &2 = 1 / У2 .

Таким образом, гибридные волновые функции определяются уравнениями

ф1 = (1 /уТН^ + Фр). (111.64)
ф2= (1//2)(ф,-фр). (III.65)

Процедура нахождения гибридных орбиталей, составленных из большего
числа волновых функций, аналогйчна, только более громоздка. Выражения для
различных случаев гибридизации приведены в приложении 7.

На рис. 73 графически показано построение гибридных орбиталей согласно
формулам (IIL64) и (III.65) (плюс и минус — знаки волновой функции). Видно,
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что при образовании двух гибридных орбиталей из s- и р-орбиталей оси симмет¬
рии гибридных электронных облаков располагаются под углом 180е друг к
Другу.

х

Рис. 73. Образование sp-гибридных орбиталей
из s- и р-орбиталей

Гибридные волновые функции имеют небольшую величину по
одну сторону от ядра и большую — по другую. Поверхность, изобра¬
жающая гибридную функцию, представлена на рис. 74.

Рис. 74. Поверхность гибридной
волновой функции

Рис. 75. Пространственное рас¬
положение гибридных электрон¬
ных облаков атома углерода

Четыре гибридные орбитали атома углерода расположены под уг¬
лом 109,5° друг к другу,— они направлены к вершинам тетраэдра, в
центре которого находится атом углерода. На рис. 75 показана форма
электронных облаков для гибридных орбиталей углеродного атома.
Как видно из рис. 74 и 75, гибридная орбиталь сильно вытянута в
одну сторону от ядра. Это обусловливает гораздо более сильное пере¬

165



крывание таких орбиталей с орбиталями электронов, принадлежащих
другим атомам, чем перекрывание орбиталей s- и р-электронов. В соот¬
ветствии с третьим положением метода валентных связей это приводит
к образованию более прочной связи. Поэтому гибридизация вызывает
образование более устойчивых молекул. Гибридизации способствует
также то -обстоятельство, что электроны в многоэлектронных атомах
взаимно отталкиваются и стремятся двигаться таким образом, чтобы
быть возможно дальше друг от друга. Этому условию более соответст¬
вуют гибридные орбитали, чем негибридизованные.

На рис. 76 схематически показана перегруппировка электронных
облаков атома углерода при образовании гибридных орбиталей.

Z

Рис. 76. Схема, показывающая перераспределе¬
ние электронной плотности при образовании

гибридных орбиталей

Таким образом, при образовании соединений различные орбитали
валентных электронов атома углерода — одна s-орбиталь и три р-
орбитали — превращаются в четыре одинаковые гибридные sp3-
орбитали (читается «эс пе три»). Этим объясняется равноценность че¬
тырех связей углеродного атома в соединениях СН4, ССЦ, С(СН3)4 и
т. п. и их направленность под одинаковыми (тетраэдрическими) уг¬
лами друг к другу.

Гибридизация орбиталей валентных электронов характерна не
только для соединений углерода. Необходимость в ис¬
пользовании понятия о гибридизации воз¬
никает всякий раз, когда несколько связей
образуются электронами, которые в атомах
принадлежат к различным оболочкам, не
очень сильно отличающимся по энергии

(значительное различие энергий электро¬
нов препятствует гибридизации).

Ниже рассмотрены примеры различных видов гибридизации s-
и /7-орбиталей.
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Гибридизация одной s- и одной р-орбит ал и
(sp- гибридизация) происходит при образовании галогенидов
бериллия, а также цинка, кадмия и ртути. Атомы этих элементов в
нормальном состоянии имеют на внешнем слое два спаренных s-элек¬
трона. В результате возбуждения один из s-электронов переходит в
р-состояние — появляется два
неспаренных электрона, один
из которых s-электрон, а дру¬
гой р-электрон. При возникно¬
вении химической связи эти две
различные орбитали преобразу¬
ются в две одинаковые гибрид¬
ные орбитали (sp-орбитали),
направленные под углом 180°
друг к другу,— две связи име-

Рио. 77. Расположение электронных
облаков при sp-гибридизации

Рис. 78. Расположение электронных
облаков при 5р?-гибридизации

ют противоположное направление (рис. 77). Эксперименталь¬
ное определение структуры молекул BeX2, ZпХ2, CdXa, HgX3
(X — галоген) показало, что эти молекулы являются линейными и
обе связи металла с атомами галогена имеют одинаковую длину.

Гибридизация одной s- и дв ух р -орбиталей
(5ра-гибридизация) имеет место при образовании соединений бора. Как
уже указывалось (см. - стр. 158), возбужденный атом бора обладает
.тремя неспаренными электронами — одним s-электроном и двумя р-
электронами. Из этих орбиталей образуются три эквивалентные sp2-
гибридные орбитали, расположенные в одной плоскости под углом
120° друг к другу (рис. 78). Действительно, как показывают экспери¬
ментальные исследования, молекулы таких соединений бора, как ВХ3
(X — галоген), В(СН3)3 — триметилбор, В(ОН)3 — борная кислота,
имеют плоское строение. При этом три связи бора в указанных моле¬
кулах одинаковой длины и расположены под углом 120° друг к другу.

Этот результат показывает преимущество квантовомеханических
представлений по сравнению со старой структурной теорией. С точки
зрения этой теории между связями в соединениях

a ci

С1—В< и C1-N/
ХС1 ХС1

нет какого-либо качественного отличия. Однако первая молекула
плоская, а вторая имеет форму пирамиды с атомом азота в вер¬
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шине. (Поэтому, в частности, они отличаются по полярности: р,вс13 =
= 0, |лысь ф 0). Как видно из вышеизложенного, современная теория
химической связи дает четко сформулированное объяснение этому
факту и позволяет предвидеть другие аналогичные закономерности.
Таким образом, квантовая химия, кроме расчета свойств молекул,
создает новую систему понятий — дает новый химический язык, кото¬
рый дополняет и развивает положения теории химического строения
А. М. Бутлерова.

Гибридизация одной s- и трех р-орбиталей (5р3-гибридизация),
как уже указывалось, объясняет валентности углеродного атома.
Образование 5р3-гибридных связей характерно также и для аналогов
углерода — кремния и германия; валентности этих элементов также
имеют тетраэдрическую направленность. Может возникнуть вопрос —
если гибридные орбитали обеспечивают большую концентрацию элек¬
тронного облака между ядрами и, следовательно, более прочную связь,
то почему они не возникают в НаО-и NH3? На данный вопрос следует
ответить, что направленность связей в этих соединениях также можно
объяснить 5р3-гибридизацией. Такой подход является даже более точ¬
ным, чем изложенный на стр. 161 и 162. Не следует, однако, забывать,
что оба подхода являются приближенными. При образовании моле¬
кулы Н20 атом кислорода может приобретать конфигурацию наруж¬
ного слоя фз где <Jjj, i|>2, <jj3 и ij>4 — 5р3-гибридные волновые
функции; верхние индексы указывают количество электронов, зани¬
мающих данную орбиталь. Таким образом, две из четырех гибридных
орбиталей атома кислорода заняты неспаренными электронами и мо¬
гут образовать химические связи: угол между этими связями должен
составлять 109,5°. Это значение ближе к экспериментальному (104,5°),
чем величина 90°, даваемая схемой, рассмотренной на стр. 161. Однако
если на стр. 161—162 пришлось объяснять отклонение теоретической
величины от экспериментальной для молекулы Н.2Ь, то здесь нужно
объяснить, почему углы между связями у аналогов воды H2S, H2Se
и Н2Те заметно отличаются от 109,5°. Это объясняется действием ряда
факторов. В частности, в соединениях, содержащих большие атомы,
связь слабая и выигрыш энергии в результате образования связи гиб¬
ридными орбиталями не компенсирует некоторое возрастание энергии
s-электронов, обусловленное их переходом на 5р3-гибридные орбитали.
Это препятствует гибридизации. Кроме того, как показали точные
расчеты, при образовании связи Э—Н 25-орбитали кислорода (и азо¬
та) сильнее перекрываются с ls-орбиталями водорода, чем 2р-орбита-
ли. Для аналогов кислорода, наоборот, сильнее перекрываются р-
орбитали. Это обусловливает больший вклад s-состояний (гибридиза¬
цию) в образование химической связи в молекуле Н20, чем в ее ана¬
логах. Поэтому валентные углы в H2S, H2Se и Н2Те близки к 90°.

Аналогично при помощи понятий об 5р3-гибридизации объясняется
структура молекулы NH3. Электронное строение этой молекулы мо-

Н

жет быть выражено схемой ;N: Н.
Н
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Валентные электроны атома азота займут четыре .?/г3-гибридные
орбитали. На трех из них расположится по одному электрону; эти
орбитали образуют связи с атомами водорода. Четвертая орбиталь
будет занята двумя электронами, не образующими химической связи.
Как показывают исследования, дипольный момент аммиака обуслов¬
лен в основном этой неподеленной парой электронов.

-Вклад неподеленной пары в дипольный момент молекулы можно
показать сравнением величин ц для NH3 и NF3. Структура этих моле¬
кул аналегична. Связь N—F более полярна, чем связь N—Н (см. гра¬
фик электроотрицательностей, рис. 59). Принимая это во внимание,
можно было бы думать, что pNF3 будет больше pnh3- Однако в действи¬
тельности наблюдается обратное: ^ш3 = 1.48 D, a h.nf3== 0-^4 D. Дан¬
ный факт объясняется тем, что направление дипольного момента свя¬
зей N—Н и N—F различное; в первом случае атом азота заряжен от¬
рицательно, во втором — положительно. В молекуле NH3 суммарный
момент связей и момент неподеленной пары имеют одинаковое направ¬
ление, они складываются; в NF3 направление этих моментов противо¬
положное и они вычитаются. Вследствие этого дипольный момент NF3
имеет небольшую величину.

Согласно изложенным представлениям валентные углы Н—N—Н
в молекуле NH3 должны быть равны 109,5°, что близко к эксперимен¬
тальному значению 107,3°. Отклонение углов между связями от этой
величины у аналогов аммиака РН3, AsH3 и SbH3 обусловлено теми же
причинами; что и для аналогов Н20.

Гибридизация не исчерпывается рассмотренными случаями. Воз¬
можны и другие типы гибридизации, в частности гибридизация с уча¬
стием d-орбиталей (см. стр. 219).

6. Одинарные, двойные и тройные связи. Обсуждение данного
вопроса удобно начать с рассмотрения связей в молекуле Na.

Атом азота, обладающий конфигурацией ls22s22p3, имёет три р-
орбитали, расположенные во взаимно перпендикулярных направле¬
ниях — по осям х, у и г. Предположим, что два атома азота прибли¬
жаются друг к другу, двигаясь в направлении оси у. Тогда при доста¬
точном сближении две 2ру-орбитали перекроются, образуя общее
электронное облако, расположенное вдоль оси, соединяющей ядра
атомов. Связь, образованная электронным об¬
лаком, имеющим максимальную плотность
на линии, соединяющей центры атомов, на¬
зывается а-связью.

Посмотрим, что будет происходить с другими неспаренными элек¬
тронами атомов азота. На рис. 79 изображены поверхности волновых
функций 2р2-электронов атомов азота. Как видно, волновые функции
перекрываются, но это перекрывание имеет иной вид, чем тО, которое
происходит при образовании о-связи. В данном случае образуются
две области перекрывания, которые расположены по обе стороны от
линии, соединяющей ядра атомов; при этом плоскость, проходящая
через координаты z и у, является плоскостью симметрии областей пере¬
крывания . Связь, образованная электронами,
орбитали которых дают наибольшее пере¬
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крывание по обе стороны от линии, соеди¬
няющей центры атомов, называется я-свя-
з ь ю.

Очевидно, что два 2рж-электрона атомов азота образуют вторую
я-связь, которая расположена около плоскости, проходящей через
координаты у их.

Таким образом, в молекуле азота имеются три химические связи,
однако эти связи неодинаковы: одна из них ст-связь, а две другие —■
л-связи; три черточки, которыми старая структурная теория обозна¬

чала связи в молекуле

Рис. 79. Схема, показывающая образование Рис. 80. Строение моле--
химических связей в молекуле Na кулы С2Н6

На рис. 80 изображено строение молекулы этана С2Н6. Четыре
связи атомов углерода в этом соединении образованы гибридными
зр3-орбиталями, которые расположены под углом 109,5° друг к другу.
Все связи в молекуле С2Н6 одинарные, все они являются ст-связями.

Электронное облако ст-связи, расположенное вдоль оси, соединяю¬
щей центры атомов, имеет цилиндрическую симметрию относительно
этой оси. Поворот одного из атомов вокруг данной оси не изменит рас¬
пределения электронной плотности в ст-связи и, следовательно, его
можно осуществить, не разрывая и не деформируя данную связь.
Изложенное объясняет давно известный химикам факт возможности
свободного вращения атомов вокруг связи С—С, обусловливающий
отсутствие цис — транс-изомерии у производных этана и других орга¬
нических соединений с одинарной связью между атомами углерода.

Разберем теперь связь в молекуле этилена С2Н4. Рассмотрение раз¬
личных возможных вариантов образования связей в данной молекуле
показывает, что наибольшее перекрывание орбиталей, а следователь¬
но, система с наименьшей потенциальной энергией возникает, когда
одна s-орбиталь и две р-орбитали атомов углерода образуют три sp2-
гибридные орбитали, а. третья — р-орбиталь —остается «чистой»
р-орбиталью. Схема образующихся в этом случае связей представлена
на рис. 81.
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Как мы уже знаем (см. стр. 167), при я/Лгибридизации электронные
облака расположены в одной плоскости под углами 120° друг к другу.
Эти гибридные орбитали образуют три я-связи — одну связь С—С
и две связи С—Н, которые лежат в одной плоскости под углами 120°
друг к другу. Экспериментальное исследование показывает, что моле¬
кула С2Н4 действительно имеет плоское строение. Очевидно, что остав¬
шиеся негибридизированными р-орбитали атомов углерода образуют
я-связь. Ввиду стремления электронов разных связей избегать друг
друга (см. стр. 162) л-связь расположится в плоскости, перпендику¬
лярной плоскости, в которой лежат ст-связи (рис. 81). Такое располо¬
жение связей отвечает минимальной энергии молекулы, т.е. устойчиво-
вому ее состоянию.

Рис. 81. Схема, показывающая образование
химических связей в молекуле СгН4

Таким образом, две связи между атомами углерода в молекуле эти¬
лена неодинаковы: одна из них ст-связь, а другая— л-связь. Это объяс¬
няет особенности двойной связи в органических соединениях. Перекры¬
вание орбиталей в случае образования л-связи между атомами угле¬
рода меньше, и зоны с повышенной электронной плотностью лежат
дальше от ядер, чем при образовании ст-связи. Поэтому я-связь менее
прочна, чем сг-связь. Ввиду меньшей прочности п-связей между ато¬
мами углерода по сравнению с ст-связями энергия двойной связи С=С
меньше удвоенной энергии одинарной связи С—С (см. табл. 11); поэ¬
тому образование из двойной связи двух одинарных ст-связей приводит
к выигрышу энергии, что и объясняет ненасыщенный характер органи¬
ческих соединений с двойной связью.

л-Связь в отличие от ст-связи не обладает цилиндрической симмет¬
рией относительно оси, соединяющей центры атомов. Поэтому поворот
одного из атомов вокруг данной оси приведет к изменению конфигу¬
рации электронных облаков. Как видно из рис. 81, при повороте атома
на 90° я-связь разорвется (ст-связь при этом останется без изменений).
Поскольку разрыв л-связи требует значительной затраты энергии,
свободное вращение вокруг связи С—С в молекуле СаН4 невозможно;
это, как известно, проявляется в существовании цис — транс-изоме¬
рии производных этилена. С другой стороны, при значительных энер¬
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гетических воздействиях на молекулу (например, при нагревании
вещества) возможен разрыв я-связи, поворот одного из атомов углеро¬
да вокруг ст-связи на 180° и вторичное образование л-связи. В резуль¬
тате этого происходит превращение цис-изомера в транс-изомер. По¬
добные факты хорошо известны. Например, tfuc-изомер — малеиновая
кислота—при нагревании превращается в транс-изомер—фумаро-
вую кислоту:

НООС. -СООН Нч .СООН
х/ь=с< ус—С'

хнн/ ХН НООс/ \н
малеиновая кислота фумаровая кислота

sp2-Гибридизация, которая определяет направленность химичес¬
ких связей в этилене, имеет место также и в других молекулах, где
атом углерода связан с тремя другими атомами или группами; напри¬
мер, в соединениях

С1. уО 'О
ХС=0 H-Cf H-Cf
СК ХН хОН
хлорокись мурапьиный муравьиная
углерода альдегид кислота
(фосген)

связи такого атома углерода расположены в одной плоскости и угол
между ними близок к 120°.

На рис. 82 схематически изображено расположение связей в моле¬
куле ацетилена НС=СН. В данном случае только два электрона угле¬

родного атома образуют гиб¬
ридные орбитали — происходит
sp-гибридизация. Две sp-гиб-
ридные орбитали располагают¬
ся под углом 180° друг к дру¬
гу; эти орбитали образуют ст-
связь между атомами углерода

и связи С—Н. Молекула С2Н2
имеет линейную структуру. Две
р-орбитали атома углерода,

Рис. 82. Схема, показывающая об- оставшиеся негибридизирован-
разование химических связей в мо- ными, располагаются ПОД углом

лекуле С2Н2 ggo ДруГ к ДруГу_ Эти орбитали
образуют две я-связи, электрон¬
ные облака которых располага¬

ются около двух взаимно перпендикулярных плоскостей.
Вследствие того, что валентности атомов углерода, не участвующие

в образовании тройной связи, направлены под углом 180° друг к дру¬
гу, для соединений углерода с тройной связью в отличие от соединений
с двойной связью невозможна цис— транс-изомерия.

Не следует, однако, думать, что для соединений общей формы
А2Ва цис — транс-изомерия в принципе невозможна. Все зависит от
природы химической связи. Так, дифтордиазин N2F2 существует в
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двух изомерных формах:
F

/
N=N N=N

/ \ /
F F F

цис-форма транс- форма

В данном случае молекула нелинейна, а связь между атомами азота,
двойная, свободное вращение вокруг такой связи невозможно; эти
факторы обусловливают существо¬
вание цис — транс-изомерии.

Связи С—Н в ацетилене, образо¬
ванные sp-гибридными орбиталями,
сильно отличаются по своим свойст¬

вам от связей С—Н в насыщен¬

ных углеводородах, возникающих
из $р3-орбиталей. Так, например,
водород в ацетилене довольно легко Рис. 83. Схема, показывающая
замещается на металл, в частности, образование химических связей
при пропускании С2Н2 в растворы, в молекУле с°2
содержащие Си+, выпадает осадок
ацетилида меди Си2С2.

sp-Гибридизация имеет место также в молекуле двуокиси углерода
С02 (рис. 83). Две sp-гибридные орбитали углерода образуют две сг-
связи с атомами кислорода, & оставшиеся негибридизированными р-
орбитали углерода дают с двумя р-орбиталями атомов кислорода
n-связи, которые располагаются перпендикулярно друг к другу. Из¬
ложенное объясняет линейное строение молекулы С02.

Особый вид химической связи осуществляется в молекуле бензола:

СН-СН

сн<^ ^сн^сн=сн

В данной молекуле каждый атом углерода соединен с тремя атомами —
двумя атомами С и одним Н. Как и при образовании этилена и других
рассмотренных выше молекул, в которых атомы углерода имеют трех
соседей, в данном случае происходит хр2-гибридизация. Три гибридные
орбитали образуют три ст-свяаи — две с атомами С и одну с Н, которые
расположены в одной плоскости под углами 120° друг к другу. Этим
объясняется плоское строение молекулы С6Нв, имеющей форму пра¬
вильного шестиугольника. Орбитали негибридизованных р-электро-
нов вС6Н6, так же как и вС2Н4, расположены перпендикулярно плос¬
кости молекулы. На рис. 84 изображены поверхности волновцх функ¬
ций р-электронов атомов углерода в молекуле бензола. Как видно,
каждая р-орбиталь перекрывается с другими р-орбиталями с двух
сторон. Мы знаем, что перекрывание орбиталей двух атомов дает воз¬
можность электронам бывать около обоих атомов. Поскольку в моле¬
куле СвНв все р-орбитали перекрываются друг с другом, каждый р-
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электрон в этой молекуле может бывать около любого из атомов угле -
рода. я-Связи в молекуле бензола одинакойо связывают все углеродные
атомы; при этом невозможно указать, каким атомам принадлежит
каждая из трех пар электронов, образующих я-связи в молекуле
С6Н6, в данной молекуле я-связи являются делокализованными.
я-Электроны в молекуле С 6Н6 передвигаются вдоль кольца углеродных
атомов, не встречая сопротивления, подобно тому, как это происходит
в некоторых металлах при очень низкой температуре, когда возникает
явление сверхпроводимости.

Рис. 84. Схема, показывающая образование химических связей в
молекуле СвНо (чтобы не загромождать чертеж, показаны только три

р-орбитали)

Возможность движения электронов в молекуле С6Н6 около всех
углеродных атомов приводит к уменьшению их кинетической энергии,
следовательно, к увеличению прочности связи. Это объясняет химичес¬
кие свойства бёнзола, который значительно менее склонен к реакциям
присоединения, чем этилен и другие непредельные углеводороды.

Делокализацией электронов объясняются также свойства произ¬
водных бензола. При замене одного из атомов водорода в молекуле.
С6Н 6 на какую-либо группу последняя оказывает сильное влияние
на вероятность попадания следующего заместителя в одно из возмож¬
ных положений — орто-, мета- или пара-. Велико и взаимное воздей¬
ствие нескольких функциональных групп в ароматических соедине¬
ниях. Все это объясняется распространением возмущения электронного
облака около одного из атомов углерода на все бензольное кольцо.
Благодаря делокализации валентных электронов являются сравни¬
тельно устойчивыми свободные радикалы, подобные трифенилметилу
(см. стр. 102).

Так как я-связи в молекуле С6Н6 являются делокэлизованными,
очевидно, что используемые при элементарном изложении структурные
формулы, с двойными связями не отражают реального электронного
строения этой молекулы. Истинное строение молекулы СвН6 йвляется
промежуточным между двумя вариантами, выражаемыми следующими
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структурными формулами:

Поскольку три пары я-элёктронов, которые в структурной формуле
обозначаются черточками, показывающими двойную связь, распре¬
делены равномерно между всеми атомами углерода, то изображением
молекулы С6Нв, более соответствующим действительности, является

СН

НСг^>|СН
hcI^Jch

сн

Здесь пунктиром показаны делокализованные я-связи. Интересно
отметить, что к выводу о нелокализованности двойных связей в моле¬
куле С6Н6 и целесообразности выражения -
ее строения только что приведенной форму¬
лой немецкий химик Тиле пришел еще в
1899 г. (т.е. вадолго до разработки квантово¬
механической теории химической связи) на
основании анализа поведения бензола в раз¬
личных реакциях.

О том, что связи в молекуле СЙНЙ по
своему характеру являются промежуточными
между одинарными и двойными, свидетель¬
ствует тот факт, что, как видно из рис. 85,
их длина, равная 1,40 А, лежит между дли¬
нами одинарной и двойной связей,; состав¬
ляющими соответственно 1,54 ±0,02 А и
1,34 ± 0,02 А.

Образование делокализованных электрон¬
ных пар характерно не только для молеку¬
лы бензола, но также и для многих других
органических молекул, где в углеродной
цепи расположено рядом несколько атомов
углерода, каждый из которых имеет по
одному электрону, не участвующему в обра¬
зовании cr-связи, например в

Рис. 85. Зависимость
между длинами связей и

их кратностью:
/ — этан; // — этилен; Ш —

ацетилен; IV — бензол

сн3=сн—сн= /СН3 = СН2, сн2=сн—с/
Vh,

СН2=СН—сн=сн—сн=сн2

В этих структурах, которые приведены в традиционном написании,
двойные связи чередуются с одинарными — имеется, как говорят,
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система сопряженных двойных связей. Так же, как и в молекуле С6Нв,
облака негибридизованных р-электронов всех атомов углерода в
такой системе связей перекрываются, и электроны могут свободно
передвигаться вдоль цепи этих атомов.

Как уже указывалось выше (см. стр. 30), движение л-электронов
в системе сопряженных двойных связей сходно с движением частиц в
одномерном потенциальном ящике. С помощью этой простой квантово¬
механической модели во многих случаях может быть достаточно точно
рассчитан спектр соединений, содержащих сопряженные двойные
связи. Примеры таких расчетов приведены в приложении 9.

Как уже отмечалось (стр. 175), ни первая (1), ни вторая (2) структурные
формулы (валентные схемы) не отражают свойств бензола, т.е. не отвечают дей¬
ствительному строению его молекулы. Пусть этим структурам соответствуют
волновые функции ф, и ф2. Сказанное выше означает, что ниф^ ниф2, каждой из
которых отвечают локализованные связи, не описывает молекулу бензола,
характеризующуюся наличием делокализованных я-связей. Лучшим приближе¬
нием будет линейное сочетание ф! и фг:

Ф = С1'К+ с2ф2, (III .66)

предполагающее равенство длин всех связей. Каждому из слагаемых в смешан¬
ной волновой функции ф соответствует предельная (невозмущенная) структура
(1) или (2).

Так как предельные структуры (1) и (2) отличаются лишь перестановкой оди¬
нарных и двойных связей, то с1 = сг\ функции ф соответствует меньшее значение
энергии, т.-е. мы приближаемся к результатам точного решения уравнения Щре-
дингера.

Результат окажется еще более точным, если вместо двух ввести в расчет пять
валентных схем, прибавив к (1) и (2) следующие три (структурные формулы Дью¬
ара):

Ф
.3 4 5

В этом случае смешанная волновая функция примет вид

Ф = ci + сг Фз + ся Фз + с4 4*1 + съ Фв 1 (Ш -67)

гдефз, фз и ф5 — волновые функции для схем с диагональными связями; очевидно,
Сз = с\ — с5. т.е. в (111.67) входят лишь два значения коэффициентов. Правда,
энергия электронных состояний, отвечающих структурам (3), (4) и (5), выше
чем структур (1) и (2) (так как в структурах Дюара одна из я-связей слабее
остальных). Поэтому их вклад в величину ф будет меньше, чем вклад первых двух
структур. Это означает, что в первом приближении можно не принимать во
внимание ф3, ф4 и фв, ограничиваясь фх и фг.

Рассмотренный на примере бензола способ расчета химической связи в моле¬
кулах получил название метода наложения валентных схем (теории резонанса).
Здесь используют волновые функции вида

ф=2С;ф;, (I П-68)
причем в каждой из слагаемых ф; отвечает определенному расположению связей
в молекуле. С помощью вариационного метода можно вычислить энергию моле¬
кулы. Каждая из ф; входит в (III.68) с тем большим коэффициентом С/ (или, как
принято говорить, с тем большим «весом»), чем меньше энергия соответствующей
ей структуры.
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Разумеется, метод наложения валентных схем, использующий различные
варианты представления волновой функции электронов в молекуле, например,
для СвНв — менее точный (.111.66) и более точный (111.67), является лишь мате¬
матическим приемом. Истинное распределение электронной плотности в моле¬
куле, находящейся в данном энергетическом состоянии, вполне определенное
и единственное, никаких изменений в нем не происходит. Поэтому неправильно
было бы считать, что бензол содержит смесь молекул, находящихся в пяти раз¬
личных состояниях, или что структура молекул, определяющая свойства этого
соединения, является наложением (резонансом) пяти реально существующих
структур. Наложение валентных схем нельзя считать физическим явлением. Это
способ квантовомеханического рассмотрения состояния электронов, движение
которых не локализовано около определенной пары атомов. Данный прием
используется только в методе валентных связей и не фигурирует в другой кван¬
товохимической теории — методе молекулярных орбиталей, .который мы рас¬
смотрим в дальнейшем.

Поэтому было бы неправильным вкладывать в наложение валентных схем
представление о действительном существовании этих структур, непрерывно
переходящих друг в друга, говорить о тем, что наложение эти.х структур стаби¬
лизирует молекулу, обусловливает ее свойства и даже существование (причем за
отдельные свойства ответственны отдельные предельные структуры).

Проведение расчетов с помощью метода валентных схем для сложных моле¬
кул сопряжено с большими математическими и вычислительными трудностями.
Если п — число делокалйзованных электронов в молекуле, то число независимых
валентных схем, которые следует учитывать в расчете, будет равно

■'/[fl(i+,)I]- -
Поэтому, например, для нафталина оно будет равно 42, а для антрацена

У\/Ч

Л/\^ L
нафталин антрацен

достигает 429. Вычисления в таких случаях очень сложны и не могут быть вы¬
полнены без большого числа допущений, что резко снижает достоверность по¬
лученных результатов.

В период «увлечения» теорией резонанса (40-е и 50-е годы) многие химики
без каких-либо квантовомеханических обоснований выбирали из набора валент¬
ных схем те, которые, как им казалось, более соответствуют свойства^ данного
вещества, и утверждали, что химическое поведение вещества определяется дан¬
ной структурой. Естественно, что для объяснения одних реакций одного и того
же вещества приходилось пользоваться одними валентными схемами, а для дру¬
гих —другими. Это часто приводило к путанице и недоразумениям.

Резко возрастающая с увеличением числа атомов в молекуле сложность
расчетов по методу валентных связей явилась одной из причин, вызвавших уси¬
ленную разработку других способов квантовомехаиической трактовки химичес¬
кой связи.

7. Донорно-акцепторная ..связь. Рассмотрим теперь химическую
связь в молекуле оксида углерода СО. Распределение электронов по
квантовым ячейкам в возбужденном атоме углерода
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и в атоме кислорода

О

таково, что возможно образование двух химических связей — в атоме
кислорода имеются два неспаренных электрона. Однако при переходе
одного электрона от кислорода к углероду в образовавшихся ионах
С- и 0+ будет по три неспаренных электрона:

О

Ш
Эти ионы имеют такую же электроннную конфигурацию, как атом
азота (см. стр. 159); при соединении ионов С- и 0+ возникнет тройная
связь, аналогичная связи в молекуле Na. Очевидно, тройная связь
более прочна, чем двойная; ее образование приведет к состоянию с
более низкой потенциальной энергией. Поэтому можно ожидать, /что
в молекуле СО осуществляется именно эта связь. Действительно,
как видно, физические свойства азота и окиси углерода весьма близки.

Свойства окиси углерода и азота
CO N;

Межъядерное расстояние, А  1,13 1,09
Силовая постоянная, дин/см   18,7-1О5 22,4-1О5
Энергия ионизации, эВ  14,1 15,6
Энергия разрыва связи, ккал/моль 256 225
Температура плавления, К  66 63
Температура кипения, К  83 78
Плотность в жидком состоянии, г/смэ .... 0,793 0,796

Это говорит в пользу высказанного предположения о характере связи
в молекуле СО.

Возможен несколько иной ход рассуждений, приводящий к тому
же результату. Невозбужденный атом углерода

и

имеет два неспаренных электрона, которые могут образовать две об¬
щие электронные пары с двумя неспаренными электронами атома кис¬
лорода. Однако имеющиеся в атоме кислорода два спаренных р-элек¬
трона могут образовать третью химическую связь, поскольку в атоме
углерода имеется одна незаполненная квантовая ячейка, которая
■ может принять эту пару электронов. Химическая связь обус-
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лов.ленная парой электронов, принадлежа ■
ш. ей до образован ия связи одному из ато¬
мов, называется донорно-а кцепторной ввя -
з ь ю. Для обозначения этого типа связи используются также терми¬
ны семиполярная или координационная связь. Атом, поставляющий
электронную пару, называют донором, а атом, к которому эта пара пе¬
ремещается, — акцептором. Смещение электронной пары делает связь
полярной; этим объясняется происхождение термина семиполярная
(«наполовину полярная»).

В формулах донорно-акцепторная связь обозначается знаками
+ и — у соответствующих атомов (С“гэО*), которые показывают, что
электронная пара сдвигается к одному из атомов, или стрелкой С=0,
которая также показывает сдвиг электронной пары.

Нужно отметить, что приведенная схема химической связи в моле¬
куле СО является лишь первым приближением. Переход одной элек¬
тронной пары атома кислорода в совместное обладание с атомом угле¬
рода должен был бы сделать молекулу сильно полярной. Однако ди¬
польный момент СО очень мал, он равен 0,12 D. В рамках приведенной
схемы это можно объяснить некоторым сдвигом образующих связь
электронных пар к атому кислорода. Ниже (стр. 192) дано более точное
описание молекулы СО, также приводящее к выводу, что связь в этой
молекуле тройная.

Рассмотрим еще несколько примеров молекул, содержащих донор-
но-акцепторную связь.

Н

Молекула NH3 имеет электронное строение Н: N:. В ней три

. Н

электронные пары образуют связи N—Н, а четвертая пара внешних
электронов принадлежит только атому азота. Она может дать связь
о ионом водорода; в результате образуется ион аммония:

н н т

Н 1 N i 4- Н+   Н I N I Н

И L Н

Таким образом,/ азот в ионе NH4T является четырех валентным. Сле¬
дует подчеркнуть, что в ионе аммония все четыре связи равноценны —
электронная плотность равномерно распределена между ними.

Здесь уместно обратить внимание на то, что за счет свободной элек¬
тронной пары дипольный момент аммиака больше вычисленного,
если исходить только из смещения электронных пар полярных свя¬
зей N—Н (в еще большей степени это относится к молекуле Н20,
в которой у кислорода две неподеленные электронные пары). Игнори¬
рование неподеленных пар может даже привести к неправильному на¬
хождению направления вектора ц.

Молекула аммиака может присоединять также и другие частицы,
способные принимать электронную пару, например ВР3:
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В соединении
Н F

Н—N с В—F

A i
как азот, так и бор являются четырехвалентными.

Четырехвалентный азот также содержится в азотной кислоте, фор¬
мула которой может быть записана

Рис. 86. Структура молекулы ется одинаковой. Поэтому запись

показывающая, что четвертая связь разделена поровну между двумя
атомами кислорода, более точно выражает строение HN03, чем преды¬
дущая формула. Молекула HN03 имеет структуру, изображенную на
рис. 86. Как видно, строение молекулы находится в соответствии с
приведенной выше формулой: связи NmO имеют одинаковую длину
И короче, чем связь N—О.

Молекула N2Os в изолированном состоянии (в парах) имеет стро¬
ение

так:

О

В результате перехода одного из
электронов атома азота к атому
кислорода в атоме азота появляются
четыре неспаренных электрона, кото¬
рые могут дать четыре химические
связи. Так как атомы кислорода, свя¬
занные только с азотом, одинаковы,

то и возможность перехода электро¬
нов к каждому из них также явля-

азотной кислоты

Н—О—N

,>м—о—N- \-о

аналогичное строению HN03. Кристаллическая полупятиокись
азота — ионное соединение, имеющее строение (N02)+(N03)_, — это
нитрат нитрония. Здесь оба атома азота также четырехвалентны.



В ионе (N03)~ делокализованные я-связи равномерно распреде¬
ляются между всеми атомами кислорода:

О

Донорно-акцепторная связь осуществляется также в H2S04 и
Н3Р04; электронное строение этих молекул может быть записано так:

Однако атомы серы и фосфора в отличие от атома азота имеют во внеш¬
нем слое свободные d-орбитали, которые в известной мере заполняются
неподеленными электронными парами атомов кислорода. Таким об¬
разом, связи серы и фосфора с кислородом средние между одинарными
и двойными; их электронное строение лучше передают формулы

Эффективные заряды на атомах кислорода и вклад этих атомов в обра¬
зование я -связей будут различаться в зависимости от того, соеди¬
нены они с водородом или не соединены. Это различие показано то¬
чечным и штриховым пунктиром. В ионах (Р04)3- и (S04)2~, имеющих
тетраэдрическое строение, я-связи равноценны; это может быть вы¬
ражено структурными формулами

Сказанное относится и к другим кислородсодержащим кислотам эле¬
ментов третьего и следующих за ним периодов. Что касается азота,
то он не может быть пятивалентным. Очевидно, невозможность про¬
являть ковалентность, равную номеру группы, характерна и для дру¬
гих следующих за азотом элементов — кислорода и фтора — в связи
с отсутствием в их внешнем электронном слое d-ячеек.

Следует отметить, что традиционное структурное изображение
молекул, будучи очень полезным для представления пространственной
последовательности соединения атомов, часто весьма неточно показы¬

вает электронное строение. Во многих случаях его особенности во¬
обще невозможно выразить при помощи валентных штрихов. Акту¬

Н : О -н Н : О—Н

! О—Р О I

Н-0 !
1 "

: О :
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альной задачей являются поиски удобных и наглядных способов изо¬
бражения химической связи, дающих больше информации об элект¬
ронном строении, чем обычные структурные формулы.'

8. Связь в электронодефицитных молекулах. Существуют молеку¬
лы, в которых меньше электронов, чем эго необходимо для образова¬

ния двухэлектроиных связей. В ка¬
честве примера рассмотрим молекулу
диборана В2Н6. Казалось бы, она
должна иметь этаноподобную струк¬
туру. Однако в отличие от молекулы
С2На в В2Нв лишь двенадцать ва¬
лентных электронов. Эксперимен¬
тальные данные свидетельствуют о

том, что в рассматриваемой молеку¬
ле атомы водорода неравноценны:
четыре из них легко замещаются
(например, на группы СН3), а заме-

Рис. 87. Строение диборана щение остальных двух связано с рас¬
падом молекулы [например, на две молекулы В(СН3)31. О неравноцен¬
ности атомов водорода в В2Нв свидетельствуют и результаты изуче¬
ния ее ядерного магнитного резонанса., Поэтому есть основания
приписать диборану такую структуру:

Н

Н

X в
н

н

в

н

н

Здесь четыре двухэлектронные концевые ВН-связи, остальные четыре
электрона объединяют радикалы ВН2 с помощью водородных мости¬
ков, лежащих в плоскости, перпендикулярной плоскости расположе¬
ния атомов бора, на большем расстоянии по сравнению с другими ато¬
мами водорода. Таким образом, вокруг каждого атома бора формирует¬
ся искаженный тетраэдр (рис. 87).

Каждый мостиковый атом водорода образует с двумя атомами бора
общую двухэлектронную трехцентровую связь В—Н—В. Она энергети¬
чески выгоднее обычных двухцентровых В—Н-связей (на 14 ккал) и
возникает в результате перекрывания двух зр3-орбиталей атомов бора
и одной s-орбитали атома водорода: %

Так формируются так называемые «банановые» связи:
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Соединения с дефицитом электронов являются акцепторами элек¬
тронов. Поэтому, например, при взаимодействии В2Нв с калием за
счет электронев последнего происходит образование бораната калия
КгВгНв, в результате чего все связи становятся двухэлектронными.

Примерами электронодефицитных молекул могут служить
А12(СНз)2, Ве2(СН3) 4 и др.

9. Метод молекулярных орбиталей. Рассмотренный выше метод
валентных связей помимо трудностей, связанных с проведением
расчетов, встречает в ряде случаев и принципиальные затрудне¬
ния. Так, исследование показывает, что в ряде молекул определенную
роль в образовании химической связи играют не электронные пары,
а отдельные электроны.

Возможность образования химической связи не при помощи элек¬
тронной пары, а посредством одного электрона наиболее отчетливо
видна на примере ионизированной молекулы водорода Н2+. Эта час¬
тица была открыта в конце XIX в: Дж. Дж. Томсоном; она получается
при бомбардировке молекул водорода электронами. Спектроскопичес¬
кие исследования показывают, что расстояние между ядрами в этой
частице составляет 1,06 А, а энергия связи равна 2,65 эВ; таким об¬
разом, это довольно прочная молекула. Поскольку в Н2+ имеется толь¬
ко один электрон, то очевидно, что в данной молекуле осуществляется
одноэлектронная связь.

Во многих многоатомных частицах имеются неспаренные элект¬
роны. Здесь прежде всего следует отметить свободные радикалы (см.
стр. 101). Свободные радикалы — это частицы,
обладающие высокой реакционной способ¬
ностью и содерж ащие неспаренные элек¬
троны. Неспаренные электроны имеются также в некоторых обыч¬
ных молекулах, в частности, в содержащих нечетное число электронов
молекулах NO, N02 и СЮ2, а также в молекуле кислорода 02. Послед¬
няя представляет особый интерес для теории химической связи.

Атом кислорода имеет два неспарекных электрона

поэтому на основании метода валентных связей можно было бы ожи¬
дать, что при соединении двух атомов О образуются две электронные
пары и неспаренных электронов в молекуле 02 не будет. Однако иссле¬
дование магнитных свойств кислорода (см. приложение 8) свидетель¬
ствует о том, что в молекуле 02 имеются два неспаренпых электрона.
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С точки зрения метода валентных связей неясно, какую роль в
образовании связи в указанных молекулах играют неспаренные элек¬
троны. Рядом исследователей были предприняты попытки усовершен¬
ствовать метод валентных связей и сделать его пригодным для истолко¬
вания этих фактов. Однако более плодотворным оказался другой под¬
ход к объяснению и расчету ковалентной связи, получивший название
метода молекулярных орбиталей (сокращенное обозначение МО).
Значительный вклад в создание и разработку данного метода внесен
Р. Малликеном (США). Этот метод, по-видимому, является лучшим из
существующих в настоящее время способов квантовомеханической
трактовки химической связи.

Если в методе Гейтлера и Лондона берут волновую функцию (III.51),
описывающую движение обоих электронов в молекуле Н2, то метод
молекулярных орбиталей исходит из волновых функций отдельных
электронов. В этом методе находят волновые функции 1-го, 2-го, ...,
rt-ro электронов в молекуле ф2, ..., фя. Таким образом, считается,
что каждый электрон в молекуле находится на определенной молеку¬
лярной орбитали, описываемой соответствующей волновой функцией.
Каждой орбитали отвечает определенная энергия. На одной орбитали
могут находиться два электрона с противоположно направленными

спинами. Волновую функцию ф, характеризующую движение всех
рассматриваемых электронов в молекуле, можно получить, взяв про¬
изведение волновых функций отдельных электронов

+ =Ма К ■

В методе молекулярных орбиталей находят приближенные выражения
для указанных одноэлектронных волновых функций.

Имеются различные варианты метода молекулярных орбиталей.
В настоящее время очень широко используется способ, в котором моле¬
кулярные одноэлектронные волновые функции берутся как линейные
комбинации волновых функций электронов в атомах, из которых обра¬
зована молекула. Этот вариант сокращенно обозначается МО ЛКАО
по начальным буквам слов «линейная комбинация атомных орбиталей».

Выражение для волновой функции электрона в молекуле в методе
МО ЛКАО записывается в виде

^МО = Ci'Pao, + ^'fAO, + + ся'Рдоя > (III.69)
где срдо,, срдо, ... — волновые функции (атомные орбитали) электронов
атомов, из которых образована данная молекула, а си с2, ... — ко¬
эффициенты.

Может возникнуть вопрос, правомерно ли составлять волновую
функцию электрона, находящегося в молекуле, из волновых функций
электронов в свободных атомах. Однако такое приближение не являет¬
ся слишком грубым по двум причинам. Во-первых, состояние электро¬
нов в молекулах не очень сильно отличается от их состояния в ато¬

мах: об этом свидетельствует сравнительно небольшое изменение
энергии электронов при образовании химической связи. Так, полная
энергия электронов в двух свободных атомах водорода равна —2Х
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Х13.6 = —27,2 эВ, а изменение энергии при образовании молекулы
Н2 — энергия связи составляет 4,5 эВ (см. стр. 150). Подобное соот¬
ношение характерно и для других молекул; оно обусловлено тем, что
образование связи сравнительно мало влияет на движение электронов
вблизи ядер атомов, где взаимодействие электронов и ядер велико.
Во-вторых, изменение электронных облаков при образовании связи
учитывается выбором с помощью вариационного метода определенных
значений коэффициентов с.

Рассмотрим сначала в общих чертах наиболее простой случай,
когда молекулярная орбиталь составляется из двух атомных орбита-
лей одинаковых атомов. Здесь и в дальнейшем будем обозначать моле¬
кулярные орбитали буквой ф, а атомные <р; атомы обозначим цифрами
1 и 2. Таким образом,

Ф = С1 <Pl + С2 Фа- (III.70)

Применение вариационного метода (выкладки даны ниже, на стр. 197)
приводит к двум наборам коэффициентов в формулах

ci = ca = l//2(l + sla) (III.71)
И

ca=-c1= 1 //2(1 — Sla) (111.72)

и двум выражениям для энергии электрона

Ei-(tfu + Яи)7(1 + Sl2) (II 1.73)
И

Е2 = (Яц — Я12)/(1 — Sla). . (III.74)

Здесь буквы Н и S обозначают интегралы, форма записи которых была
приведена на стр. 147. Если приближенно считать (как это часто де¬
лают) S12 = 0 и обозначить Нн и Я12 соответственно а и 0, то выра¬
жения для волновых функций электрона в молекуле и его энергии при¬
обретают очень простой вид:

+1 = (1 /,/2) (Ti + fs). Ei = <*+P; (III.75)

ф2 = (1//2)(?1-<р2), E2=a-fl. (III.76)

Интеграл (3, называемый в методе молекулярных орбиталей резонан¬
сным интегралом, отрицателен; поэтому <С Ег-

Таким образом метод молекулярных орбиталей показывает, что
при соединении двух атомов в молекулу возможны два состояния элек¬
трона — две молекулярные орбитали (им отвечают функции ^ и ф2):
одна с более низкой энергией £t и другая — с более высокой энергией
Е2- Это можно иллюстрировать диаграммой, представленной на
рис. 88;. такие диаграммы часто используют в методе МО.Квадрат (его
часто заменяют кружком) около уровня энергии символизирует кван¬
товую ячейку — орбиталь, которая может быть занята одним электро¬
ном или двумя электронами с противоположно направленными спи¬
нами. Поскольку на МО возможно пребывание как двух, так и одного
электрона, метод МО позволяет оценивать вклад в химическую связь
не только электронных пар, но и отдельных электронов.
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Метод МО JIKAO для молекулы Н2+ дает величины Еа— 1,77 эВ
й г0= 1,30 А. Согласно экспериментальным данным для этой молеку¬
лы Е0= 2,79 эВ и г0= 1,06 А, следовательно, результаты расчета каче¬
ственно соответствуют эксперименту.

Если при образовании молекулы из атомов электрен займет орби¬
таль с низкой энергией, то полная энергия системы понизится, воз¬
никает более устойчивое состояние системы — образуется химическая

связь. Поэтому орбиталь называют
Ё П связывающей. Переход электрона на

/мо разр' орбиталь ф2 увеличит энергию систе-
, \ мы, связь при этом не образуется, на-
/ ■ оборот, система станет менёе устойчи-
/ \ вой. Такую орбиталь называют раз-

__Ш_/ рыхляющей.
АО, \ ; ао2 Связывающее и разрыхляющее

\ / действие обусловлено видом волно-
\ г-, / вых функций молекулярных орби-
\ ^ / талей. При сложении атомных
мо связ. волновых функций ф! и <р2 величина

■ф (а следовательно, и г|з2) в про-
Рис. 88. Образование молекуляр- странстве между ядрами возрастает—
ных ypoBHeir энергии из атомных появляется зона высокой электронной

плотностн, которая притягивает ядра
и осуществляет химическую связь.

При вычитании г|)2 из электронная плотность между ядрами умень¬
шается, что усиливает их отталкивание.

Атомные орбитали могут перекрывать друг друга как по ст-, так и
по я-типу; в результате возникают ст- и я-молекулярные орбитали.
Образование различных молекулярных орбиталей показано схемати¬
чески иа рис. 89.

Молекулярные орбитали, образовайные из s-атомных орбиталей,
мы будем обозначать ст5; ст-орбитали, возникшие из рг-атомных орби¬
талей,— az (для двухатомных молекул принято считать ось z прохо¬
дящей через ядра атомов); я-орбитали, образованные из ру- и рх-
атомных орбиталей, обозначим соответственно и#и it*. Разрыхляющие
орбитали принято отмечать звездочкой. Часто МО обозначают так¬
же, указывая после букв ст или я те АО, из которых образовалась
МО — a\s,v2px и т. д. Эти обозначения более строгие, но они длиннее.

Представление о существовании разрыхляющих состояний—■ прин¬
ципиально новое положение, введенное в химию теорией молекулярных
орбиталей. Метод валентных связей, который можно рассматривать
как перевод на квантовомеханический язык теории химического стро¬
ения А. М. Бутлерова, указывает, что химическая связь образуется
парой электронов С противоположно направленными спинами. Если
спины электронов одинаково направлены, связь не возникает. Однако
согласно методу МО переход одного электрона или пары электронов
с противоположными спинами на разрыхляющую орбиталь не только
не создает связь, но, наоборот, ведет к отталкиванию атомов. Развитие
химии дает множество доказательств реальности представления о раз-
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рыхляющих состояниях, которое оказалось весьма плодотворным в
теории химической связи.

В методе МО гораздо проще, чем в методе ВС, учитывается делока¬
лизация электронов. В методе ВС для этого приходится применять

АО МО

сложное и не отвечающее реальной действительности построение —
метод наложения валентных схем (см. стр. 176), тогда как теория МО в
таких случаях просто использует многоцентровые молекулярные
орбитали, охватывающие сразу несколько атомов (см. стр. 201). Это
значительно упрощает расчеты.

Соотношения (111.73) и (111.74) по форме записи аналогичны уравнениям
(III.-54) и (111.55), фигурирующим в теории Гейтлера и Лондона, которую
мы будем сокращенно обозначать ГЛ. Однако физический смысл формул и чис¬
ленные значения Е в методах ГЛ и МО ЛКАО разные. В первом рассматривается
двухэлектронная задача, во втором — одноэлектронетая. Фигурирующие в урав¬
нениях этих теорий интегралы только при самой общей форме записи выглядят
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одинаково, при замене символов волновых функций соответствующими форму¬
лами получаются различные подынтегральные выражения.

Расчет для молекулы На по методу МО ЛКАО приводит.к значениям Ео =
О

2,68 эВ и го = 0,850 А; первая величина согласуется с экспериментом нес¬
колько хуже, а вторая—несколько лучше, чем результаты теории ГЛ (см.
стр. 153). Применение более совершенных, чем ЛКАО, вариантов метода МО при¬
водит к практически полному совпадению результатов расчета с эксперимен¬
тальными данными для молекулы На.

Выясним специфику учета взаимодействия Частиц в методах МО ЛКАО и
ГЛ. Согласно МО ЛКАО в устойчивом состоянии молекула На имеет два элек¬
трона на связывающей орбитали. Запишем их волновые функции, используя те
же обозначения, что и на стр. 152, и, опустив коэффициенты, которые при каче¬
ственном рассмотрении вопроса можно не принимать во внимание,

ф(1)=(фа + фй)(1), ф(2) = (фв + ф»)<2).

Волновая функция фмо, определяющая состояние обоих электронов в молекуле
На, будет выражаться произведением ф(1)ф(2). Производя соответствующие дейст¬
вия, имеем

Фмо ЛКАО = (!) 'h (2) + Фа (2) Ф„'(1) + Фв (1) Фв (?) + ф» (1) Фй (2). (II 1.77)

В теории ГЛ волновая функция электронов для устойчивого состояния молеку¬
лы Нг будет

Фгл ='Ьа(1)Ы2) + фа(2)ф4(1) (П1.78)

(см. стр. 152, коэффициенты опущены).
Функция фмо лкао отличается от фгл двумя последними членами. Они соот¬

ветствуют1 ионным состояниям молекулы Нг, когда оба электрона находятся
около одного из ядер. Эти состояния выражаются формулами Н"Н+ и Н+Н~.
Такая ситуация может возникать в процессе движения электронов в молекуле Нг,
и введение учитывающих ее членов (с соответствующими коэффициентами) в
расчет ГЛ улучшает результат. Однако в методе МО ЛКАО эти члены входят
в выражение волновой функции с тем же весом (с темн же коэффициентами), как и
другие, что не соответствует действительности,— вероятность возникнове¬
ния ионных состояний мала. Таким образом, метод МО ЛКАО переоценивает
вклад ионных состояний, тогда как метод ГЛ не принимает их во внимание. И
то и другое является причиной (хотя далеко не единственной) отклонений ре¬
зультатов этих методов от данных эксперимента.

При использовании метода МО ЛКАО расчеты обычно проводят
для определенного, известного из эксперимента расположения атомных
ядер. Для мысленно «закрепленной» в своих равновесных положениях
системы атомных ядер находят молекулярные орбитали и их уровни
энергии. Затем «заселяют» молекулярные орбитали электронами,
учитывая при этом, что на каждой МО может находиться не более двух
электронов. При рассмотрении устойчивого нормального состояния
молекулы нужно заполнять электронами все энергетические уровни
без пропусков в порядке возрастания энергии, начиная с наиболее
низких.

Энергию молекулы находят как сумму энергий заполненных элек¬
тронами МО; взаимодействием электронов друг с другом в первом при¬
ближении можно пренебречь. Переход электрона с атомной орбитали
на молекулярную связывающую орбиталь сопровождается уменьше¬
нием его энергии — такая орбиталь стабилизирует систему. Наоборот,
разрыхляющей орбитали соответствует более высокая энергия —
электрону выгоднее находиться в атоме, чем в молекуле. Вопрос об
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устойчивости молекулы сводится к энергетическому балансу всех
связывающих и разрыхляющих электронов. Грубо ориентировочно
можно считать, что один разрыхляющий электрон сводит на нет дей¬
ствие одного связывающего электрона. Можно условно считать, что
образованию одинарной связи соответствует наличие в молекуле двух
связывающих электронов, действие которых не уничтожено наличием
разрыхляющих электронов. При этом не принимается во внимание,
что вклад разных МО в энергию связи неодинаков и что разрыхляющая
орбиталь сильнее увеличивает энергию системы, чем связывающая
уменьшает [так как знаменатель в формуле (II 1.73) больше, чем в
(III.74)].

Мы сначала качественно рассмотрим результаты, даваемые методом
молекулярных орбиталей для некоторых простых молекул, а затем
более детально разберем широко используемый в органической хи¬
мии вариант МО ЛКАО — метод Хюккеля.

10. Молекулярные орбитали в двухатомных молекулах, состоящих
из атомов 1-го и 2-го периодов. При построении молекулярных ор¬
биталей обычно ограничиваются использованием валентных атомных
орбиталей — орбиталей внешнего электронного слоя, так как именно
они вносят основной вклад в образование химической связи. Для ci-
элементов валентными следует считать также d-орбитали слоя, пред¬
шествующего внешнему (см. стр. 228).

Образование молекулы Н2+ может быть представлено записью
H[ls] -Ь Н+ —>■ HflaJ или в другой форме: H[ls] + Н+->- Huffish
Запись означает, что из ls-атомной орбитали образуется связывающая
молекулярная ст-орбиталь. Аналогично можно показать образование
молекулы Н2:

2H[ls] —► Ha[(als)2].

Два электрона в молекуле водорода занимают две связывающие орби¬
тали, образовавшиеся из ls-атомных орбиталей. Как было отмечено
выше, можно условно считать, что два связывающих электрона соот¬
ветствуют одной химической связи.

Разберем строение двух необычных молекул — Нег+ и Не2. В пер¬
вой молекуле три ls-электрона атомов гелия нужно разместить по
молекулярным орбиталям. Очевидно, что два из них заполнят связы¬
вающую о1 s-орбиталь, а третий электрон пойдет на разрыхляю¬
щую ст* ls-орбиталь. Таким образом, молекула Не2+ будет иметь
электронное строение Не2+[(ст15)2(ст* Is)]; в ней два связывающих элек¬
трона и один разрыхляющий; в соответствии с приведенным выше пра¬
вилом такая молекула должна быть устойчива. Действительно, моле¬
кула Не2+ существует, хотя и менее стабильна, чем молекула Н2:
энергия связи в Не2+ (70 ккал/моль) меньше, чем в Н2 (103 ккал/моль).

В молекуле Не2 необходимо разместить на молекулярных орби¬
талях четыре электрона, которые в атомах были Is-электронами. Оче¬
видно, что два из них займут связывающую орбиталь и два — разрых¬
ляющую: He2[(ais)2(cF*ls)2]. Поскольку, как было указано выше, один
разрыхляющий электрон уничтожает действие одного связывающего,
то данная молекула не может существовать. Таким образом, метод моле¬
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кулярных орбиталей, так же как и метод валентных связей, указывает
на невозможность образования молекулы Не2.

Перейдем теперь к рассмотрению молекул, образованных из ато¬
мов элементов второго периода. Для этих молекул можно считать,
что электроны первого электронного слоя (К-слой) атомов не прини¬
мают участия в образовании химической связи, составляя остов,
который в записи структуры молекулы обозначается буквой К-

Экспериментальное исследование (изучение молекулярных спект¬
ров) показало, что орбитали в рассматриваемых молекулах распола¬
гаются в порядке возрастания энергии следующим образом:

a Is < a* Is < о 2s < а* 2s < а 2рг < к 2рх = к 2ру < я* 2рх = тс* 2ру < а* 2рг.

Энергии электронов на орбиталях а2р и л 2р близки, и в некоторых мо¬
лекулах (В2, С2, N2) соотношение между ними обратное приведенному:
уровень ст2р лежит выше тс2р. Это обусловлено Закономерностью изме¬
нения энергии 2s-и 2р-электронов с ростом порядкового номера элеме¬
нта. У атомов В, С и N энергии 2s- и 2р-электронов довольно близки
(рис. 90). Поэтому в точную волновую функцию а2рг-орбитали в моле¬
кулах, построенных из этих атомов, с‘заметным весом будет входить так¬
же атомная орбиталь 2s. Вклад 2s орбитали повышает энергию моле¬
кулярной орбитали сг2рг, так как переход 25-электрона на эту орби¬
таль требует затраты энергии. В результате энергия орбитали о2рг
становится выше энергии орбиталей я2рх и к2ру.

Указанная последовательность определяет порядок заполнения
молекулярных орбиталей — при образовании молекулы электроны
располагаются на орбиталях с наиболее низкой энергией.

В соответствии с вышеизложенным .образование молекулы Li2
запишется так: 2Li[/(2s] LI2[/(/((cts )21> или в другой форме 2Li[/C2s]
-> Li2l/</((<j2s)2]. В данной молекуле имеется два связывающих элек¬
трона.

Молекула Ве2 должна иметь электронную конфигурацию
Ве2[/С/С(ст^)J(ars )2], в которой на молекулярных орбиталях распола¬
гается четыре электрона — по два от каждого атома. В такой молекуле
число связывающих и разрыхляющих электронов одинаково, поэтому
она должна быть неустойчивой. Как и молекула Не2, молекула Ве2
не обнаружена.

В молекуле В2 на молекулярных орбиталях размещаются шесть
электронов, ее строение выражается так:

Вг [КК К)2 ( У (**) (я,)].
Два электрона в молекуле Вг располагаются по одному на орбиталях
пх и л в с одинаковой энергией, причем спины данных электронов па¬
раллельны — здесь проявляется закономерность, аналогичная пра¬
вилу Хунда для атомов. Действительно, экспериментальные исследо¬
вания показывают наличие в данной молекуле двух неспаренных элек¬
тронов.

В молекуле углерода С2 на молекулярных орбиталях находятся
восемь электронов; эта молекула имеет конфигурацию
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В молекуле С2 разрыхляющих электронов два, а связывающих —
шесть, избыток связывающих электронов равен четырем, поэтому
можно считать, что связь в данной молекуле двойная.

При образовании молекулы азота на молекулярных орбиталях
нужно разместить 10 электронов атомов азота. В соответствии с приве-

Еу эВ

са

2р

Рис. 90. Изменение энергии
2s- и 2р-орбиталей для ато¬

мов втврого периода

Рис. 91. Схема образования молекуляр¬
ных орбиталей в молекуле N2 (показаны

только 2р-электроны атомов N)

денным выше порядком заполнения орбиталей конфигурация молекулы

Na [КК Ю» ( as у (я*)» (*,)* (в,)»] .
Таким образом, в молекуле азота 8 связывающих и 2 разрыхляющих
электрона, т. е. избыток связывающих электронов равен 6 — в моле¬
куле N2 тройная связь. Образование молекулярных орбиталей в моле¬
куле азота иллюстрируется рис. 91. Ради простоты на нем показано
образование молекулярных орбиталей только из 2р-атомных орбиталей.

В молекуле 02 по молекулярным орбиталям должны быть рас¬
пределены 12 электронов; эта молекула будет иметь следующее стро¬
ение:

о2[кк(■«;)2 ы2 (яху (ъу юК)].

Как и в молекуле В2, в молекуле 02 два электрона с параллельными
спинами занимают по одному две орбитали с одинаковой энергией л х*
и тс у*. Таким образом, метод молекулярных орбиталей естественно
объясняет наличие'в молекуле 02 двух неспаренных электронов, ко¬
торые и обусловливают парамагнетизм кислорода (см. приложение 8).
Избыток связывающих электронов в молекуле 02 равен четырем.

Молекула фтора имеет электронное строение:

Fa [кк Ы2 (у («,)* (*,)2 ы* (<У (<)2 ];
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здесь имеется избыток из двух связывающих электронов, связь в этой
молекуле одинарная.

Очевидно, в молекуле

Ne [кк (.,)* («; у (оzy (,ху (.,)* («;)»(у («;)•]

число разрыхляющих электронов равно числу связывающих электро¬
нов; поэтому она (как и молекула Не2) не образуется.

Интересно проследить изменение энергий и длин связей для рас¬
смотренных молекул. Эти данные представлены ниже.

Характеристики двухатомных молекул

Li В 2 С2 N-2 Од F2

Избыток связывающих электронов 2 2 4 6 4 2
Есв, ккал/моль  25 69 144 225 118 37

Межатомное расстояние, А . . . 2,67 1,59 1,24 1,10 1,21 1,42

Мы видим, что увеличение избытка связывающих электронов ведет к
возрастанию прочности связи. Межатомные расстояния от Li2 к N2
уменьшаются; это обусловлено сокращением размеров атомов под
влиянием возрастающего заряда ядра и увеличением прочности связи.
При переходе от N2 к F2 длина связи растет; это обусловлено ослабле¬
нием связи. Сказанное делает понятными закономерности в измене¬
нии ковалентных радиусов атомов (см. стр. 81).

Теперь рассмотрим некоторые двухатомные молекулы, построенные
из различных атомов.

В молекуле СО на орбиталях располагаются 10 валентных элек¬
тронов; эта молекула имеет электронное строение, аналогичное стро¬
ению молекулы N2:

СО [КК («,)»( а',)2 («*)* (*у)2 («,)*!.

Сходство в электронном строении молекул N2 и СО, указываемое мето¬
дом молекулярных орбиталей, объясняет близость свойств этих ве¬
ществ (см. стр. 178). В молекуле СО избыток связывающих электронов
равен 6, поэтому связь в данной молекуле можно считать тройной —
мы пришли другим путем к выводу, который был сделан на стр. 178.

В молекуле NO на орбиталях располагается 11 электронов, что
приводит к строению

N0 [КК К)2 ( а* )2 (ил.)3 (Лу)2 (аг)2 ( тс*) ] .

Как видно, число избыточ-ных связывающих электронов в данной моле¬
куле равно 5. В ионизированной молекуле NO+

NO+ [М («,)»(0;)2 («j* (*У)Ч«*)*1

избыток связывающих электронов равен 6. Поэтому молекула NO+
должна быть прочнее N0; действительно, если энергия связи в N0 рав¬
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на 149 ккал/моль, то в NO+ она равна 251 ккал/моль. Однако £со+=
= 192 ккал/моль меньше Eqo= 256 ккал/моль — при образовании
СО+ из СО удаляется электрон, находящийся на связывающей орбитали.

11. Метод Хюккеля. В последние 10—15 лет метод молекулярных
орбиталей был применен для расчета характеристик очень многих
молекул. Он широко проник даже в такие отрасли знания, где нес¬
колько десятилетий тому назад сама мысль о возможности использо¬
вания квантовой механики казалась не заслуживающей внимания фан¬
тазией,— в теорию органических реакций, биохимию, молекулярную
биологию. Особенно широкое распространение в указанных областях
получил вариант МО Л К АО, предложенный Э. Хюккелем.

С помощью метода Хюккеля находят энергии и волновые функции
электронов, образующих делокализованные я-связи. Известно огром¬
ное количество молекул, содержащих такие связи; они играют очень
важную роль во многих органических реакциях и биологических
процессах.

Выше (стр. 176) указывалось, что движение электрона в системе
делокализованных л-связей может быть рассмотрено с помощью модели
одномерного потенциального ящика. Однако это не всегда дает пра¬
вильные результаты, так как данная модель очень грубая. Кроме того,
она определяет лишь уровни энергий электронов и не позволяет судить
о распределении электронной плотности в молекулах и прочности свя¬
зи между теми или иными атомами. Поэтому такое рассмотрение имеет
лишь ограниченное применение. Метод Хюккеля несравненно более
продуктивен.

В результате использования данного метода сформировались три
понятия, имеющие большое значение в современной органической хи¬
мии,— представления о порядке связи, о к-электронном заряде и сво¬
бодной валентности. Сейчас мы в самых общих чертах охарактеризуем
эти понятия и покажем их применимость; строгая формулировка бу¬
дет дана ниже, после изложения существа метода.

Ранее указывалось, что в молекулах с делокализованными элек¬
тронами химические связи можно рассматривать как промежуточные
между двойными и одинарными. Представление о порядке связи дает
этому понятию количественную характеристику. Если порядок связи
равен единице, то связь следует считать одинарной, двум — двойной,
однако этот параметр может иметь и промежуточные значения. Чем
выше порядок связи, тем, при прочих равных условиях, прочнее
данная связь. В структурной формуле бутадиена

1,894 1,447 1,894

н2с СН сн сн2

цифры над соответствующими связями указывают их порядок*; эти
величины найдены с помощью метода Хюккеля; видно, что по краям
цепи порядок связи выше.

гс-Электронный заряд характеризует долю заряда делокализован-
ного тс-электрона, приходящуюся на рассматриваемый атом. Чем выше

* В подобных формулах, где приводятся цифры, характеризующие связь,
все связи часто обозначают одной чертой.
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эта величина, тем более отрицательно заряжен данный атом. Эта ха¬
рактеристика определяет направление превращения молекулы при
воздействии на нее заряженных частиц. Так, например, в молекуле
нитробензола

•гс-электронные заряды отмечены цифрами около соответствующих
атомов. Видно, что эти величины для атомов, находящихся в мета-
положении по отнвшению к нитрогруппе, имеют наибольшее значение.
Поэтому при нитровании — воздействии на молекулу ионами N02+ —
последние будут преимущественно занимать лета-положения. Таким
образом квантовомеханический расчет объясняет, почему при нитро¬
вании .нитробензола в основном получается мета-динитробензол.

Свободная валентность характеризует способность атома в моле¬
куле реагировать с нейтральными атомами и свободными радикалами.
Эта характеристика обозначается стрелкой, около которой указывает¬
ся ее значение. Так, например, в бутадиене свободные валентности
будут

Отсюда можно заключить, что при воздействии нейтральными атома¬
ми (например, при бромировании) они будут присоединяться к край¬
ним углеродным атомам молекулы бутадиена, что и наблюдается в
действительности. Величины свободной валентности для нафталина

показывают, что при бромировании нафталина должен получаться
а-бромнафталин:

Это полностью соответствует опытным данным.
Рассмотрим сначала применение метода Хюккеля для наиболее

простого случая — молекулы этилена СН2=СН2.
Строение этой молекулы (ее углеродный скелет) может быть пред¬

ставлено схемой, показывающей атомы С и связь между ними:

0,79 0,95
NOa-/ ^>0,61

0,79 0,95

Н Н
I I

0,838 0,391 0,391 0,838

0,404

Вг

1 2
-ОО
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Здесь имеются два электрона, образующие л-связь; к ним и'относится
расчет по методу Хюккеля. Волновая функция для каждого из этих
электронов в соответствии с требованиями метода молекулярных ор¬
биталей составляется из волновых функций р-электронов атомов
углерода cpt и ф2-

В нашем рассмотрении нет необходимости знать формулы, выражаю¬
щие <Pi и <р2; поэтому заметим лишь, что в тех случаях, когда они тре¬
буются, обычно берут приближенные выражения для волновых функ¬
ций электронов в атомах, полученные Слейтером.

Как указывалось ранее (стр. 148)лдля нахождения кээффициентов
с4 и с2 нужно составить систему вековых уравнении и приравнять нулю
вековой детерминант.

Вековые уравнения в рассматриваемой задаче имеют вид

v (Нц — EStl) ci + (^la — £Sl2)c2 = 0, | (III 79)
I (#ai — ES2i) Cl + (/^22 — £^22) C2 “ J
Интегралы, входящие в эти соотношения, имеют следующие выра"

жения и названия: 5tl = {(picpido = J<p(2dv = 1 и S2i = /ф2 4>%dv .=
A

= J ф2 dv =-1 — нормировочные интегралы; H21 = fU2= lq>iH(p2dv—
— резонансные (или обменные) интегралы; Sl2 = S21 =-■ /ф1ф2dv —

л л

интегралы перекрывания; Нц = Jqjj/Усри Н22 = l<$2Hy2dv — ку-
локовские интегралы.

В выражении кулоновского и резонансного интегралов входит-
оператор Гамильтона; в нормировочном интеграле и интеграле пере¬
крывания он отсутствует. В кулоновском интеграле содержатся две
одинаковые функции, в резонансном — разные. Аналогично отли¬
чаются нормировочный интеграл и интеграл перекрывания.

В методе Хюккеля делаются следующие допущения: 1) резонансные
интегралы для волновых функций, не принадлежащих соседним атомам
углерода, считаются равными нулю; 2) для любых соседних атомов угле¬
рода резонансные интегралы одинаковы; все кулоноеские интегралы
также одинаковы; 3) все интегралы перекрывания принимаются рав¬
ными нулю. Ясно, что эти допущения очень грубы, но они весьма упро
щают вычисления. Наименее обоснованным представляется последнее
допущение, так как согласно проведенным расчетам интегр.ал пере¬

крывания, содержащий волновые функции р-электронов соседних ато¬
мов углерода, равен приблизительно 0,25. Однако более строгое рас¬
смотрение вопроса, включающее интегралы перекрывания, показало,
что вносимая допущением 3) погрешность не очень велика.Не следует
также думать, что нельзя принимать равным нулю интеграл перекры¬
вания, поскольку химическая связь возникает именно в результате
перекрывания атомных орбиталей. Нужно иметь в виду, что это пере- ■
крывание обусловливает также и появление резонансного интеграла:
его вклад в энергию связи значительно больше «вклада» интеграла
перекрывания, которым поэтому в первом приближении можно прене¬
бречь.

В рассматриваемой простейшей задаче допущения I) и 2) не ис¬
пользуются, так как два атома углерода в молекуле С2Н4 являются
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соседними. С учетом допущения 3) и равенства единице нормировочных
интегралов система вековых уравнений приобретает более простой вид:

Кулоновские интегралы принято обозначать буквой а, а резонанс¬
ные 0*. Тогда (III.80) примет вид

Отсюда х = ±1. Подставляя xt = —1 и х2 = 1 в (II 1.82), получаем
два выражения для энергии электронов:

Мы получили два соотношения, выражающие энергию электронов,
образующих п-связь, в молекуле С2Н4. Обменный интеграл 0 отрица¬
телен. Поэтому энергия Ei меньше £2. Уравнение (III.85) определяет
энергию связывающей орбитали, уравнение (П1.86) — разрыхляющей
орбитали. В невозбужденной молекуле С2Н4 два рассматриваемых
электрона находятся в состоянии с наиболее низкой энергией, т.е.
на связывающей орбитали. Это схематически показано на рис. 92.

Найдем теперь значения коэффициентов в выражении волновой
функции. Для связывающей орбитали х = —1. Подставляя это зна¬
чение х в (II 1.83), имеем

Мы получили выражение, определяющее соотношение коэффициен¬
тов; для определения их абсолютных значений нужно воспользоваться
уравнением нормировки:

* Значения интегралов а и Р в методе Хюккеля находят из эксперименталь¬
ных данных, в частности, р вычисляют, сопоставляя энергии связи в различных
соединениях. Численными значениями а и Р пользуются редко, обычно для объяс¬
нения и предсказания свойств веществ применяют соотношения в общем виде,
содержащие параметры а и р.

(II 1.80)

(III.81)

Разделим оба уравнения на $ и введем обозначение

(а-£)/Р=Х.

Система вековых уравнений окончательно запишется

(II1.82)

(II 1.83)

Приравняв нулю вековой детерминант, имеем

(III.84)

и

£, = «-р.

(II 1.85)

(II 1.86)

Cj = С2 ИЛИ Cj/C2 = l. (II 1.87)

J da = | (С! <f! + с2 <р2)2 dv — 1. (III.88)



Раскрывая скобки, получаем

с\ J dv + 2с,, c2 [ <f, cp2 dv + с*2 | <p| dv = 1-
Так как атомные волновые функции <р( и ф2 нормированы, то первый и
последний интегралы равны единице. Второй интеграл — интеграл
перекрывания — в методе Хюккеля принима¬
ется равным нулю. Отсюда получаем

с\+ с\= 1. (111.89)

Учитывая (II 1.87) и (II 1.89), имеем = с2 =
= 1 / V~2. Таким образом, выражение для вол¬
новой функции связывающей орбитали запи¬
шется _

= О / /2) (<Pi + ?*)■ (II1.90)

Проводя совершенно аналогичные операции с
х = 1, находим

Cl = 1 / У 2 и с2 = - (1 /У2) .

Отсюда для разрыхляющей орбитали

ф2= (1//2)(<р, -*,). (П1.91)

Мы нашли выражения для энергии и волновых функций л-электро¬
нов в молекуле С2Н4, т.е. решили данную квантовомеханическую
задачу.

Сравнивая выражения (III.85), (III.86) для энергии электрона и волновых
функций (III.90), (III.91) с выражениями (III.75) — (111.76) для связывающих
и разрыхляющих МО, мы видим, что они одинаковы. Проделанный вывод не за¬
висит от того, какая связь рассматривается и какие атомные орбитали Исполь¬
зуются. Если не пренебрегать интегралом перекрывания Sja, то получаются
более точные формулы (III.71) — (III.74). Выкладки элементарны; читатель лег¬
ко может проделать их сам (нужно принять во внимание, что = Я21 и Яи =
= Нц, и при решении системы вековых уравнений обозначить буквой х дробь
(Нп — ESn)/(H}2 — ES12)', остальное аналогично рассмотренному).

В теории Гейтлера и Лондона (стр. 152) волновая функция электронов в
молекуле Нг, будучи записана в самом общем виде, состоит из двух членов и со¬
держит два коэффициента. К ней применима рассмотренная здесь математичес¬
кая процедура и получаются те же выражения (III.73) — (III.74), однако входя¬
щие в них интегралы имеют иной смысл и численные значения.

Рассмотрим более сложный пример — состояние я-электронов
в свободном радикале аллиле:

СН2=СН—СНа—
1 2 3

Строение этой частицы с таким же правом может быть выражено фор¬
мулой

-СН2-СН=СН2
12 3

Это показывает, что re-связи в данной структуре делокализованы. На
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it-молекулярных орбиталях здесь необходимо разместить три элек¬
трона, не принимающих участия в образовании ст-связей; последние
в методе Хюккеля не рассматриваются; принимается, что они никак не
взаимодействуют с л-связями.

Строение углеродного скелета в данном случае выразится схемой

1
о-

3
-о

а волновая> функция электрона — соотношением ф = ctф, + с2ф2 +
+ с3ф3, где фи ф2 и ф3 — волновые функции р-электронов в соот¬
ветствующих атомах углерода.

Система вековых уравнений имеет вид

(Мit — £^ц) ci + (^12 — с2 -f- — ESig) с3 = О,

(//л — £S2i) Ci + (Я22 — £^22) сз (Нм —' ^'^23) ся = О,

(H3i — ESai) С] -J- (НЯ2 — ES3j) с2 + (//яз — £5-1Я) ся = 0.

С использованием изложенных выше допущений и сокращенной систе¬
мы обозначений она принимает форму

xCj -f- Cg 0,

сх -)- хсъ + ея = 0.

с„ + хс3 = 0.

Вековой детерминант имеет решение

(111.92)

он

х 1 1 1

1 X 1 = X — 1

1 * 0 х
0 1 X

х (xJ — 1) — х = хя — 2х = х (хг — 2) = 0.

Отсюда находим три значения х:

Xj = 0; х2 = — К2 : ^2.

Подставляя каждое из этих значений в соотношение (II 1.82), получаем
три выражения для энергии:

£4 = а; Е2 = а /2 |3; £3 = а—/2 0.

Рассмотрим полученные выражения. Первое соотношение не содер¬
жит, резонансного интеграла 0. Энергия электрона на соответствующей
орбитали практически такая же, как и в изолированных атомах,—
кулоновский интеграл а выражает энергию электронов в отсутствие
химической связи. Эта орбиталь называется несвязьшающей. Электрон,
попадающий на такую орбиталь, согласно методу Хюккеля, не оказы¬
вает влияния на прочность связи в молекуле. Это, конечно, упрощение;
в действительности данный электрон вносит некоторый вклад в энергию
связи, но этот вклад невелик и при ориентировочной оценке им можно
пренебречь.
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Второе выражение дает наименьшее значение Е (резонансный ин¬
теграл отрицателен). Эта энергия отвечает связывающей орбитали.
Третье соотношение, наоборот, дает наибольшую энергию — такой
электрон занимает разрыхляющую орбиталь.

На рис. 93 представлена схема уровней энергии в частицах, имеющих
формулу СдН6. В нейтральном ра¬
дикале С3Н 5 на хюккелевских мо- Е
лекулярных орбиталях распола¬
гаются три электрона — два «-2Р -
занимают связывающую орби¬
таль и один—несвязывающую.   -—

В ионе С3Н+5. на несвязываю-
щей орбитали нет электронов,
в С3Н~5 на этой орбитали на¬
ходятся два электрона.

Найдем теперь коэффициен¬
ты в выражениях волновых
функций. Для их вычисления
необходимо использовать урав¬
нение нормировки; оно анало¬
гично (II 1.88) и приводит к вы¬

ли х = 0. Подставляя это зна¬
чение в систему вековых уравнений и учитывая (II 1.93), находим
с, = l/l/2; с2 = 0; с3 =—l/j/2. Волновая функция запишется
'4ч= (1/1/2)^!-(1/^2) <р3. Как видно, электронное облако
иесвязывающей орбитали сосредоточено около крайних атомов 1 и 3,—
волновая функция <р2 в выражении молекулярной орбитали отсутст¬
вует. Поэтому данный электрон не оказывает существенного влияния
на прочность связи.

Для связывающей орбитали х = —Y2. Используя это значение,
тем же способом получаем = с3 = 1/2; cs=l/l/2. Волновая
функция определится выражением ф2 = (1/2) <pj + (l l\r2) <р2+(1/2) ср3.

Взяв х =■ т/2, найдем волновую функцию разрыхляющей орбитали:

Разобранные примеры дают представление о методе Хюккеля. Про¬
цедура расчета является стандартной. Решением векового детерминанта
находят значения параметра х\ отсюда получают выражения для энер¬
гии и значения коэффициентов в уравнениях врлновых функций. За¬
тем располагают нелокализованные я-электроны на орбиталях с наибо:
лее низкой энергией.

ражению
а+2Р - *-"3^5 С3Н5 С3Н5

c2+c2+c2 = li (Ш.93)

аналогичному (II 1.89).
Для несвязывающей орбита-

Рис. 93. Уровни энергии я-элект-
ронов в радикале C3Hj и образо¬

ванных из него ионах

4»3 = (l/2)<Pi-(l //2b2 +(1/2) ?3.



Высшая степень х в уравнении, получаемом раскрытием векового
детерминанта, равна числу атомов углерода в рассматриваемой моле-
кулё (для этилена получилось уравнение второй степени, для аллила —
третьей). Поэтому в расчетах для многоатомных молекул приходится
решать алгебраические уравнения высоких степеней. Известны раз¬
личные математические приемы, позволяющие находить корни таких
уравнений с высокой степенью точности. Рассмотренный математичес¬
кий аппарат показывает, что из п атомных орбиталей всегда получает¬
ся п молекулярных орбиталей.

Вычислительные трудности в методе молекулярных орбиталей зна¬
чительно меньше, чем в методе валентных связей. Если при рассмот¬
рении нелокализованных тг-связей методом МО степень получаемого
алгебраического уравнения равна числу атомов в молекуле, то в мето¬
де валентных связей она равна числу использованных валентных схем.
Мы видели (см. стр. Г77), что число валентных схем даже для не очень
сложных молекул бывает велико.

Расчет, приведенный для аллила, приближенно применим также к трех¬
атомным частицам, состоящим из одинаковых или не сильно различающихся
атомов: Оэ, N02, N02_, XeF2. Их структурные формулы имеют вид:

Пунктиром показана делокализованная связь, причем для первых трех частиц
это я-связь, а для XeF2 — а-связь.

о-Связи в Oa, N02 и N02“ можно считать образованными двумя орбиталями
центрального атома, близкими к 5/72-гибридным; третья из этих орбиталей заня¬
та неподеленной парой (в 03 и N02_) или одиночным электроном (в N02). Наличие
неспаренного электрона на вытянутой в сторону от ядра гибридной орбитали
обусловливает легкость димеризации NOa с образованием N204.

Делокализованные я-молекулярные орбитали возникают из трех р-орбита¬
лей — одной (оставшейся негибридизованной) орбитали центрального атома и
двух орбиталей крайних атомов. На я-МО располагаются 4 электрона — два
от центрального атома и по одному от крайних. Два электрона занимают свя¬
зывающую орбиталь, два — несвязывающую, разрыхляющая орбиталь остает¬
ся свободной.

В XeF2 молекулярные орбитали аналогично образуются из р-орбиталей цен¬
трального и крайних атомов, только здесь происходит перекрывание по а-типу
(рис. 94). Система из трех делокализованных а-орбиталей также заполнена 4
электронами — два на связывающей и два — на несвязывающей.

Образование молекул XeF4 и XeFe может быть объяснено возникновением
трехцентровых связей, аналогичных связям в XeF2. причем в XeF4 образуется
две такие связи, а в XeFe — три (рис. 94).

Отметим, не производя выкладок, результаты, получаемые методом
Хюккеля для циклических углеводородов С6Н6, С5Н5 и С7Н7. Первый—
бензол — вполне устойчив и существует в виде индивидуального ве¬
щества, два других нестабильны, однако вполне устойчивы их произ¬

-F
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водные, содержащие ионы С5Н5* и С7Н7+, например К+(С5Н5)~,
(С7Н7)+Вг~. Катион С7Н7+ (тропилий) существует и в растворе.

На рис. 95 представлены энергетические диаграммы делокализо-
ванных я-орбиталей указанных частиц. Число делокализованных М О,

Рис. 94. Образование молекулярных орбиталей в XeFz,
XeF4 и XeFfl

с6н6 CSH5 С7Н7

— — 4- -

+»-+«■«-
Ц * #

Рис. 95. Уровни энергии л-электронов в цик¬
лических молекулах (схема)

как всегда, равно числу взятых для их построения АО, т.е. числу ато¬
мов углерода. Видно, что у СвНв все электроны находятся на связы¬
вающих МО; С7Н7 имеет один электрон на разрыхляющей МО, он лег¬
ко его отдает, превращаясь в С7Н7+; С5Н5, наоборот, может принять
один электрон на связывающую МО, поэтому он легко превращается
в С5Н5'.

Рассмотрим вычисление я-электронньис'зарядов, порядков связи
и свободной валентности.

Электронный заряд q, создаваемый электроном на рассматриваемом
атоме г, определяется квадратом коэффициента сг, с которым орби¬
таль атома г входит в выражение молекулярной волновой функции.
Общий электронный заряд берется как сумма зарядов, создаваемых
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каждым электроном. Это можно выразить равенством
Чг =>. 2 п1 cjr • (II1.94)

где qr— электронный заряд на атоме г, cjr — коэффициент при волно¬
вой функции атома г в выражении j-й МО, занятой п электренами. Так,
в этилене для атома 1

91 = 2(1/)/Т)2 = 1.

То же значение q получается и для атома 2. В аллиле

91=<?з = 2(1/2)^+(1//2)2 = 1; % = 2 ( l//2 )2 = I.

Здесь электронные заряды у всех атомов также равны 1.
В рассмотренных частицах СгН4 и С3Н5 каждый атом углерода дает по одному

р-электрону на образование я-связи. Поэтому эффективныйзаряд атэма углерода
6 выразится соотношением

b=\-q. (II 1.95)

Поскольку q для всех атомов углерода в СаН4 и С3Н6 равен 1, то для них 6=0.
Своеобразная картина получается для заряженных частиц С3Н5+и С3Н6“.

При отрыве или добавлении электронов к С3Н6 соответственно освобождается или
заполняется несвязывающая орбиталь для которой с2 = 0. Поэтому заряд
частицы [рассчитанный по уравнению (III.94)] сосредоточивается на крайних
атомах 1 и 3, для них в С3Н5+ 5 = + 0,5, а в С3Н6_ 8= —0,5.

Молекула 03, содержащая на я-молекулярных орбиталях 4 электрона, ана¬
логична С3Н6_. Согласно расчету (в хюккелевском приближении), крайние ато¬
мы кислорода в 03 несут эффективный заряд — 0,5. Поскольку молекула 08
изогнута (из-за неподеленной электронной пары у центрального атома), наличие
зарядов ho краям делает ее полярной (см. табл. 14), хотя она и состоит из одина¬
ковых атомов. Полярностью молекул обусловлены многие свойства озона, в
частности, более высокие температуры замерзания и кипения, чем у кислорода, и
ограниченная взаимная растворимость жидких Оц и Оэ при низких температурах.

Аналогично метод Хюккеля указывает, что в XeF2 у атомов фтора 6 = —0,5.
Такой расчет, конечно, не принимает во внимание перетягивание электронов
более электроотрицательными атомами фтора. Учет этого фактора дает 6f;&

—0,7. Молекула XeF2 линейна и полярность связей не приводит к полярности
молекулы в целом, тем не менее наличие значительных зарядов у атомов фтора
отражается на свойствах XeF2. Кристаллическая решетка этого соединения до¬
вольно прочна (теплота сублимации 12,3 ккал/моль) и построена подобно ион¬
ным решеткам — молекулы XeF2 расположены таким образом, что атомы ксе¬
нона окружены атомами фтора.

Порядок связи р характеризуется вкладом соседних атомов (обо¬
значим их г и s) в перекрывание орбиталей. Он определяется произ¬
ведением коэффициентов при соответствующих атомных волновых
функциях; берется сумма этих величин для всех электронов:

Prs " ’ Я/ Cjr Cjs ■ (III. 96)

Так, для этилена и аллила получаем соответственно

Pl2 = 2("уТ ‘ “j/T)= 1 ’ Pla = Ры = 2 (т ‘ ~рзг)= УТ = 0,7°7-
Электрон, находящийся на несвязывающей орбитали, не вносит вкла¬
да в порядок связи, так как для него с2 = 0.
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Приведенное вычисление дает порядок я-связи, для нахождения
полного порядка связи нужно прибавить единицу — порядок a-свя¬
зи. Таким образом, порядки связей в этилене и аллиле будут

сн2 2,00 сн2 сн2.1-707 ■ СН -!1.70.- сн2
Свободная валентность F определяется соотношениями

F = NMm - Nr, Nr- ^ - d11:97>

где Nr — сумма порядков всех тг-связей, в образовании которых участ¬
вует атом г; Л’маКс — максимальное значение порядка связи, возмож¬
ное для атома углерода; оно реализуется в радикале триметиленме-
тане:

3 1 /V

СН2=С< 4 хсн2-
В этой частице суммарный порядок тт-связи атома Сх равен КЗ = 1,732 —
это максимально возможное значение N. Используя соотношение
(111.97) и полученные ранее значения порядков л-связей, находим
свободные валентности в этилене и аллиле:

0,732 0,732 1,025 0,318 1,025
t t fit
н2с -— сн2 сн2 сн сн„

2

,СН2—

Глава пятая

ИОННАЯ СВЯЗЬ

1. Энергия ионной связи.' С ионными молекулами химику при¬
ходится встречаться несравненно реже, чем с частицами, где атомы свя- ■
заны ковалентной связью. Как мы увидим ниже (см. стр. 254), в ион¬
ных кристаллах не существует отдельных молекул. В большинстве
растворов ионных соединений также нет их молекул, поскольку при
растворении в полярных растворителях (вода, спирты и т. п.) ионные
соединения полностью диссоциируют, а в неполярных (СС14, СвН8
и т. п.) они обычно нерастворимы.

Ионные молекулы можно обнаружить в парйх ионных соединений.
Для испарения этих веществ, как мы знаем, требуется нагрев до вы¬
сокой температуры. Нужно отметить, что в парах ионных соединений
содержатся не только молекулы, но и другие частицы — ассоциаты
из нескольких молекул, а также простые и сложные ионы. Например,
в паре хлорида натрия кроме молекул NaCI присутствуют также ас-
социанты (NaCl)2 и (NaCl)3 и ионы Na2Cl4 и NaCl2~.

Поскольку притяжение ионов описывается законом Кулона, то
для ионных молекул можно сравнительно просто рассчитать энергию
связи. Если рассматривать ионы как недеформируемые заряженные
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шары с зарядами, равными е, то сила притяжения между ними выразит¬
ся уравнением закона Кулона:

/пР = «2/^, (111.98)

где г— расстояние между центрами ионов; энергия притяжения U„v
согласно (1.19) определится соотношением

^пр = — (еЧг). (III.99)
Зависимости Unp = f(r) отвечае'т нижняя пунктирная кривая на рис. 96.

На очень малых расстояниях проявляются также силы отталкива¬
ния, обусловленные взаимодействием
электронных оболочек. Борн и Ланде в
1918 г. показали, что энергию отталки¬
вания в первом приближении можно
принять обратно пропорциональной
расстоянию между ионами в степени п:

U0TT = B/rn. (II 1.100)

Зависимость U отт = /(г) представлена
верхней пунктирной кривой на рис. 96.
Величина п получила название коэф¬
фициента борновского отталкивания-
Она значительно больше единицы, так
как силы отталкивания быстро умень¬
шаются с расстоянием. Коэффициент п
зависит от природы иона и для ионов
с конфигурацией Не, Ne, Аг, Кг и Хе
равен соответственно 5, 7, 9, 10 и 12. Его

можно определить по сжимаемости кристаллов (см. стр. 267) и на
основании оптических свойств веществ. Из (II 1.100), учитывая, что
сила есть первая производная от энергии по расстоянию, получаем

/отт == dU0TT/dr = - (nB/rn+1). (111.101)

С изменением г меняются и /пр, и /отт. На равновесном расстоянии
г0 между ионами эти силы равны. Поэтому в соответствии с (III.98)
и (III.101) получаем e2!rl = иВ/г"+1 откуда

B = e*r%~l/n. (111.102)

Сочетание (III.102) с (III. 100) при г = г0 дает
U0TT = e*/ran. (111.103)

Таким образом, удается исключить величину В из уравнения (III.100).
Так как энергия взаимодействия U = t/„p+ £/0тт> т0 в соответ¬

ствии с (111.99) и (III.103) для г = г0 получаем уравнение

t/o = -.(e*/rn)[I-(l/n)], (III.104)

выражающее энергию взаимодействия между двумя ионами, находя¬
щимися на расстоянии г0; оно известно как уравнение Борна. Кривая
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зависимости (J = f(r) также приведена на рис. 96. Минимум на ней
отвечает равновесному расстоянию г0 и энергии в равновесном состоя¬
нии U0. Из характера этой кривой видно, что уравнение (III. 104)
можно было бы получить и из условия минимума потенциальной
энергии

Потенциальные кривые для ионов сравнительно медленно стре¬
мятся к нулевому значению — действие электростатического притяже¬

ния простирается на гораздо большие расстояния, чем действие ко¬
валентной связи.

Для молекул, состоящих из двух многовалентных ионов, уравне¬
ние (III.104) приобретает вид

где Zi и z2 — зарядности ионов. Уравнение (III. 105) используется зна-
чительн<з реже, чем (II 1.104), поскольку связь в подобных молекулах
почти всегда далека от ионной; следовательно, уравнение (III. 105)
можно рассматривать лишь как весьма грубое приближение.

Следует иметь в виду два обстоятельства, вытекающих из характе¬
ра уравнения (III.104): 1) значение £/0 мало чувствительно к колеба¬
ниям п\ так, приняв п — 11 вместо п = 9, мы бы изменили величину
U0 только на ~2% (10/11 — 8/9 = 2/99); 2) приближенность (III.100)
почти не отражается на результатах, так как энергия отталкивания
составляет ~Ю% от U0.

Для процесса образования ионной молекулы из атомов однова¬
лентных элементов, который можно представить общим уравнением
А + В = А+В~, действительно соотношение

в котором Еав — энергия образования газообразной молекулы АВ из
свободных газообразных атомов, равная по величине энергии связи;
/а— энергия ионизации атома км Ев — сродство к электрону атома В.

Воспользуемся уравнением (II 1.106) для оценки величины £дв
на примере газообразной молекулы К.С1 (г0= 2,67 А, Еа— 3,61 эВ,
Iк = 4,34 эВ). Примем п = 9, тогда*

Полученная величина близка к опытному значению энергии связи в
молекуле КС1 (101,0 ккал/моль).

Необходимо подчеркнуть, что даже для атомов щелочных металлов
и галогенов, превращение которых в катион (А+) и анион (В-) связано
соответственно с потерей и присоединением только одного электрона,

(&Vi&r)r=r= о.

^0 =- (21 4*1 Го) [1 -(1/Я)], (III.105)

- Еав = (e*/r„) [I - (1/л)] + Ев-/а, (III.106)

= 4,79 + 3,61 —4,34 = 4,06 эВ = 93,6 ккал/моль.

* Для перевода эргов в электрон-вольты в знаменатель введена величина
1,60- 10-13.
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нельзя говорить об образовании идеальной («стопроцентной») ионной
связи. Действительно, вследствие волновой природы электронов ве¬
роятность пребывания электрона около атома А в молекуле АВ лишь
очень мала, но не равна нулю, т.е. в данном случае невозможно полное
разделение зарядов (что характерно для свободных ионов А+ и В').
Это можно подтвердить и таким примером: если бы в газообразной моле¬
куле КС1 сохранились свойства, присущие свободным ионам К4 и

СГ, то тогда бы межатомному расстоянию
"2,67 А отвечало значение (яка = 12,8 D; в дей¬
ствительности же /хна = 11,05 D.

2. Поляризация ионов. Можно рассматривать
отклонение от чисто ионной связи в любом

соединении и с других позиций — считать,
что ионы, входящие в молекулу, действуют
друг на друга. Данный эффект не был учтен
при выводе уравнения (III. 106); это является

Рис. 97. Взаимная одной из причин его расхождения с опытом,
поляризация ионов Влияние друг на друга близко размещенных

противоположно заряженных ионов вызывает
их взаимную поляризацию. При сближении

ионов происходит смещение электронов по отношению к ядру и возни¬
кает индуцированный дипольный момент цияд (рис. 97). Отклонение
от уравнения (II 1.106) тем значительнее, чем сильнее поляризуются
ионы. Так как этот процесс усиливает связь между ионами, то расчет
по (III. 106) приводит к преуменьшенным результатам.

Для оценки величины коэффициента поляризуемости а (см. стр.
137) следует учесть, что а измеряется в единицах длины в кубе.
Действительно, индуцированный дипольный момент определяется
произведением заряда на длину диполя; в то же время он выражается
произведением аЕ, где напряженность поля Е в соответствии с законом
Кулона равна {Fie) = е/r2. Отсюда следует, что поляризуемость имеет
указанную выше размерность, т.е. является мерой занимаемого части¬
цами пространства. В первом приближении можно принять, что

аяв г®, (III. 107)

т. е. а » Ю-2'4 см1. Это подтверждают данные, приведенные в табл. 17.
Процесс поляризации является двусторонним — в нем сочетаются,

поляризуемость ионов с их поляризующим действием.
Поляризуемость ионов зависит от типа их электронной структуры,

заряда и размера Так как наименее прочно связана о ядром внеш¬
няя электронная оболочка, то ради упрощения в первом приближении
можно принять, что поляризация иона обусловлена только деформа¬
цией этой оболочки, т.е. смещением внешних электронных слоев двух
ионов относительно их ядер. При одинаковых зарядах и близких ра¬
диусах поляризация минимальна у ионов с конфигурацией благород¬
ного газа и максимальна у ионов с 18 внешними электронами; а име¬
ет промежуточное значение у ионов переходных элементов с незавер¬
шенной ^-оболочкой. (Большая поляризуемость ионов неблагородно.
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газового типа объясняется большим числом внешних электронов у
них. _

Таблица 17

Поляризуемость а (А3) и кубы радиусов г3 (А3) некоторых ненов

Ион а т1 Ион а г3 Ион а г3 Ион а Г3

L1+ 0,029 0,32 Ве2+ 0,008 0,043 F- 0,96 2,35

'

02- 2,74 2,30
Na+ 0,187 0,92 Mg2+ 0,103 0,29 С1- 3,57 5,92 S2- 8,94 5,3

К+ 0,888 2,35 Са2+ 0,552 0,97 ВГ 4,99 7,5 Se2~ 11.4 7,0
Rb+ 1,49 3,18 1 Sr2+ 1,02 1,40 1- 7,57 10,6 Те2" 1в,1 9,4
Cs+ 2,57 4,67 Ва2+ 1,86 2,40

По подгруппам (одинаковые электронная структура и заряд ионов)
поляризуемость растет (табл. 17). Это объясняется тем, что увеличение
числа электронных слоев у ионов-аналогов приводит одновременно
к отдалению внешнего электронного слоя от ядра и к усилению экра¬
нирования ядра внутренними электронными слоями, что и способству¬
ет более интенсивной деформации ионов.

Если данный элемент образует ионы различного заряда, то его
поляризуемость будет тем меньше, чем больше его заряд, так как рост
последнего приводит к уменьшению радиуса иона и упрочнению связи
электронов с ядром.

В ряду изоэлектронных ионов с благородногазовой конфигурацией
поляризуемость растет с уменьшением положительного заряда (на¬
пример, в ряду Mg+2— Na+— Ne°— F~— О2-, см. табл. 17). В подоб¬
ных рядах число электронных слоев одинаково и рост поляризуемости
объясняется уменьшением заряда ядра.

Поляризующее действие ионов также зависит от их типа, заряда и
радиуса. Оно тем значительнее, чем больше заряд, чем меньше радиус
и чем устойчивее электронная оболочка. Наибольшее поляризующее

действие оказывают те ионы, которые сами слабо поляризуются. Поэ¬
тому если данный элемент образует ионы различного заряда, то их
поляризующая сила резко возрастает с зарядом, так как одновременно
с увеличением заряда происходит уменьшение их радиуса. Наоборот,
имеющие большие размеры многоатомные (комплексные) ионы, как
правило, сильно деформируемые, обычно оказывают незначительное
поляризующее действие.

Следует обратить внимание на интенсивность поляризующего дей¬
ствия ионов. Воспользовавшись законом Кулона, оценим напряжен¬
ность электрического поля на расстоянии г — 10"7 см (10 А) от иона:

е/г2 = (4,80 • 10'1«)/(10"7 • 10~7) =4,80 • 104 эл.-ст. сд/см2

или 4,80 • 10* • 300= 14,6 • 106 В/см;

это огромная величина. '
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djt,CM*

Описанным закономерностям в изменении поляризуемости можно
придать количественный характер, если воспользоваться методами
сравнительного расчета. Это видно из примеров, представленных на
рис. 98. На рис. 98, а сопоставлены значения а в рядах атомов благо¬
родных газов и изоэлектронных им однозарядных катионов подгруппы

лития; на рис. 98, б сравнивают¬
ся поляризуемости пар частиц,

построенных по иному призна¬

ку. Эти примеры методов срав¬
нительного расчета, как и дру¬
гие, в том числе рассмотренные
ранее, вновь свидетельствуют о
закономерном изменении самых
различных свойств в периоди¬
ческой системе элементов Д. И.
Менделеева.

Так как для анионов харак¬
терны большие размеры и малый
заряд, а их электронная струк¬
тура, как правило, отвечает
структуре благородного газа,
то поляризующее действие ани¬
она на катион обычно невели¬
ко; поэтому им часто можно
пренебречь, т. е. считать, что
поляризация носит односторон¬
ний характер. Если, однако,
катион легко деформируется, то
возникший в нем диполь усили¬
вает его поляризующее действие
на анион; тот в свою очередь
оказывает дополнительное дей¬
ствие на катион и т. д. Это при¬
водит к тому, что возникает
дополнительный поляризацион¬
ный эффект, тем больший, чем
значительнее поляризуются ка¬
тион и анион.

Дополнительный поляриза¬
ционный эффект и тем самым
особенно велики для 18-элект-
2 +

Рис. 98. Сравнение поляризуемостей:
а — атомов благородных газов и ионов щелоч¬
ных металлов; б —двух рядов изоэлектронных

. “ ионов

суммарное поляризующее действие
ронных катионов (например, для Zn2+, Cd2+, Hg:

* Помимо кулоновского и поляризационного взаимодействия, следует учи¬
тывать и так называемые дисперсионные силы (см. стр. 241). Здесь мы укажем
лишь на то, что эти силы: а) действуют и между одноименно заряженными ио¬
нами, ослабляя тем самым их кулоновское отталкивание, и б) возрастают про¬
порционально произведению коэффициентов поляризуемости а взаимодействую¬
щих частиц (поэтому они особенно значительны для 18-электронных катионов).
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Увеличение стягивания ионов в результате их деформации приво¬
дит к тому, что длина диполя оказывается меньше межъядерного рас¬
стояния (так, длина диполя в молекуле КС1 равна 1,67 А, в то время
как межъядерное расстояние составляет 2,67 А). Это различие особенно
велико у водородсодержащих соединений. Если прейебречь размера¬
ми иона водорода, то в случае чисто ионной связи расстояние между
ядрами водорода и галогена должно равняться гх-. Однако dn-x< гх-
для всех X; так, rei-= 1,81 А, а йн-а= 1,27 А. Это означает, что в
отличие от других катионов протон проникает внутрь электронной
оболочки аниона. Внедрившись в' анион, протон оказывает сильное
поляризующее действие, что приводит к резкому уменьшению поляр¬
ности водородных соединений (по сравнению о аналогичными соеди¬
нениями других катионов). Поляризационный же эффект приводит
к тому, что диполь НС1 имеет длину не 1,27, а всего 0,22 А. Наконец,
проникновение протона внутрь аниона обусловливает уменьшение де¬
формируемости последнего.

Поляризация ионов, представляющая собой ту или иную степень
смещения электронов, имеет очень большое значение, так как она,
приводя к сокращению межатомных расстояний и, как следствие, к
уменьшению дипольного момента, превращает ионную связь в поляр¬
ную ковалентную. С увеличением деформируемости аниона может про¬
изойти полный переход электронов от него к катиону,т.е. образует¬
ся ковалентная связь; последняя отличается от ионной рядом призна¬
ков, в частности направленностью. Наоборот, чем меньше поляризация
иона (например, аниона), тем ближе соединения данного атома к ион¬
ному типу. Так как поляризация резко увеличивается g ростом заряда
ионов, то становится очевидным, что среди соединений типа А*+В-"
или А2+В2~ и тем более А3+В8~ (или А3+В3*) не может быть веществ о
чисто ионным типом связи (даже для благородногазовых структур).

Поляризационные представления важны и потому, что они позво¬
ляют внести соответствующие коррективы в схему Косселя и тем са¬
мым точнее описать свойства самых разнообразных соединений, их ин¬
дивидуальные особенности.

3. Влияние поляризации на свойства веществ. Поляризуемость и
поляризующее действие объясняют многие особенности различных
веществ.

Поляризация ионов в молекуле, или, иными словами, наличие в
ней определенной доли ковалентной связи, увеличивает ее прочность.
К уравнению для расчета энергии связи (111.106) в этом случае нужно
добавить член, учитывающий поляризацию Е„\ тогда оно примет вид

-£ab=-^('—^+Еп+Ев-1а. (II 1.108)
Не нужно, однако, думать, что молекулы со значительной долей

ковалентной связи всегда более прочны, чем ионные соединения. Здесь
следует различать устойчивость в отношении распа¬
да на ионы -и, устойчивость в отношении
распа да на агомы.
, Уравнение (111.108) выражает энергию образования молекулы из
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атомов; эта величина сильно зависит от энергии ионизации атома /а,
которая может изменяться в широких пределах. Из уравнения (III. 108)
видно, что увеличение /д ведет к уменьшению энергии разрыва связи.
Энергия распада молекулы на ионы определяется двумя первыми чле¬
нами уравнения (III. 108).

Сказанное можно иллюстрировать сопоставлением двух веществ:
HgCI2« СаС12. Молекула HgCl2, содержащая сильно поляризующийся
ион Hg2*, гораздо труднее распадается на ионы, чем СаС12; в 0,1 н. вод¬
ном растворе сулема практически недиссоциирована, тогда как хлорид
кальция Диссоциирован полностью. Однако энергия ионизации атома
ртути (/) = 10,4 эВ, /2 = 18,7 эВ) значительно больше энергии иони¬
зации атома кальция (/4 = 6,1 эВ, /2 = 11,9 эВ); поэтому молекула
HgCI2 гораздо менее ирочна в отношении распада на атомы, чем моле¬
кула СаС12.

Поляризация приводит к уменьшению расстояния между ионами и
к увеличению энергии связи между ними. Поэтому, например, хотя
гдg+ соизмерим с гыа+ и гк+, однако поляризующее влияние Ag+ го¬
раздо больше, чем Na+ и К+. Это одна из причин того, почему AgCl
растворяется в воде гораздо хуже, чем NaCl и КС1. В ряде соединений
данного катиона с анионами-аналогами (например, с С1", Вг и 1)
степень диссоциации в растворах, как правило, уменьшается — ска¬

зывается возрастание поляризуемости аниона.

Взаимная поляризация ионов облегчает разрушение кристаллов,
т. е. понижает температуру плавления, и тем значительнее, чем силь¬
нее деформируется в результате поляризации кристаллическая решет¬
ка. Так, хотя у RbF и TIF радиусы катионов совпадают, однако ион
Т1+сильнее поляризуется и оказывает значительно большее поляри¬
зующее действие на ион F", чем ион Rb+; это сказывается, в частности,
на температурах плавления указанных солей: (/nJI)RbF= 780, а (/пл)пр =
= 327°С.

Наличие максимумов на кривых зависимости температуры плав¬

ления от молекулярного веса для галогенидовщелочных металлов де¬
лается понятным, если учесть ослабление поляризующего действия
катионов в ряду Li+— Na+— К+— Rb+— Cs+ и усиление поляризуе¬
мости в ряду F'—CL"— Вг'— I'.

Повышение температуры обычно способствует поляризации; гак
как нагревание увеличивает размах колебаний ионов и тем самым сбли¬
жает их, то оно может привести к подтягиванию одних ионов к дру¬
гим, г.е. к перестройке структуры вещества; происходит полиморфное
превращение (см. стр. 248). Не исключена возможность того, что нагре¬
вание вызовет полное перетягивание электрона (электронов) от аниона
к катиону. В результате произойдет термическая диссоциация вещест¬
ва. Чем сильнее-поляризация (поляризующее действие), тем ниже тем¬
пература диссоциации. Поэтому, например, ?Дисс падает для данного
катиона от МеС1 к Mel и для данного аниона от NaX к LiX. Другой
пример: если разложение Са12 требует высоких температур, то реакция
Aul3 = Aul -f 12 происходит при низких температурах; при еще более
низких температурах должна идти диссоциация Сц12; поэтому в обыч¬
ных условиях это вещество не существует.
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Уменьшение температуры разложения с увеличением поляризую¬
щей силы можно проиллюстрировать и на более сложных объектах,
где механизм термической диссоциации иной. Действительно,
CdC03(rcdj+= 0,97 А) разлагается при 360°С, а СаС03 (гса>+) — 0,99 А)
— при 850°С. В данном случае процесс протекает по уравнению

МеСО, = МеО + С02

так как один из атомов кислорода поляризован не только углеродом,
но и металлом (контрполяризация). Различие в поляризации связей
Me—О и О—Gc температурой уменьшается, что и приводит в конце
концов к диссоциации. Эта контр поляризация в ряду однотипных ио¬
нов (например, Са2+— Sr2+— Ва2+) ослабевает, что и объясняет повы¬
шение температуры диссоциации соответствующих карбонатов. Контр¬
поляризация может стать столь значительной, что соединение окажет¬
ся устойчивым только при очень низких температурах.

Химикам хорошо известно, что свободные кислородсодержащие
кислоты, как правило, менее устойчивы, чем большинство их солей.
Примером могут служить Н2С03 и H2S03. Эго объясняется, во-первых,
очень сильным поляризующим действием Н+ и, во-вторых, иным ха¬
рактером контрполяризации. Протон, внедряясь в кислородный ани¬
он, снижает его заряд и уменьшает деформируемость; поэтому НС03' и
УI SO;.) менее устойчивы, чем, соответственно, С032~ и S032~. Второй
протон делает частицу еще менее устойчивой, поэтому и Н2С03, и
H2S03 легко теряют воду. Это является также одной из причин того,
что кислородсодержащие кислоты — более сильные окислители, чем
их соли.

Деформируемость электронной оболочки сказывается и на опти¬
ческих свойствах веществ. Поглощение тех или иных лучей связано
с возбуждением внешних электронов. Электронные переходы отве¬
чают тем меньшим энергиям, чем более поляризуема частица. Если
последняя устойчива, то возбуждение требует больших энергий; им
отвечают ультрафиолетовые лучи. Если атом (ион) дегко поляризует¬
ся, то возбуждение возникает при небольших энергетических затра¬
тах; им отвечает видимая часть спектра. Вещество оказывается окра¬
шенным. Поэтому наряду G веществами, цветность которых обусловлена
окраской содержащегося в них иона (ионов), существуют окрашенные
соединения, образованные бесцветными ионами; в таких случаях цвет¬
ность соединення является результатом межионного взаимодействия.
Чем больше поляризация и поляризующее действие ионов, тем больше
оснований ждать появления окраски. Очевидно также, что с усилени¬
ем этих эффектов окраска должна углубляться. Эти соображения мож¬
но подтвердить множеством примеров. Ограничимся некоторыми из
них, причем предоставим читателю возможность самому объяснить
каждый. РЫ2 окрашен, Са1а бесцветен; среди сульфидов металлов
встречается гораздо больше окрашенных соединений, чем среди окси¬
дов; в ряду NiCl2— NiBra— Nil2 окраска углубляется; если бромид
данного элемента не окрашен, то вряд ли будет окрашен его хлорид;
можно назвать ряд веществ, приобретающих окраеку при нагревании.
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4. Полярная связь и электроотрицательность. Связи с молекулах
А,2 и В2, содержащих одинаковые атомы, ковалентны. Если бы в моле¬
куле АВ связь также была ковалентной, то, по предположению Полин¬
га, соблюдалось бы равенство

£а—в = V £д—А ^В—В (111.109)

(где Е — энергия соответствующих связей), иначе говоря, в выражении

&Е~ЕА_В Ед £в_в (III.110)

(А Е равнялось бы 0 (замена среднего арифметического средним геомет¬
рическим приЕОДит к тому, что во Есех случаяхД£ оказываются вели¬

чинами положительными). Энер¬
гия несимметричной связи, вы¬
численная по уравнению
(III. 109), всегда меньше най¬
денной из опыта. Это объясня¬
ется тем, что ковалентная связь

между различными атомами
всегда в той или иной степени

полярна. По степени отклоне¬
ния величины АЕ от нуля мо¬
жно судить о степени поляр¬
ности ковалентной связи и тем
самым о способности атомов

притягивать к себе электроны
(характер изменения Д Е и ди-
польного момента одинаков, а

последний возрастает с увели¬
чением степени полярности
связи).

Величина д£ зависит от разности электроотрицательностей X
элементов. Полинг нашел, что эту зависимость можно выразить при¬
ближенным соотношением

АЁ = const ( хв — Яд )2 . (II 1.1 II)

Электроотрицательности в системе Полинга выбраны такими, чтобы
их разность давалад£ в электрон-вольтах (const = 1); электроотри¬
цательность фтора принята равной 4,0. (Если нужно получить АЕ
в килокалориях, то величину const берут равной 23,06.}Сочетание
уравнений (III.110) и (III.111) позволяет вычислить величину £д_в.

При х а= А'в связь ковалентна ид£=0, при х рф хв свяЗь поляр¬
на. Чем значительнее отличаются друг от друга хд и хв, тем более по¬
лярна эта связь; если ха < хв, то связь можно считать ионной. Таким
образом, с увеличением разностей электроотрицательностей растет
степень ионности связи. Рис. 99 приближенно выражает зависимость
между степенью ионности связи и разностью электроотрицательностейг
элементов. Из рис. 99 следует, что только для фторидов щелочных и
щелочноземельных металлов, для которых ха — хв = 2,8 -f- 3,3, связь
можно считать близкой к ионной.

% ион. сВ

Рис. 99. Зависимость степени ион¬

ности связи от разности электроот¬
рицательностей (по Полингу)
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Вновь подчеркнем приближенность концепции электроотрицатель¬
ности (см. стр. 133) и, в частности, Принципиальную неточность урав¬
нения (III.111) (см. также стр. 206). Ведь при образовании молекулы
АВ может измениться количество связывающих и разрыхляющих
электронов. Поэтому не всегда будет оправдана связь энергии взаимо¬
действия только с частично ионным характером связи. Расчет электро¬
отрицательности по Полингу может привести к значительным расхож¬
дениям между опытными и рассчитанными значениями энергий связи
(особенно при большом различии в значениях хд и л;в), однако он
удобен для приближенных оценок и для целей систематизации.

Глава шестая

ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ В КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЯХ

I. Комплексные соединения. В структуре комплексных соедине¬
ний можно различить координационную (внутреннюю) сферу — груп¬
пировку, состоящую из центральной частицы — комплексообразова-
теля — иона Или атома и окружающих его лигандов (аддендов) молекул
или ионов противоположного знака. В формулах комплексных соеди¬
нений координационная сфера обозначается квадратными скобками.
Примерами подобных веществ являются K4[Fe(CN)6], K2[HgI4l,
[Ag(NH3)2]Cl, K2[Zn(OH)4], [Cr(H20)e]Cl3. Число лигандов, распо¬
лагающихся вокруг комплексообразователя, называется координа¬
ционным числом. Ионы, находящиеся за пределами координационной
сферы, образуют внешнюю сферу комплекса.

Координационная сфера сохраняется и в растворах комплексных
соединений; например, перечисленные вещества диссоциируют в рас¬
творах с образованием комплексных ионов [Fe(CN)e]4_, [Hgl 4Р“,
[AgtNH3)2]+, [Zn(OH)J2-, 1Сг(Н20)вР+.

Изложенное здесь представления о строении комплексных соеди¬
нений лежат в основе координационной теории, выдвинутой и разра¬
ботанной во второй половине прошлого века Вернером. (Швейцария).
Координационная теория, подобно теории Бутлерова для органичес¬
ких веществ, дала возможность установить строение комплексов за¬
долго до разработки физических методов определения структуры,
которые полностью подтвердили ее выводы.

Многие комплексы могут быть получены в результате соединения
обычных веществ, например

CuCl2 + 4NH3 = [Си (NH3)4] ci2, Agl + KI = К [Agl3]

Имеется также много других методов синтеза комплексных соединений.
Комплексных соединений известно значительно больше, чем всех

других неорганических веществ. Они находят практическое примене¬
ние в самых различных областях; велика роль комплексов в биологи¬
ческих процессах; достаточно сказать, что комплексными соединения¬
ми являются два вещества, без которых невозможна жизнь высших
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животных и растений — гемоглобин (комплексообразователь Fe2+^
и хлорофилл (комплексообразователь Mg2+).

Среди комплексных соединений имеются кислоты, основания. и
соли; есть также и вещества, не диссоциирующие на ионы, т. е. не¬

электролиты. Вот несколько примеров:

. кислоты основания соли неэлектролиты

Н [Аи С14] (Ag (NH3)2) он [Ni (NH.,)e] (N03)2 [Pt (NH3)S Cla]

H2 [SiFaJ |Cu (NHa)4| (OH), Na,[AlF,] [Ni (CO)*]

Комплексообразование особенно характерно для ионов переходных
металлов, в частности, очень много комплексов известно для ионов
Cu2+, Ag+, Au3+, Сг3+ и ионов элементов VIII группы периодической
системы.

Лигандами в комплексных соединениях часто бывают ионы галоге¬
нов CN', NCS", Г\Ог , ОН', SO,2'. С2042', С032' и нейтральные моле¬
кулы Н20, NH3, N2;H4 (гидразин), C6H6N (пиридин), NH2— СН2—
— СН2—NH2 (этиленднамин).

Координационное число для некоторых комплексообразователей
постоянно, например, во всех комплексах Сг3+ и Pt44 оно равно 6;
однако для большинства понои-комплексообразователей оно может
быть различным, зависящим от природы лигандов и условий образо¬
вания комплексов, например в комплексах Ni2+ встречаются коорди¬
национные числа 4 и 6. Самыми обычными координационными числами
в комплексах являются 6 и 4; известно очень мало комплексов с коор¬
динационным числом, большим 8.

Некоторые лиганды имеют в своих молекулах несколько групп,
которыми они могут присоединяться к комплексообразователю. На¬
пример, в молекуле NH2—СН2—СН2— NH2 содержатся две груп¬
пы NH2, которые легко присоединяются к ионам Си2*, Сга+, Соа+ и
др. Каждый из этих лигандов может занимать в комплексах место двух
обычных лигандов, таких, как молекулы ]МН3илиН20; координацион¬
ная емкость (дентатность) NH2— СН2— СН2— NHa равна двум.
Известны лиганды с координационной емкостью, равной трем, четы¬
рем и более.

Среди комплексных соединений различают: аквасоединения (ли¬
ганды-молекулы Н20), например [Сг(Н20) в]С13, [Са(Н20) в]С12;
аммиакаты (лиганды—молекулы NH3), например [Cu(NH3)4]S04,
[Ag(NH3)2JCl; гидроксосоединения (лиганды — ионы ОН"), например
K2(Zn(OH)4], Na2[Sn(OH) в], и ацидокомплексы (лиганды— кислотные
остатки), например K4[Fe(CN)6], Ka[HgI4l; известно также много сое¬
динений смешанного типа: [Со(ЙН3)4С121С1, [Pt(NH3)4 (Н20)2]С14.

Названия комплексных соединений образуются аналогично наз¬
ваниям обычных солей (NaCl — хлорид натрия, K2S04 — сульфат ка¬
лия и т. п.) с той лишь разницей, что указываются лиганды и степень
окисления центрального иона. Молекулы Н20 и NH3 обозначаются
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соответственно «акво» и «аммин». Вот несколько примеров, иллюстри¬
рующих номенклатуру комплексов:

Ка| PtCUl — гексахлороплатинат (IV) калия; 1Сг(Н30)б]С13— хлорид гексаак-
вохрома (III); [Pt(NH3)2CU] —дихлордиамминплатина (ir),,[Co(NH3)4(N02)CI]C104
— перхлорат $лоронитротетрааммин кобальта (III); K2[Zn(OH)4] — тетрагид
роксоцинкат (II) калия

2. Изомерия комплексных соединений. Среди компексных соедине¬
ний, так же как и среди органических молекул, широко распростра¬
нено явление изомерии. Именно изучение изомерии комплексов впер¬
вые позволило установить их пространственное строение.

Кратко рассмотрим основные типы изомерии комплексных соеди¬
нений.

Ионизационная изомерия связана с различным распределением
ионов между внешней и внутренней сферами комплексного соединения,
например [Co(NH3)5BrJS04 и lCo(NH3)5S04]Br; [Co(en)2(N02)Cl]Cl
и lCo(en)2Cl2]N02. Молекула этилендиамина NH2— СН2— СН2— NH2
сокращенно обозначена еп.

Координационная изомерия присуща гем соединениям, в которых
как катион, так и анион являются комплексными; она обусловлена
различным распределением лигандов между комплексообразователя-
ми. Примерами таких изомеров служат: [Qv(NH3) 4][PtCl J и
[Pt(NH3)4][CuCl 4J; [Co(NH3)e][Cr(CN)e] и ICr(NH3)e][Co(CN)e].

Изомерия лигандов возможна в тех случаях, когда являющиеся ли¬
гандами молекулы или ионы могут существовать в нескольких изомер¬
ных формах. Такой вид изомерии наблюдается, например, когда ли¬
гандами являются соединения

Н„С СН, ' СНЭ

МН2--С—СН2—NH3 и NHj-CH-CH2-CH2—nh2

или

NH2—CH.)—СН2—СН2—СН2—NHa и СНЯ—NH—СН3-СН2—NH-CH,

Так же, как и для органических молекул, для комплексов харак¬
терны виды изомерии, связанные g различным пространственным рас¬
положением частиц, цис — транс-изомерия - и зеркальная изомерия.

Для комплексов с координационным числом 4 цис — транс-изоме¬
рия возможна, когда четыре лиганда находятся в одной плоскости.
Примером являются

Cl. ,NH„ NHg. .Cl
>Pt<' ‘ 'iPU'

Cl' '-NH„ Cl*' -NHS
цде-изомер транс-изомер

При тетраэдрическом расположении лигандов цис — транс-изомерия
невозможна.

Примером зеркальных изомеров являются комплексы хрома (III),
содержащие две молекулы этилендиамина. Координационное число
Сг+3 равно 6; лиганды располагаются по вершинам октаэдра, 8 центре



которого находится ион Сг8+. Молекула этилендиамина, имеющая изо-,
гнутую форму, присоединяется к иону хрома двумя группами NH4
(как уже указывалось, она занимает два координационных места).
При наличии в октаэдрическом комплексе двух молекул этилендиа¬
мина возможны два варианта структуры, показанные на рис. 100;
эти формы относятся друг к другу, как предмет к своему зеркальному
изображению.

Как и в случае органических соединений, зеркальные изомеры ком¬
плексов имеют совершенно одинаковые химические и физические свой¬
ства. Они различаются лишь асимметрией кристаллов и в различных
направлениях вращают плоскость поляризации света.

Рис. 100. Схематическое изображение структур зер¬
кальных изомеров комплексов хрома с этил'ендиами-
ном. Атомы водорода в молекуле этилендиамина не

показаны

Существование зеркальной изомерии комплексных соединений
было предсказано Вернером на основании координационной теории.
Им же были синтезированы такие соединения.

3. Объяснение химической связи в комплексах с помощью электро¬
статических представлений. Теория, объясняющая образование комп¬
лексных соединений, впервые начала разрабатываться в 1916—1922 гг.
в исследованиях Коеселя и Магнуса (Германия). В ее основу были
положены электростатические представления. Очевидно, ион-комплек-
сообразователь притягивает к себе как ионы противоположного зна¬
ка, так и полярные молекулы. С другой стороны, окружающие комплек-
сообразователь частицы отталкиваются друг от друга; при этом энер¬
гия отталкивания тем значительней, чем больше частиц группируется
вокруг центрального иона.

Если считать, как это делали Коссель и Магнус, взаимодействие
частиц в комплексах чисто электростатическим, происходящим по за¬
кону Кулона, то может быть подсчитана энергия связи лигандов с
комплексообразователем. В этих расчетах комплексообразователь и
лиганды рассматривались как недеформируемые заряженные сферы.
Читатели легко могут провести такие вычисления для ионов [Hgl 4]2'
(тетраэдрическое строение), [AIFe]8' (октаэдрическое расположение
лигандов), IAgI8J' (линейная структура), воспользовавшись величи¬
нами соответствующих ионных радиусов.
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Эти вычисления дают правильный порядок величины энергии связи
в комплексах указанного типа. Для комплексов, где лигандами яв¬
ляются полярные молекулы, результаты расчета хуже; они могут быть
несколько улучшены, если учесть эффект поляризации (см. стр. 20б).

Расчеты Косселя и Магнуса показали также, что при значитель¬
ном увеличении числа лигандов силы отталкивания между ними нас¬
только возрастают, что комплексы становятся непрочными. Так, бы¬
ло найдено, что достаточно прочные комплексы должны в случае одно¬
валентных комплексообразователей иметь координационные числа
2 и 3, в случае двухвалентных 4, для трехвалентных 4, б и 6. Эти ре¬
зультаты довольно близки к тому, что наблюдается в действитель¬
ности.

Таким образом, электростатические представления указали в прин¬
ципе причину образования комплексных соединений, позволили тео¬
ретически оценить их прочность и в первом приближении объяснить
наблюдаемые координационные числа.
• Однако представление о комплексах как агрегатах, состоящих из
недеформируемых заряженных сфер, является, конечно, очень грубой
моделью и поэтому не может объяснить многих их особенностей.

Так, электростатические представления не могут объяснить, поче¬
му ряд комплексов с координационным числом 4 имеет плоское строе¬
ние (комплексы Cu2+, Pt и др.), ведь если пользоваться моделью за¬
ряженных шаров, то энергетически наиболее выгодным является тет¬
раэдрическое расположение четырех лигандов вокруг комплексообра-
зователя.

Указанная модель оказалась также совершенно непригодной для
объяснения магнитных свойств комплексных соединений. Как мы зна¬
ем (см. приложение 8), исследование магнитных свойств вещества
позволяет определить число неспаренных электронов. Поскольку, сог¬
ласно представлениям Коеселя и Магнуса, взаимодействие ионов с
лигандами не приводит к изменению электронного строения, 'число
неспаренных электронов иона в комплексе должно быть таким же,
как й у свободного иона. Однако опыт показывает, что в комплексах
это число может быть иным, причем разным в зависимости от природы
лигандов. Так, у иона JFe2+ имеется 4 неспаренных электрона; столько
же их в комплексе [FeFel4-; однако в ионе [Fe(CN)6l4' все электроны
являются спаренными.

Поэтому современная теория наряду с электростатическими
факторами учитывает также квантовомеханическое взаимодействие
частиц.

4. Квантовомеханические методы трактовки химической связи о
комплексных соединениях. В настоящее время для объяснения и ра¬
счета химической связи в комплексах используется несколько кванто¬
вомеханических методов.

В методе валентных связей предполагается, что между лигандами
и комплексообразователей образуется донорно-акцепторная связь
(см. стр. 177) за счет пар электронов, поставляемых лигандами.
С помощью этого метода было объяснено строение и многие свойства
(в том числе и магнитные) большого числа комплексных соединений.



Однако в ряде случаев этот метод встречает затруднения. Он также'
мало пригоден для ’ количественных оценок.

Теория кристаллического поля, наоборот, основывается на чисто
электростатической модели. Однако в отличие от первоначальной тео¬
рии Косселя и Магнуса здесь рассматриваются изменения в электрон¬
ных оболочках иона-комплексообразователя, происходящие под дей¬
ствием лигандов. Эта теория оказалась чрезвычайно плодотворной. В
настоящее время она имеет значительно большее применение, чем'
метод валентных связей.

Естественно, что теория кристаллического поля, исходящая из
ионной модели, требует видоизменения в тех случаях, когда в комплек¬
се имеется заметная доля ковалентной связи. Когда эта доля сравни¬
тельно невелика, используется теория поля лигандов, в которой нали¬
чие ковалентной связи учитывается введением определенных поправок
в расчеты, проводимые методами теории кристаллического поля. В
случае значительной доли ковалентной связи применяется метод
молекулярных орбиталей, используемый с учетом представлений тео¬
рий кристаллического поля (такой подход иногда также называют тео¬
рией поля лигандов).

5. Метод валентных связей. Мы знаем, что ион NH+4 образуется
за счет неподеленной электронной пары, имеющейся в молекуле аммиа¬
ка (см. стр. 179). Его формирование можно рассматривать как присое¬
динение молекулы NH3 к иону водорода. Аналогично можно тракто¬
вать присоединение молекул аммиака к ионам металлов, приводящее
к образованию аммиакатов, например Cu+ + 2NH3 = [Cu( : NH3)al+,
Zn2+ + 4NH3 = [Zn( : NH3)4I2+.

Согласно теории валентных связей при образовании комплексов
иозникают донор но-акцепторные связи за счет неподеленных электрон¬
ных пар лигандов. Эти электронные пары поступают в общее пользо¬
вание лиганда и центрального иона, занимая при этом свободные гиб¬
ридные орбитали комплексообразователя.

В приведенных примерах ионы Си+ и Zn2+ имеют законченный тре¬
тий слой, в следующем, четвертом, слое у них имеются свободные s-
и р-орбитали. Согласно изложенному в комплексе ICu(NH3)2)+ две
электронные пары молекул NH3 занимают две sp-гибридные орбитали;
такой вид гибридизации, как мы знаем, обусловливает линейную струк¬
туру частицы. В комплексе [Zn(NH3J4]2+ четыре электронные пары
занимают зр3-гибридные орбитали; комплекс имеет тетраэдрическое
строение.

При образовании донор но-акцепторных связей в комплексах могут
использоваться не только s- и р-орбитали, но и d-орбйтали. В этих
случаях согласно теории валентных связей возникает гибридизация
с участием d-орбиталей. В табл. 18 приведены некоторые виды гибри¬
дизации и соответствующие им структуры. В последней графе этой
таблицы указаны ионы-комплексообразователи, в комплексах которых
метод валентных связей предполагает наличие данного типа гибри¬
дизации. "

Вид гибридизации и структура комплекса определяются в основном
электронным строением центрального иона, но они также зависят и
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Таблица 18

Виды гибридизации и соответствующие им структуры комплексов

Гибриди¬
зация Структур 1 Ионы

sp
sp3
sp2d
sp3d2

Линейная

Тетраэдрическая
Плоская квадратная
Октаэдрическая

Ag\ Hg2+
Al3*, Zn'2+. Co2+, Ti3+,
Pt2+, Pd2+, Cu2+, Ni2+,
Cr3+, Co3+, + , Pd4+.

Pe‘i+, Ni2+ (редко)
Au3 +
pt4+

1

от природы лигандов. Рассмотрим это на примере иона Ni2+. Ион Ni2+
имеет конфигурацию d8; в соответствии с правилом Хунда 8 d-электро¬
нов распределяются по квантовым ячейкам следующим образом:

3d

№

При образовании комплекса с ионами С1", сравнительно слабо взаи¬
модействующими с ионами Ni2+ (ион С1~ — имеет большой радиус),
электронные пары поступают на орбитали следующего электронного
слоя. Это можно представить схемой

3d
4 s 4 р

а Ш
зр3-гибридиз?цня, тетраэдрическое строение

С молекулами NH3 ион Nia+ взаимодействует сильнее, чем с ио¬
нами С1~; поэтому он присоединяет 6 молекул NH3, образуя ион
[Ni(NH3)e]2+, имеющий строение

3d
4s 4 р id

[№(nh3)£]2+ цiiuitii t m pn jiiitiitii ittiti
чрв^2-ги5рндизация, октаэдрическое отроешг

Еще более сильно ион Ni2+ взаимодействует с ионами CN'. В
этом • случае происходит спаривание двух d-электронов иона Ni2+
и образовавшаяся свободная ячейка заполняется электронной парой
иона CN": , .

4s- 4р
3 d . , ^

-|2~

[ni(cn)4] "It llfl ii
зр2^-гибридизация, плоское квадратное строение

Из приведенного примера мы видим, что число'неспаренных элек¬
тронов в комплексах, образуемых одним и тем же ионом металла, мо¬
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жет быть различным. Так, в [NiCl4]8' и [Ni(NH3)6]2+ оно равно 2, а
в [Ni'(CN)4]2~ неспаренных электронов нет; первые два комплекса
парамагнитны, третий — диамагнитен.

Из приведенного примера видно также, что гибридизация с учас¬
тием d-орбиталей может быть двух видов-, с использованием внешних
d-орбиталей (4d в случае [Ni(NH3)6l2+ и с использованием внутренних
d-орбиталей (3d для [Ni(CN)4]2~). Вот еще пример «внешней» и «внут¬
ренней» гибридизации:

3d
As Ар 4 d

[FeF6]4 S

«внешняя» зр^-гибридизация; комплекс парамагнитен

«внутренняя» $рМ4-гибридизацня; комплекс диамагнитен •

С помощью метода EiC можно предсказать реакционную способность
комплексных соединений. Последняя в значительной степени определя¬
ется скоростью обмена лигандов комплекса на другие ионы или моле¬
кулы, происходящего в растворе. Условиями, благоприятствующими
обмену лигандов, являются: 1) «внешняя» гибридизация и 2) наличие
у комплексообразователя свободных «внутренних» 4-орбиталей.

В случае «внешней» гибридизации связь лигандов с комплексооб-
разователем слабее, чем при наличии «внутренней» гибридизации.
Поэтому один из лигандов сравнительно легко может отделиться от
комплекса, предоставив свое место другой находящейся в растворе
частице. Так, комплекс [Fe(NH3)a]a+, в котором имеет место «внешняя»
гибридизация, гораздо более реакционоспособен, чем [Fe(CN)a]4_,
где гибридизация «внутренняя».

При наличии свободных «внутренних» d-орбиталей механизм обме¬
на другой. В этом случае благодаря существованию свободной орбита¬
ли становится возможным присоединение к комплексу дополнительной
частицы из тех, что находятся в растворе. После такого присоединения
может произойти отщепление одного из лигандов. Таким образом,
происходит замена одного из лигандов в комплексе.

В качестве примера, иллюстрирующего применение приведенного
правила, укажем на комплексы [Gr(NH3)6]3+ и [V(NH)36]3+. Согласно
методу валентных связей этим комплексам можно приписать следующее
отроение: ll

[Cr(NH3)6]3+ Q

[V(NH3)6]3+ (7 ТШП -Е

Uv
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Второй комплекс гораздо более реакционноспособен, чем первый,
что объясняется наличием свободной «внутренней» d-орбитали.

6. Теория кристаллического поля. Эта теория рассматривает воз¬
действие лигандов на d-орбитали иона-комплексообразователя. Форма
и пространственное расположение d-орбиталей представлены на
рис. 18. В свободном атоме или ионе энергии всех d-электронов, при¬
надлежащих к одной и той же электронной оболочке, одинаковы —
эти электроны занимают один энергетический уровень. Лиганды, при¬
соединенные к положительному иону, являются или отрицательными

Рис. 101. Орбитали dz‘ и йх-—уг в октаэдрическом поле

ионами, или. полярными .молекулами, повернутыми к комплексообра-
зователю своим отрицательным концом. Между электронными облаками
d-электронов и отрицательными лигандами действуют силы отталки¬
вания, приводящие к увеличению энергии rf-Электронов. Однако воз¬
действие лигандов на различные rf-орбитали неодинаково. Энергия
электронов на d-орбиталях, расположенных близко к лигандам, воз¬
растает больше, а на d-орбиталях, удаленных от лигандов, меньше —
под действием лигандов происходит расщепление энергетических
уровней d-орбиталей-

Рассмотрим ситуацию, возникающую при октаэдрическом и тет¬
раэдрическом расположениях лигандов вокруг комплексообразователя.

Как видно из рис. 101, в октаэдрическом окружении орбитали dzi
и dXi—yi, обозначаемые располагаются таким образом, что они под¬
вергаются сильному воздействию поля лигандов. Электроны, занимаю¬
щие эти орбитали, имеют большую энергию. Электроны, находящиеся
на орбиталях dxy, dX2 и dyz (их принято обозначать dt), наоборот,
обладают меньшей энергие^й. На рис. 102 показана схема расщепления
энергетических уровней "в" октаэдрическом поле.

При тетраэдрическом окружении иона лигандами, как видно из
рис. 103, орбитали и dxобладают более низкой энергией, а ор¬
битали dxy, dy2 и dxz — более высокой. Возникающее расщепление
энергетических уровней схематически показано на рис. 104.

Величина энергии расщепления А зависит от природы лигандов и от
конфигурации комплекса. Если лиганды и их расстояния от центра
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комплексообразователя одинаковы, то величина Д для тетраэдричес¬
кого окружения составляет 4/9 величины Д для' октаэдрического
окружения.

d«2-y 2(dT)

/

/

! dxy,dxz,dyz(d()
/:

/ / Ион в октаэд-
I / рическои поле
/ г

Свободный
ирн

Рис. 102. Расщепление энергетических
уровней d-электронов в октаэдричес¬

ком поле

Рис. 103. Расположение коорди¬
натных осей в тетраэдрическом

комплексе

аХУ) uxz, uyz

dz2, d

тетр

/ Ион в тетраэд-
/ ричвоком поле

Величина энергии расщепления д может быть рассчитана теорети¬
чески методами квантовой механики и может быть определена экспе¬
риментально по спектрам поглощения комплексных соединений.

Как мы знаем (см. стр.
130), спектр поглощения в
видимой и ультрафиолетовой
области связан с переходами
электронов с одних энер¬

гетических уровней на дру¬
гие. Вещество поглощает те
кванты света, энергия кото¬
рых равна энергии соответ¬
ствующих электронных пере¬
ходов. Спектр поглощения (а
следовательно, и окраска)
большинства комплексов d-

элементов обусловлен элект¬
ронными переходами с низ¬
шей d-орбитали на d-орбиталь
с более высокой энергией.

Так, например, комплекс
[Ti(H20)ej3+ имеет максимум

_ поглощения при волновом
числе v = 20 300 см'1. Это обусловливает фиолетовую окраску данного
комплекса. Ион Ti3+ имеет только один d-электрон, в октаэдрическом

//-

Свободный
ион

Рис. 104. Расщепление энергетических уров¬
ней d-электронов н тетраэдрическом поле
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комплексе этот электрон может переходить с d6 -орбитали на d7 -орби¬
таль; энергия квантов, отвечающая v= 20 300 см-1 (что в пересчете
на r-ион составляет 57 ккал), равна в соответствии с изложенным выше
величине Д.

Таким образом, теория кристаллического поля объясняет хорошо
известный химикам факт, что ионы элементов вставных декад окра',
шены, в то время как ионы, имеющие конфигурацию благородных га¬
зов, бесцветны. Становится также понятным, почему ионы Си+ бесцвет¬
ны, тогда как ионы Си2+ окрашены: ион Си+ имеет конфигурацию
'd10; здесь заполнены все d-орбитали, поэтому переходы электронов с
одной d-орбитали на другую невозможны, у иона Cu2+ (d9) одна
d-орбиталь свободна. По той же причине бесцветны имеющие элек¬
тронную конфигурацию d10 ионы Ag+, Zn2+, Cd2+ и Hg2+.

Как уже указывалось, величина Д, характеризующая силу созда¬
ваемого лигандами поля, зависит от природы лигандов. Изучение
спектров комплексных соединений, позволившее определить значения
Д / показало, что лиганды могут быть расположены в порядке убывания
силы кристаллического поля в следующий ряд:

CNT > N0“>этилендиамин => NH;, > NCS- > Н20 > F' > СОСГ > ОН' > СГ>

> вг > г

Приведенная последовательность называется, спектрохимическим
рядом

Если количество d-электронов у комплексообразователя не превы¬
шает число d-орбиталей с низкой энергией, то они, естественно, распо¬
лагаются на этих орбиталях. Например, три d-электрона иона Сг3+
в октаэдрическом поле занимают три d-орбитали с низкой энергией:

Благодаря такой электронной конфигурации комплексы трехвалент¬
ного хрома очень прочны, ибо электронные облака d, -орбиталей рас¬
полагаются между лигандами и слабо экранируют заряд ядра хрома.
Этим объясняется то, что комплексов Сг3+ известно очень много.

Как мы знаем (см. стр. 48), электроны распределяются по квантовым
ячейкам — орбиталям — в соответствии с правилом Хунда: при дос¬
таточном количестве ячеек в каждой из них располагается по одному
электрону. Это Объясняется тем, что электроны отталкиваются друг
от Друга и потому стремятся занять различные орбитали. Для того
чтобы перевести электрон с орбитали, где он один, на другую орбиталь,
где уже имеется электрон, требуется затрата некоторого количества
энергии Р; величина Р может быть определена квантовомеханическим
расчетом. В связи с этим при наличии в ионе комплексообразователя
большего количества электронов, чем число орбиталей с низкой энер¬
гией, могут возникать две ситуации. При д < Р электроны централь-

223



нбго иона в комплексе занимают те же орбитали, что и в свободном ио¬
не. Ион металла находится в состоянии с высоким спином. Если же
Д > Р, то кристаллическое поле вызывает переход электронов в уже
занятые ячейки с более низкой энергией; в результате спаривания
электронов спин уменьшается — ион металла находится в состоянии с
низким спином.

В табл. 19 приведены для различных комплексов определенные из
спектров поглощения величины Д, вычисленные значения Р и данные
о спиновом состоянии иона, полученные из магнитных измерений. Как
видно, приведенные в табл. 19 сведения находятся в соответствии о
вышеизложенным. Таким образом, теория кристаллического поля ус-
танавливает количественную взаимосвязь между магнитными и спек¬
тральными характеристиками комплексов, что не удается сделать
с помощью метода валентных связей.

Таблица 19

Характеристика ионов в октаэдрическом поле

Ковфигурацну Ион
p,

ккал/г-нон Лиганды
Д,

ккал/г-нон .
Спиновое
состоянние

d4 Cr'i+' ■ 67,2 H20 39,7 Высокое
Mn3+ 80,0 H20 60,0 »

d6 Mn2+ 72,8 H20 22,3
Fea+ 85,7 H20 39,1

d6 Fe2+ 50,3 h2o 29,7 »

CN" 94,3 Низкое
Co3+ 60,0 r 37,1 Высокое

NH3 65,8 Низкое
(P. Co2+ 64,3 H20 26,6 Высокое

Неполное укомплектование электронами орбиталей de или dT
нарушает симметрию комплекса; это нарушение может быть очень
сильным. Так, например, у иона Си2+, имеющего конфигурацию d0,
в октаэдрическом окружении на орбитали dx*-ut находится только
один электрон. Эта орбиталь экранирует заряд ядра меньше, чем дру¬
гие; поэтому расположенные около нее четыре лиганда (рис. 101)
будут связаны значительно прочнее, чем два других; последние могут
легко отщепляться от комплекса. Поэтому для иона Си^ характерно
координационное число 4 и плоское строение комплексов.

Действие поля лигандов оказывает влияние на самые различные
свойства соединений d-элементов. Следует учитывать, что ионы в вод¬
ных растворах, как мы увидим ниже, образуют гидратные комплексы.
В кристаллах ионы находятся в окружении своих соседей, т.е. в сос¬
тоянии, аналогичном тому, которое имеет место в комплексах (от¬
сюда и возник термин «теория кристаллического поля»). Мы ограничим¬
ся рассмотрением закономерностей изменения радиусов ионов.
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Как мы знаем (см. стр. 83), радиусы ионов элементов вставных де¬
кад имеют тенденцию уменьшаться с ростом порядкового номера. Од¬
нако при общей тенденции к уменьшению зависимость радиусов ионов
от заряда ядра имеет довольно сложный характер. Данная зависимость
для радиусов двухзарядных ионов в октаэдрическом окружении в
ряду Са2+— Zn2+ представлена на рис. 105. Эта закономерность хорошо
объясняется теорией кристаллического поля. Действительно, при пе¬
реходе от Са2+ к V2+ d-электроны попадают на слабо экранирующие
^е-орбитали, что вызывает сильное уменьшение радиуса иона при воз¬
растании заряда ядра. В ионах Сг2+ и Мп2+ заполняются сильно экра¬
нирующие cf7 -орбитали и радиус ионов при увеличении заряда ядра
не уменьшается, а растет.
Аналогичная картина наблю¬
дается у следующих элемен¬
тов: электроны заполняют
свободные места сначала в
йе-ячейках, а затем в -
ячейках.

Поскольку от величины
ионных радиусов зависят
прочность связи в соедине¬
ниях, кислотно-основные

свойства и другие характе¬
ристики, то в изменении

этих свойств в ряду d-эле¬
ментов наблюдаются анало¬
гичные закономерности.

7. Молекулярные орбитали в комплексных соединениях. Поскольку
теория кристаллического поля рассматривает центральную частицу
комплекса как ион, ее результаты нельзя считать удовлетворительны¬
ми, когда связь центрального атома с лигандами далека от ионной.
О неточности ионной модели свидетельствует и спектрохимический ряд
(стр. 223). В этом ряду, например, ион CN~ предшествует иону F".
Однако ион F~ меньше иона CN~ и на основании электростатики сле¬
довало бы ожидать большего воздействия на центральный ион со сто¬
роны ионов F-, чем CN-.

Наиболее строгое рассмотрение вопроса о природе связи в ком¬
плексных соединениях достигается применением метода молекулярных
орбиталей. Однако он значительно сложнее теории кристаллического
поля; расчет энергии связи в комплексных соединениях по методу МО
требует использования мощных вычислительных машин. В теории
кристаллического поля расчеты несравненно проще, и ею нередко
пользуются при рассмотрении объектов, к которым она не вполне при¬
менима, поскольку так можно получить ориентировочные оценки.

Волновая функция молекулярной'орбитали (МО) в методе МО
ЛКАО составляется из волновых функций атомных орбиталей (АО)
атомов, образующих химическую связь. Каждый атом имеет- много
строго говоря, бесконечно много) АО. Результат расчета свойств свя¬
зи по методу МО ЛКАО получится тем точнее, чем больше АО введе¬
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но в МО. Однако весомый вклад в МО дают только те АО, энергия кото¬
рых различается не сильно. Вклад АО в МО характеризуется величи¬
ной коэффициента сь с которым волновая функция АО <рг входит в
выражение МО. Для орбиталей, сильно отличающихся по энергии,
величины сг, определяемые вариационным методом, получаются очень
малыми; их можно приближенно считать равными нулю. Поэтому при
составлении волновой функции по методу МО J1KAO сильно отличаю¬
щиеся по энергиям АО обычно не включают в МО.

Такой результат легко объяснить. Пусть в двух различных атомах
1 и 2 имеются две АО, сильно различающиеся по энергии. Пусть энер¬
гии АО (1) значительно ниже, чем энергия АО (2). Это означает, что
электрон, находящийся на АО (1), значительно сильнее притягивает¬
ся ядром атома 1, чем находящийся на АО (2) электрон притягивается
ядром атома 2. Если к системе расположенных рядом ядер 1 и 2 добав¬
лять электроны, то электрон, попав на АО (1), будет притянут ядром 1
и не поступит в «общее пользование» — он не образует химической свя¬
зи. После заполнения АО (1) двумя электронами следующие электроны
пойдут на АО (2), а не на составленную из АО (1) и АО (2) молекуляр¬
ную орбиталь. Таким образом сильно отличающиеся по энергии АО
не дают химической связи.

Указанное обстоятельство ограничивает набор АО, который вво¬
дится в волновую функцию МО. Однако при рассмотрении комплекс¬
ных соединений этот набор все-таки получается очень большим.

Если для октаэдрического комплекса d-элемента, содержащего та¬
кие простые лиганды, как ионы F', ограничиться только орбиталями
валентных электронов, то в выражение МО следует ввести орбитали
центрального атома — одну s-орбиталь, три р-орбитали и пять d-
орбиталей (всего 9 орбиталей) и по четыре орбитали от каждого лиганда
(по одной s-орбитали и по три р-орбитали). Таким образом волновая
функция МО для данного комплекса, записанная по методу JIKAO,
будет состоять из 33 членов; потребуется найти значения 33 коэффици¬
ентов сг, т.е. решить систему из 33 уравнений с 33 неизвестными. Такая
задача трудно решается даже при использовании электронной вычис¬
лительной машины.

Для упрощения расчетов по методу МО ЛКАО в теории комплекс¬
ных соединений, как и в ряде других задач, используют учет особеннос¬
тей симметрии атомных орбиталей. Дело в том, что не всякие атомные
орбитали, даже обладающие близкими энергиями, составляют молеку¬
лярную орбиталь — образуют химическую связь. Помимо близости
энергий АО необходимо, чтобы они обладали одинаковой симметрией.
На рис. 106 показано наложение s- и р^-атомных орбиталей. При этом
ру-орбиталь расположена перпендикулярно линии, соединяющей цен¬
тры атомов (ось г). Хотя происходит взаимное наложение орбиталей,
однако интегралы перекрывания и обменный в данном случае равны
нулю — вклад наложения положительной части ру-орбитали уничто¬
жается противоположным по знаку вкладом отрицательной части —
s- и р-орбитали обладают различной симметрией относительно вра¬
щения вокруг оси г. При повороте на 180° р^-орбиталь меняет знак, а
i-орбиталь не меняет. Кроме того, s-орбиталь совмещается сама с собой
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при повороте на любой сколь угодно малый угол вокруг оси г, а ру-
орбиталь — лишь при повороте на 180°. Таким образом АО, обладаю¬
щие различной симметрией, не нужно включать в МО. Это значитель¬
но упрощает выражения для волновых функций МО в комплексных
соединениях.

Имеется строгая математическая теория, рассматривающая свой¬
ства симметрии; она использует понятия и методы раздела высшей
алгебры, называемого теорией групп. С помощью теории групп нахо¬
дят выражения для волновых функций молекулярных орбиталей в
комплексных соединениях. В данной книге невозожно привести это
математическое рассмотрение. Мы изложим лишь его результаты для
случая октаэдрического расположения лигандов вокруг центрального
атома, которое характерно для многих комплексных соединений.

Волновая функция молекулярной орбитали фмо в комплексе пред¬
ставляет собой линейную комбинацию, состоящую из орбитали цен¬
трального атома фме и линейной комбинации определенных орбиталей
лигандов 2сфь, которая называется групповой орбиталью лигандов.
Слово «групповая» указывает, что совокупность этих линейных ком¬
бинаций отвечает требованиям теории групп. Таким образом

где аир — коэффициенты, выбираемые, как и коэффициенты с, с
помощью вариационного метода. Знак плюс в 'уравнении (III.112)
отвечает связывающей орбитали, минус — разрыхляющей.

Мы рассмотрим результаты упрощенного варианта МО ЛКАО,
где, как и в методе Хюккеля (см. стр. 193—203), считают равными ну¬
лю интегралы перекрывания. Тогда из условия нормировки получает-

г

Рис. 106. Наложение

и ру-орбиталей; + и —
знаки волновой фуикции

Рис. 107. Расположение

координат и нумерация
лигандов , в октаэдричес¬

ком комплексе

(III.112)

227



ся, что

д2 + pa = 11 2 с2 = 1;

при этом, если связь между центральным атомом и лигандами вполне

ковалентная, а = 13 = 1./]/2.
В табл. 20 представлены орбитали центрального атома и групповые

орбитали лигандов, образующие молекулярные ст-орбитали в октаэдри¬
ческих комплексах. Буквами ст обозначены орбитали лигандов, пере¬
крывающиеся с орбиталями центрального атома по ст-типу, т.е. распо¬
ложенные вдоль линий, соединяющих лиганд с центральным атомом.
Например, если лигандами являются молекулы аммиака, то ст обозна¬
чает одну из sp^-гибридных орбиталей атома азота (см. стр. 168), за¬
нятую неподеленной парой электронов и направленную к атому ме-

Таблица 20

Молекулярные а-орбитали в октаэдрических комплексах

Обозначение
МО АО металл Групповия србит^ль лигандов

г
№ 1

1/г (а1 + а2 + а3 + а4 а5 + аб)

прх
1 ■

гг (si — °з) '
hu ПРу

1

/г £
1

Q **•

пРг

1

j/r К — ^б)

eg

(П — I) dy
1

2J/3- 12 (а5 -|- а6) — (Oj -Н а2 -f- а3 -f- з4)|

(п — 1) dx,_y, — (01 + а, — °2 — а4)

талла. Индексы соответствуют определенной нумерации лигандов
{рис. 107).

Обозначения орбиталей (alg и др.) взяты из теории групп, где ана¬
логично обозначают те типы симметрии (так называемые неприводи¬
мые представления), к которым относятся соответствующие совокуп¬
ности групповых орбиталей лигандов.

Сопоставляя табл. 20, рис. 18 ирис. 107, легко заметить, что в груп¬
повую орбиталь входят лишь те орбитали лигандов, которые перекры¬
ваются по ст-типу с соответствующей Ьрбиталью металла. Так, s-орби¬
таль металла одинаково перекрывается с орбиталями всех шести ли¬
гандов, рж-орбиталь перекрывается только с орбиталями лигандов 1 и
3 и т. д.
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Из .сопоставления рис. 18 и 98 видно также, что орбитали металла
dxy, dxz и dyZ не могут перекрываться по ст-типу с орбиталями лигандов.
Эти орбитали обозначаются t2g. Данные орбитали могут перекрываться
по cr-типу с теми орбиталями лигандов, которые обладают подходящей
для этого симметрией.

Многие лиганды (в частности, NH3, Н20, ионы галогенов) не имеют
таких орбиталей с энергией, близкой к энергии ^-орбиталей централь¬
ного иона. Между этими лигандами и атомом металла не-образуется
я-связей.

АО металла МО комплекса орбитали
лигандов

/
/
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t >
' /
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Рис. 108. Схема уровней энергии орбита-
лей в октаэдрическом комплексе. Ячейки
показывают, сколько' орбиталей содержит

данный уровень

Рис. 109. Схематичес¬
кое изображение мо¬
лекулярных орбита-
лей в молекуле СО:
1 — сиязывающая я-орби'
таль; 2 — разрыхляющая
я-орбиталь; 3 — а-орби-
таль, занятая неполезен*

ной парой электронов

Электроны, находящиеся на орбиталях t2g в таких комплексах,
имеют энергию, мало отличающуюся от их энергии в несвязанном ато¬
ме металла; приближенно можно считать, что они остаются на своих
атомных орбиталях. При строгом рассмотрении вопроса считается,
что электроны, занимающие в свободном атоме металла орбитали dxy,
dyz и dxz, при образовании комплекса переходят на несвязыйающие
молекулярные орбитали tlg, которые по энергии и форме электронных
облаков мало отличаются от атомных орбиталей.

22Э



На рис. 108 представлена диаграмма уровней энергии МО в октаэд¬
рическом комплексе. Переходу электрона с несвязывающей орбитали

t2g на разрыхляющую орбиталь eR отвечает изменение энергии Д.
Таким образом, если в теории кристаллического поля предполагается,
что переход, энергия которого Д определяется из спектральных дан¬
ных, происходит между АО с низкой энергией (dxz, dxy, dyz) и АО с
более высскзй энергией (d^, то в теории МО он рассматри¬
вается как переход с несвязывающей МО, сходной с АО dxz, dxy, dyz,
на разрыхляющую АЮ, образованную из dzа или 2 АО.

Ряд лигандов (СО, CN" и др.) имеет орбитали, которые могут пере¬
крываться сdxy, dxz и dyz орбиталями металла пол-типу. Таковыми
являются не занятые электронами разрыхляющие МО в этих час¬
тицах.

На рис. 109 схематически показаны орбитали в молекуле СО. Штри¬
ховкой показаны орбитали, запятые электронами. Аналогичные МО
имеются в ионе CN-. Частицы СО и CN- изоэлектронны: они содержат
одинаковое количество электронов и отличаются лишь зарядом ядра
одного из атомов. Для кислорода Z = 8, а для азота Z = 7. МО в этих
частицах, занятые неподеленными парами электронов, близки к sp-
гибридным АО. Они образуют ст-связи с атомами металла. С другой
стороны, свободные разрыхляющие МО в CN" или СО дают я-связи с
dXy> dlJZ и dyz орбиталями металла. Схема образования этих связей
показана на рис. 110. В результате происходит весьма прочное связы¬
вание лиганда с центральным атомом. Связи металл—лиганд в комплек¬
сных цианидах и карбонилах (соединения металлрв с СО) очень проч¬
ны. Поскольку в таких соединениях орбиталь t2 становится связы¬
вающей, уровень ее энергии опускается вниз и разность энергий Д
увеличивается. Это объясняет Положение CN" в спектрохимичесЖом
ряду.

В рассмотренных комплексах мы встречаемся с особым видом до-
норно-акцепторной связи, ,когда комплексообразователь является од¬
новременно и акцептором (принимает неподеленную пару лиганда) и
донором (поставляет свои d-электроны на орбиталь лиганда). Связь,
образованную d-электронами центрального атома и свободной орби¬
талью лиганда, называют дативной связью.

Рис. 110 Схема, пока¬
зывающая образование
я-связи между атомом
■металла и молекулой СО

Рис, 111. Строение
иона [Pi(GH4)Cl3r
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Поступление электронов металла на разрыхляющую орбиталь
лиганда делает менее прочной связь между атомами, из которых сос¬
тоит лиганд. Это можно обнаружить экспериментально. Изучение моле¬
кулярных спектров и определение структуры позволяют найти рассто¬
яние между атомами г0 и силовую константу связи k (стр. 131). Чем
меньше г0 и больше k, тем прочнее связь. Было обнаружено, что связь
С = О в карбонилах длиннее и k имеет меньшее значение, чем в сво;
бодной СО. Так, для молекулы СО величины га и k составляют 1,13 А
и 18,6 • 105 дин/см, а для связиС = 0 в Ni(CO)4 они равны
1,15 А и 16,2 • 105 дин/см.

Известно большое количество комплексных соединений, где лиган¬
дами являются молекулы, содержащие л-связи. Эти вещества назы¬
вают я -комплексами. Их представителями являются KIPt(C2H 4)С131 —
соль Цейзе, Fe(CfiH5)2— ферроцен, Сг(С6Н6)2— дибензолхром. Пос¬
кольку здесь содержатся неполярные
лиганды, невозможно объяснить

образование этих соединений как с
помощью простых электростатичес¬
ких представлений, так и на основа¬
нии теории кристаллического поля.
Однако связь в этих соединениях
легко объяснима с помощью тео¬

рии МО.

На рис. 111 изображено установ¬
ленное методом рентгеноструктур¬
ного анализа строение иона
[Pt(C2H4)Cl3j~. Здесь молекула С2Н4
расположена перпендикулярно плос¬
кости, в которой лежат атомы хло¬
ра. Построение молекулярных орби¬
талей, связывающих Pt и С2Н4,
схематически представлено на рис.
112. Сплошной линией показаны
орбитали центрального иона и ли¬
ганда, пунктиром — образующиеся
из них МО комплекса. Штрихов¬
ка показывает, что орбиталь занята
электронами. Видно, что в данном
случае в образовании связи участвуют как связывающие, так и раз¬
рыхляющие л -орбитали С2Н 4 [построение волновых функций этих
орбиталей было показано на стр. 197; целесообразно сопоставить рис.
112 с уравнениями (III.90) и (111.91)].

В соединениях Fe(CsHs)2 и Сг(С6Н6)2 атом металла расположен
между двумя плоскими циклическими молекулами. Подобные вещест¬
ва называются сэндвич-соединениями (англ. «сэндвич» означает «бу¬
терброд»). В этих соединениях связь образуется также за счет пере¬
крывания d-орбиталей металла и имеющих различные знаки лепест¬
ков р-орбиталей углерода, из которых образуются МО в С5Н5 и С6Нв.

Рис. 112. Схема, показывающая
образование связей в ^-комплексе:
/ — обр зование связи в результате пе¬
рекрывания связывающей я-МО лиганда
и /j-орбитали металла; 2 — образование
связи при перекрывании разрыхляющей
п-МО лиганда н d-орбитали металла
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Глава седьмая

ВОДОРОДНАЯ связь

В тех случаях, когдаводород соединен с сильно электроотрицатель¬
ным элементом, он может образовать еще одну дополнительную связь,
правда, значительно менее прочную, чем обычная валентная связь.
Способность атома водорода связывать в ряде случаев два атома впер¬
вые была установлена в 80-х годах прошлого столетия М. А. Ильин¬
ским и Н. Н. Бекетовым. Прошло несколько десятилетий, прежде чем
представление об этой связи, являющейся промежуточной между хи¬
мической и межмолекулярной (см. стр. 240—243), утвердилось окон¬
чательно. Она получила название водородной связи.

Эта связь обусловлена тем, что смещение электрона от атома водо¬
рода превращает его в частицу с уникальными свойствами. Если рас¬
сматривать эту частицу как катион, то она: а) не имеет электронов и
поэтому в отличие от остальных катионов не отталкивается электрон¬
ными оболочками других частиц, а испытывает только притяжение;
б) обладает ничтожно малым размером (протон в тысячи раз меньше
остальных ионов).

Водородная связь проявляется тем сильнее, чем больше электроот¬
рицательность атома-партнера и чем меньше его размеры; поэтому она
характерна прежде всего для соединений фтора, а также кислорода,
в меньшей степени азота, в еще меньшей степени для хлора и серы.
Соответственно меняется и энергия водородной связи. В общем случае
она зависит как от вида и состояния атома-партнера, так и от того, с
какими атомами последний соседствует. Так, энергия водородной связи
Н.. F (здесь и в дальнейшем эта связь обозначена точками) равна ~ 10,
связи Н...0 ~5, Н... N ~2 ккал. Соседство электроотрицательных ато¬
мов может активизировать к образованию водородной связи и атомы
СН-групп (хотя электроотрицательности углерода и водорода почти
одинаковы). Этим объясняется возникновение водородных связей в
таких, например, соединениях, как HCN, CF3H и т. д.

С усилением водородной связи уменьшаются и соответствующие
расстояния. Так, если в Н20 расстояние О—Н меньше Н...О, то для
фтороводорода оба расстояния (Н—F и F...H) одинаковы, т.е. протон
располагается посередине между ионами фтора.

Благодаря водородным связям молекулы объединяются в димеры и
полимеры. Последние могут иметь линейное, разветвленное или коль¬
чатое строение. Так, муравьиная кислота как в жидкой, так и в газо¬
образной фазе существует главным образом в виде димера; его структура

установлена методом электронографии. Способность к.; ассоциации
отличает воду, аммиак, спирты и многие другие жидкости отпеассоци-

ированных жидкостей (например, от углеводородоз). Ассоциация при

о—н—о
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водит к повышению температуры плавления, температуры кипения и
теплоты парообразования, изменению растворяющей способности
и т. д.

Как уже указывалось, энергия водородной связи невелика (она
на порядок меньше энергии химической связи). Поэтому повышение
температурь?'' приводит к разрыву водородных связей; однако этот
процесс, как правило, растянут на сравнительно широкий интервал
температур. В карбоновых кислотах, например, ассоциация сохраняет¬
ся даже при их парообразовании.

№кип) Н,э'.

Рис. 113. Зависимость теплоты па¬

рообразования от молекулярного
веса для водородных соединений
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Рис. 114. Сравнение температур
кипения в рядах НЭ и НгЭ'

Если взять ряд сходных веществ, то с ростом молекулярного веса
следует ожидать увеличения их температур плавления и кипения и

‘ теплот парообразования; однако, как видно из табл. 21, при переходе от
HF к НС1 и от Н20 к H2S происходит резкое падение численного зна¬
чения этих свойств.

Это объясняется тем, что между молекулами HF ч между молеку¬
лами Н20 существуют сильные водородные связи. Масштаб этого эф¬
фекта виден из рис. 113.

Наиболее удобным индикатором водородной связи является тем¬
пература кипения, так как ее легко измерить. Определив температуру
кипения для какого-либо спирта ROH и соответствующего ему мер¬
каптана RSH, мы бы убедились, что для ROH она больше, чем для
RSH. Простые эфиры даже с большим молекулярным весом» чем спир¬
ты, более летуЧи. Если бы вода не была ассоциированной жидкостью,
то она имела бы температуру плавления около —100°С и температуру
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кипения около —80° (что легко установить по данным табл. 24, с помо¬
щью чертежа,'подобного рис. 113)*.

Если воспользоваться методом сравнительного расчета и сопос¬
тавить температуру кипения в рядах НЭ (Э = F, Cl, Br, I) и Н2Э
(Э' = 0, S, Se, Те) (рис. 114), то из характера отклонения точки для
HF — Н20 и из тогофа^та, что молекулы водяного пара почти не ассо
Циированы, можно заключить, что в отличие от воды ассоциация фторо-
водорода сохраняется и в паровой фазе (в противном случае следовало
бы ожидать расположения на прямой всех четырех точек); это свиде¬
тельствует о большей прочности связи Н... F по сравнению со связью
Н...О. Сделанный вывод можно подтвердить и заметно меньшей раз¬
ницей в теплотах парообразования HF и НС1 по сравнению с Н20
и H2S (табл. 21). Действительно, в парах фтороводорода существуют
молекулы (HF)n, имеющие структуру

.R
134

,R

Ж

и хотя для большинства частиц п = 4, но есть и частицы, для кото¬
рых п = 5 и 6.

Таблица 21

Температура плавления, температура кипения и теплота парообразования
. (в точке кипения) некоторых веществ

Вещество 'пл- °G (кип' С д^пяр
ккал/моль

н2о 0,0 100,0 9,75
H2S —85,5 —60,7 4,50
H2Se -64,8 —41,5 5,1
Н2Те -49-0- -2,0 5,8
HF —83,1 -19,5 7,20
HCi -112 -84,9 3,6
НВг -87 -66,8 3,9
HI —50,9 -39.4 4,2

Все рассмотренные примеры относились к случаю межмолекуляр-
ной водородной связи. Нередко водородная связь объединяет части
одной и той же молекулы, т.е. является внутримолекулярной. Это
характерно для многих органических веществ. В большинстве слу¬
чаев водород входит в плоское шестичленное кольцо; если возникно¬

вение такого цикла затруднено, то внутримолекулярная водородная

связь не образуется. Вот несколько примеров образования внутримоле¬

* Это ориентировочные значения, гак как подобная экетраполяция не учи¬
тывает некоторых особенностей в свойствах соединений элементов второго пе¬
риода.



кулярной водородной связи:

(К + Хк
Н

салициловый альдегид а-нитрофенол

Если у о-нитрофенола водородная связь внутримолекулярная, то у
л-нитрофенола она межмолекулярная, так как в последнем веществе
водород удален от кислорода нитрогруппы. Константа диссоциации
2,6-диоксибензойной кислоты при 25°С равна 5,0 • 10-2, для 3,5-диокси-
бензойной кислоты она в 550 раз меньше. Это объясняется тем, что в
последней внутримолекулярная водород¬
ная связь почти не проявляется, что
усиливает связь О—Н в карбоксиль
ной группе. Молекула о-этинилфе-
нола интересна тем.чтовней водородная
связь образуется за счет л-электронов
тройной связи.

Учет влияния водородной связи
позволил осмыслить многие факты.
Так, образование солей тапа KHF2 и
NaHF2 ' объясняется существованием
прочного иона HF2, образующегося в
результате процесса H2F2+* Н+ +
+ HF2; действительно, равновесие HF-j-
-f F-^ HF2 смещено вправо (/<298 = 5,1);
энергия водородной связи *в F —H...F'
составляет 27 ккал/моль. Влияние водо¬
родной связи делает понятным и то обстоятельство, что фтороводо¬
родная кислота в отличие от ее аналогов (НС1, НВг и HI) не явля¬
ется сильной кислотой; ее константа диссоциации равна
7,2-10-4.

Важную роль'водородные связи играют в структуре воды и льда.
На рис. 115 показан фрагмент структуры льда. Каждый атом кислорода
в этой структуре тетраэдрически связан с четырьмя другими атомами;
между ними располагаются атомы водорода; два последних соединены
с' данным атомом кислорода полярной ковалентной связью (d — 0,99 А),
два других — водородной связью (d = 1,76 А, £о. ,н~5 ккал/моль),
. т. е. входят в состав двух других молекул Н20. Создается ажурная
структура, далекая от плотной упаковки. Отсюда небольшая плот¬
ность и значительная рыхлость льда. При плавлении льда водородные
связи частично разрушаются (примерно на 10%); это несколько сбли¬
жает молекулы, поэтому вода немного плотнее льда. Нагревание воды,
с одной стороны, приводит к ее расширению, т.е. к увеличению объема,

Рис. 115. Окружение мо¬
лекулы воды б структуре

льда
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с другой стороны, оно вызывает дальнейшее разрушение водородных
связей и тем самым уменьшение объема. В результате плотность воды
проходит через максимум (при 4°С).

Водородная связь играет большую роль и в процессах растворения,
так как растворимость зависит и от способности вещества давать водо¬
родные связи с растворителем. При этом часто образуются продукты
их взаимодействия — сольваты. В качестве примера можно указать
на растворение спиртов в воде. Этот процесс сопровождается выделе¬
нием теплоты и уменьшением объема, т. е. признаками, свидетель¬
ствующими об образовании соединений. В подобных случаях нельзя
говорить об образовании сольватов за счет электростатического притя¬
жения ионами дипольных молекул растворителя, так как речь идет о
растворении неионизирующихся соединений. Отсутствием влияния
водородной связи можно объяснить и те случаи, когда полярные сое¬
динения не растворимы в воде. Так, полярный иодистый этил хорошо
растворяет неполярный нафталин, а сам не растворяется в таком по¬
лярном растворителе, как вода.

Вопрос о природе водородной связи окончательно не решен.
Ясно, что здесь играют роль и междипольное взаимодействие, и эффект
поляризации, и донорно-акцепторный механизм. Трудность кванто¬
вомеханического расчета водородной связи обусловлен^ тем, что по¬
грешность вычисления значительно больше величины энергии водород¬
ной связи. По-видимому, наиболее надежные результаты можно ожи¬
дать от метода молекулярных орбиталей.

Водородная связь проявляется почти повсеместно — ив органи¬
ческих кристаллах (в них есть атомы С, Н и О), и в белках (содержащих
атомы С, Н и N), и в полимерах, и в живых организмах. Предполага¬
ют, что и действие памяти связано с хранением информации в конфи¬
гурациях с Н-связями. «Всеобщность» водородной связи обусловлена
тем, что молекулы Н20 встречаются повсеместно, а каждая из нйх, имея
в своем составе два атома водорода и две необобщенные электронные
пары, может образовать четыре водородные связи.



ЧАСТЬ IV

СТРОЕНИЕ ВЕЩЕСТВА В КОНДЕНСИРОВАННОМ СОСТОЯНИИ

ВВЕДЕНИЕ

1. Агрегатные1 состояния. В зависимости от расстояния между
частицами и от сил взаимодействия между ними вещество может на¬
ходиться в твердом, жидком или газообразном состояниях.

При достаточно низкой температуре вещество находится в твердом
состоянии*. Расстояния между частицами кристаллического вещест¬
ва — порядка размера самих частиц. Средняя потенциальная энергия
частиц больше их средней кинетической энергии, Движение частиц,
составляющих кристаллы, весьма ограничено. Силы, действующие меж¬
ду частицами, удерживают их вблизи равновесных положений; поэ¬
тому вероятность пребывания частиц в этих местах максимальна.
С этим обстоятельством связано наличие у кристаллических тел соб¬
ственных формы и объема и большое сопротивление сдвигу.

В результате плавления кристаллов образуется жидкость. Жидкое
вещество отличается от кристаллического тем, что не все частицы рас¬
положены на расстояниях того же порядка, что и в кристаллах; часть
молекул находится на значительно больших расстояниях. В этом сос¬
тоянии средняя кинетическая энергия молекул примерно равна их
средней потенциальной энергии.

Твердое и жидкое состояния часто объединяют общим термином —
конденсированное состояние.

В результате испарения (кипения) жидкость переходит в газооб¬
разное состояние. В этом состоянии частицы находятся на расстояни¬
ях, значительно превышающих их размеры. Поэтому силы взаимодей¬
ствия между ними очень малы. Частицы могут свободно перемещаться.
Если в твердом веществе все частицы образуют единый агрегат, а в
жидкости — большое количество крупных и прочных агрегатов, то
в газах могут встречаться лишь частицы, состоящие из 2—5 молекул,
причем их число обычно сравнительно невелико. Средняя кинетичес¬
кая энергия частиц газа значительно больше их средней потенциальной
энергии. Поэтому силы притяжения между ними недостаточны для то-
■го, чтобы удержать их друг возле друга.

* Исключением является гелий. Об аморфном состоянии см. стр. 285.
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Состояние и свойства индивидуального вещества определяются
температурой и давлением. При небольшом давлении и достаточно
высокой температуре вещество находится в газообразном состоянии;
при низкой температуре оно твердое, при умеренных температурах —
жидкое. В соответствии с этим фазовая диаграмма вещества состоит
из трех полей (рис. 116), отвечающих кристаллическому (к), жидко¬
му (ж) и газообразному (г) состояниям. Эти области отделены друг от

друга кривыми плавления (кристал-
Р b лизации) ОЬ, кипения (конденса¬

ции) ОК и сублимации (десублимацин)
Оа. Точка их смыкания О называется
тройной точкой', при Я = Я0 и Т=Т0
вещество сосуществует в трех агре¬
гатных состояниях. Точка К обрыва
кривой кипения называется крити¬
ческой точкой: при Я = Рк и Т =
= Тк кипящая жидкость и сухой насы¬
щенный пар совершенно неотличимы
друг от друга.

Из рис. 116 видно, что при дав¬
лении, большем Я0, но меньшем Рц

Рис. 116. Диаграмма состояния (например, при Pi, точка с), изоба-
однокомпонентной системы рное нагревание твердого вещества

приводит к его плавлению (точка
d). После того как все вещество рас¬

плавится, подвод теплоты вновь приведет к повышению температуры
(процесс de)\ в точке е жидкость закипает, т е. температура вновь пере¬
стает возрастать. После превращения в пар всего вещества нагрева¬
ние приводит к перегреву пара (процесс ef). Длительность обеих тем¬
пературных остановок (в точках а и е) определяется при прочих рав¬
ных условиях количеством вещества и его природой. Чем больше взято
вещества и чем значительнее его теплота плавлеиия и парообразования
(т. е. чем больше энергия связи в кристалле и в жидкой фазе), тем на
больший интервал времени растянутся изотермические «перевалы»
через кривые ОЬ и ОК-

При Р •< Я0 (например, при Я2; точка ^произойдет превращение
из кристаллического состояния непосредственно в газообразное
(вточке Л), т. е. сублимация. Для подавляющего большинства веществ
Я0< 1 атм. Для тех немногих веществ, для которых Я0> 1 атм (при¬
мером может служить двуокись углерода), нагревание кристаллов при
Я = 1 атм вызовет их сублимацию.

Наконец, при Я> Рк (например, при Я3; точка k) нагревание крис¬
таллов после их плавления (точка /) приводит вещество в надкритичес¬
кое состояние. Употреблением этого термина мы подчеркиваем лишь
тот факт, что в этой области (например, в точке т) жидкость и газ
неотличимы.

Чем выше давление, тем при большей температуре происходит
плавление, парообразование и сублимация. Исключение составляют
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немногие вещества (в их числе Н20 и Bi); для них повышение давления
вызывает понижение температуры плавления.

Мы рассмотрели простейшую фазовую диаграмму. Если данное
вещество имеет не одну, а несколько модификаций, то диаграмма
усложнится, так как для каждой новой фазы появится новая область.

Прямая или обратная последовательность в цепи превращений
«твердое — жидкое — газообразное» не является всеобщей. Мы ви¬
дели, что возможны случаи, когда нагревание вещества осуществляют
в условиях, приводящих к непосредственному переходу твердого тела

в газообразное состояние. Не исключены случаи, когда эта цепь об¬
рывается в результате химического изменения. Так, нагреваниг крис¬
таллов MgC03 вызывает при определенной температуре (она будет
тем больше, чем выше давление С02) его разложение на MgO и С02
(а не плавление). Также нельзя перевести N02 из газообразного сос¬
тояния в жидкое и кристаллическое; охлаждение (сжатие) приводит
к образованию другого вещества — N204.

Вновь вернемся к газообразному состоянию. Чем выше температура
и ниже давление, тем болеё независимо движение частиц газа. В пре¬
деле при Р -> 0 становятся пренебрежимо малыми как взаимодействие
между частицами, так и их объем по сравнению с объемом, занимае¬
мым газом. Такой газ называют идеальным.

Естественно, что взаимосвязь между давлением Р, температурой Т
и объемом V идеального газа описывается наиболее простым уравне¬
нием; это уравнение Менделеева — Клапейрона

PV = nRT, (IV. I)

в котором п —число молей газа в объеме V\ Т — его абсолютная тем¬
пература и R — универсальная газовая постоянная. Для одного моля

Pv = RT-, (IV.2)
здесь v — мольный объем.

В условиях умеренных и высоких давлений и низких температур,
т. е. когда сжатие происходит за счет объема, не занятого самими час¬
тицами, уравнение (IV.2) должно быть заменено уравнением

P(v-b) = RT, (IV.3)

в котором поправочный член Ь учитывает собственный объем молекул
и взаимное отталкивание между ними при малых расстояниях. Урав¬
нение P(V — b) =const можно назвать уравнением М. В. Ломоносова,
впервые указавшего на'то, что «... плотности воздуха* при больших
сжатиях не пропорциональны упругости его», и объяснившего этот
факт конечными размерами частиц. Действительно, лишь приняв,
что 6 = 0, получим при данной температуре, что РV = const или
р = const' -Р, где р — плотность газа

Кроме того, в неидеальном газе нельзя не учитывать и силы взаим
ного притяжения молекул, т. е. надо пользоваться уравнением вида

(Р +Рвн)(о - Ь) = RT, (IV 4)

* В первой половине XVIII в, единственным известным газом был воздух
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в котором поправочный член Рвн, учитывающий взаимное притяжение
молекул, называют внутренним давлением. Уравнение (IV.4), в кото¬
ром этот член принят прямо пропорциональным квадрату плотности,
называется уравнением Ван-дер-Ваальса. Оно является одним из наи¬
более ранних и наиболее изученных уравнений состояния реальных га¬
зов. Всего таких уравнений было предложено около двухсот. Их оби¬
лие свидетельствует о сложности точного описания свойств реаль¬
ных газов.

Если газу, сообщить столь большую энергию, что от его молекул начнут
отрываться электроны, то в предоставленном ему пространстве будут находиться
положительно и отрицательно заряженные частицы. Происходит термическая
ионизация, в результате которой газ становится проводником электричества,
переходя в плазменное состояние. Между плазмой и газом нет резкого различия.
Но оно возникает, как только вещество попадает в электрическое или магнитное
поле; в этом случае движение частиц в плазме становится упорядоченным,

2. Межмолекулярное взаимодействие. При изучении свойств раз¬
личных веществ наряду с внутримолекулярными взаимодействиями,
обусловленными действием валентных (химических) сил и характери¬
зующимися насыщаемостью, большими энергетическими эффектами
и специфичностью, следует учитывать и взаимодействие между моле¬
кулами вещества. В процессах расширения газов, конденсации, адсорб¬
ции, растворения и многих других проявляется действие именно этих
сил. Часто их называют силами Ван-дер-Ваальса. Этим подчеркивается,
что их существованием объясняется отличие реальных газов от идеаль¬
ных, отличие величины Рш в уравнении (IV.4) от нуля.

Межмолекулярное взаимодействие имеет электрическую природу;
оно отличается от химического тем, что проявляется на значительно
больших расстояниях и характеризуется отсутствием насыщаемости
й специфичности, небольшими энергиями. Для оценки величин послед¬
них укажем, что теплота конденсации пара в жидкость, характеризу- '
ющая энергию взаимодействия между молекулами пара, сравнительно
невелика (например, для HI около 5 ккал/моль). Такого же порядка
энергия межмолекулярных сил в жидкости. Энергия же химического
взаимодействия значительно больше (так, энергия связи Н—I превы¬
шает 70 ккал/моль).

На сравнительно больших расстояниях г между молекулами, когда
их электронные оболочки не перекрываются, проявляется только
действие сил притяжения.

Если молекулы полярны, то сказывается электростатическое взаи¬
модействие их друг с другом,, называемое ориентационным эффектом.
Оно тем значительнее, чем больше дипольный момент молекул |х.
Повышение' температуры должно ослаблять это взаимодействие,
так как тепловое движение стремится нарушить взаимную ориентацию

молекул. Притяжение полярных молекул быстро уменьшается с рас¬
стоянием между ними. Теория (В. Кеезом, 1912 г.) в простейшем слу
чае для энергии ориентационного взаимодействия дает следующее
соотношение:

Uop = - ‘ifi1 Л/0/3/?7><\ (IV.5)
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где Na — число Авогадро, R — универсальная газовая постоянная
и Т — абсолютная температура. Это уравнение вполне точно при
высоких температурах и небольших давлениях, когда расстояние
между диполями значительно больше длины диполя.

Если молекулы вещества неполярны, то ориентационный эффект
отсутствует. Но, попав в поле соседних частиц (молекул, атомов, ио¬
нов), молекулы поляризуются; в них возникает индуцированный ди¬
польный момент. Индукционный эффект тем значительнее, чем легче
деформируется молекула (см. стр. 137). Энергия взаимодействия та¬
ких молекул возрастает с увеличением ;х и быстро падает с ростом г,
но от температуры не зависит, так как наведение диполей происходит
при любом пространственном расположении молекул. Теория (Дебай,

; 1920 г.) дает для энергии индукционного (деформационного) взаимо¬
действия двух одинаковых полярных молекул зависимость

^инд == — 2a(j.2/r6, • (IV.6)
где a — поляризуемость.

Этими двумя слагаемыми межмолекулярное притяжение не ис¬
черпывается. Ориентационные и индукционные взаимодействия со¬
ставляют лишь часть ван-дер-ваальсовского притяжения, причем для
многих соединений — меньшую часть его. Для таких же веществ, как

Ne и Аг, оба слагаемых равны нулю (частицы этих веществ неполярны,
и их электронные оболочки являются весьма жесткими); тем не менее
благородные газы сжижаются. Это свидетельствует о существовании
еще одной составляющей межмолекулярных сил. Какова ее природа?

Пусть имеются два атома благородного газа. Если рассматривать
статическое распределение зарядов в них, то эти атомы не должны
влиять друг на друга. Но опыт и квантовая теория говорят о том, что
в любых условиях (в том числе и при абсолютном нуле температуры)
содержащиеся в атоме частицы находятся в непрерывном движении.

В процессе движения электронов распределение зарядов внутри ато¬
мов становится несимметричным, в результате чего возникают мгновен- *
ные диполи. При сближении молекул движение этих мгновенных- ди¬
полей перестает быть независимым, что и вызывает притяжение. Вза¬
имодействие мгновенных диполей — вот третий источник межмолеку-
лярного притяжения. Этот эффект, имеющий квантовомеханический
характер, получил название дисперсионного эффекта, так как колебания
электрических зарядов вызывают и дисперсию света — различное
преломление лучей света, имеющих различную длину волны. Теория
дисперсионного взаимодействия была разработана Лондоном в 1930 г.
Из изложенного следует, что дисперсионные силы действуют между
частицами любого вещества. Их энергия приближенно выражается
уравнением

tV.cn = -З^о «2/4г\ (IV.7)

где h — постоянная Планка; v0 — частота колебаний, отвечающая
нулевой энергии Е0, т. е. энергия при Т = 0 (нулевая энергия колеб¬
лющейся частицы выражается соотношением Еа = /iv0/2); a — по¬
ляризуемость. Приближенно величину hvQ можно считать равной
энергии ионизации.
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Таблица 22

Величины Ur*- 10е (эрг-см6), характеризующие ориентационное, индукционное
и дисперсионное взаимодействия между одинаковыми молекулами

Молекулы

Взаимодействие

ориентадионно индукционное дисперсионно*

со 0,0034 0,057 67,5
НС1 18,6 ■ 5,4 105
НВг 6,2 4,05 176
HI 0,35 1,68 382

ЫН, 84 10 93

н26 190 10 47

В табл. 22 приведены состаслякмцие сил Вандер-Ваальса для не¬
которых веществ. Эти данные свидетельствуют о том, что: а) диспер¬
сионный эффект велик и играет основную роль для неполярных и мало¬

полярных молекул; б) для сильно по¬
лярных молекул вклад ориентационно¬
го эффекта является большим и в) ин¬
дукционный эффект обычно не очень
существен. Он становится значитель¬
ным лишь тогда, когда полярные моле¬
кулы сосуществуют с сильно поляризу¬
емыми молекулами. Так, нитробензол
в результате поляризационного взаимо¬
действия образует с нафталином мо¬
лекулярное соединение C6H5N02-Ci0H8.
Подобного рода соединений известно
очень много.

Складывая энергии ориентационно¬
го, индукционного и дисперсионного
взаимодействий и объединяя все посто¬
янные, в соответствии с уравнениями
(IV.5), (IV.6) и (IV.7) получаем -энер¬
гию межмолекулярного притяжения

Unp = — (n/r*), (IV.8)

где п =- (2[х 4А/0 /3RT) + 2аи2 + (3a2hv0 4).
Таким образом, силы притяжения обратно пропорциональны меж-
молёкулярному расстоянию в седьмой степени.

При малых расстояниях между молекулами, когда их электронные
оболочки сильно перекрываются, т. е. когда э юктростатическое от¬
талкивание ядер и электронов становится больше их взаимного при¬
тяжения, проявляется действие сил отталкивания. На существование
этих сил указывают многие факты, в частности, малая сжимаемость
жидкостей и твердых тел.

Рис. 117. Кривые потен¬
циальной энергии межмо¬
лекулярного взаимодейст¬

вия
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В первом приближении энергия отталкивания молекул может быть
выражена уравнением

(Уотт = m//-12, ' (IV.9)

аналогичным (IV.8); здесь т — положительная постоянная — конс¬

танта отталкивания. Из уравнения (IV.9) видно, что силы отталки¬
вания начинают проявляться н$ очень малых расстояниях и весьма
быстро растут с уменьшением г.

Полная энергия взаимодействия между молекулами равна

(У = г7пр 4- (Уотт (IV. 10)

или в соответствии с (IV.8) и (IV.9).

U =— («/г6) + (m/r12). (IV.11)

Это уравнение называется формулой ' Леннарда—Джонса (1924 г.)*.
Она отвечает кривым на рис. 117. Минимум на суммарной кривой со¬
ответствует энергии межмолекулярного взаимодействия U0 и равно¬
весному расстоянию г0. между молекулами. Эти кривые напоминают
кривые, характеризующие зависимость энергии межионного взаимо¬
действия от межионного расстояния (см. рис. 96). Однако графики
рис. 96 и 117 количественно сильно отличаются, так как отличаются
и масштабы значений U и г, и выражения зависимости Unv и (Уотт
от г.

Глава первая

КРИСТАЛЛИЧЕСКОЕ СОСТОЯНИЕ

I. Особенности кристаллического состояния. Слово «кристалл»
всегда ассоциируется с представлением о многограннике той или иной
формы. Однако кристаллические вещества характеризуются не толь¬
ко способностью давать образования определенной формы. Основной
особенностью кристаллических тел является их анизотропия, или
векториальность, свойств —-зависимость ряда свойств (прочность
на разрыв, теплопроводность, сжимаемость и др.) от направления в
кристалле.

Поясним это примером. Из стекла можно изготовить фигуру, точно
такой же формы, как кристалл кальцита (СаС03); однако различие
кристалла и его стеклянной модели сразу же будет заметно — кальцит
обнаруживает явление двойного лучепреломления (см. приложение 4).
С другой стороны, из каменной соли можно выточить шар, не отличи¬
мый по внешнему виду от стеклянного. Однако простым испытанием
можно показать, что такой шар изготовлен из кристаллического ве¬

* Следует обратить внимание на два обстоятельства: 1) уравнение (IV. 11)
можно рассматривать лишь как первое приближение, так как при г порядка 1 А
уравнения (IV.5) — (IV.7) становятся неточными; 2) все изложенное выше не
вполне применимо к расплавленным солям и металлам.
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щества. Для этого надо нагреть шар и положить его на парафиновую—
пластинку. Вследствие неодинаковой теплопроводности кристалла
NaCl в различных направлениях парафин вокруг шара будет плавить¬
ся неравномерно.

Необходимо кратко остановиться на некоторых сведениях о форме
кристаллов.

Форму кристаллов изучает геометрическая кристаллография. Эта
отрасль знания начала развиваться в XVIII в. В ее основе лежат два
закона: закон постоянства двугранных углов и закон целых чисел.

к а ч

0

b с

ь V/
ч

А /у^Ь,

Рис. 118. Различные формы кристаллов кварца

Согласно первому закону, открытому в 1783 г. Роме де Л’Илем
(Франция), во всех кристаллах одного и того же
вещества углы между соответственными гра¬
нями равны. Так, например, в кристаллах хлорида натрия углы
между гранями равны 90°. Закон постоянства углов не означает, что
кристаллы одного и того же вещества всегда имеют одну и ту же фор¬
му. Это положение может быть иллюстрировано на примере крис¬
таллов кварца (рис. 118)*. Несмотря на то что изображенные на
рис. 102 кристаллы различны по форме, углы между соответственными
гранями (например, а и b или b и с) у них одинаковы.

В кристаллографии пользуются специальными системами коорди¬
нат, которые располагают в рассматриваемом кристалле по опреде¬
ленным правилам. Они в основном сводятся к тому, что в качестве осей
координат берут оси симметрии (см. стр. 246), а если таковые отсутст¬
вуют, проводят координаты параллельно ребрам кристалла. Начало
координат делит пополам участки осей, находящиеся внутри кристалла.
Кристаллографические системы координат часто бывают непрямо¬
угольными.

Согласно закону целых чисел, открытому в 1784 г. Гаюи (Фран¬
ция), грани кристалла всегда ориентированы
в пространстве так, что отрезки, отсекаемые
на трех координатных осях кристалла од¬
ной гранью, относятся к отрезкам, отсекае¬
мым на тех же осях другой гранью, как целые
числа. Гаюи объяснил этот закон тем, что кристаллы построены

* Рис. 118 приводится по книге: Г, Б. Б о к и й. Кристаллохимия. «Наука»,
М., 1971; .как указывает Г. Б. Бокии, этот рисунок взят из монографии Роме де
Л’Иля (1783 г.).
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из частиц, имеющих форму многогранников. На рис. 119 изображено
образование грани кристалла, состоящего из кубиков, а на рис. 120
показано, что две грани построенного из кубиков кристалла могут
отсекать на оси z отрезки ОС и ОС', относящиеся друг к другу как 2:1.

Открытие Гаюи закона целых чисел, свидетельствовавшего о пре¬
рывном строении материи, предшествовало работам Дальтона и ока¬
зало определенное влияние на
формирование его взглядов; уста¬
новление этого закона можно счи¬

тать одной из важнейших вех в
развитии атомно-молекулярного
учения.

Разумеется, частицы, из кото¬
рых состоят кристаллы, —атомы,
ионы или молекулы, не являются
кубиками или параллелепипедами,
но, как мы увидим ниже, они рас¬
положены в кристаллах в пра¬
вильном Порядке, образуя крис¬
таллическую решетку, которую
можно рассматривать как состоя¬
щую из элементарных ячеек, имею¬
щих форму параллелепипедов.
На законе целых чисел основана
удобная система обозначений гра¬
ней кристаллов. Для каждой грани
пишут набор обратных длин отрез¬
ков, отсекаемых ею на осях х, у я г. Длины выражают в относительных
единицах, равных отрезкам, отсекаемым на соответствующих осях одной
из граней (единичной гранью). Такие обозначения называют индексами

Рис. 119. Образование грани ок¬
таэдрического кристалла, постро¬
енного из ячеек, имеющих фор¬

му куба

О
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Рис. 120. Иллюстрация закона целых чисел. Отрезки
ОС и ОС', отсекаемые на оси г гранями СВ и OB', от¬

носятся как 2 : 1

Миллера. На рис. 121 показаны индексы Миллера для граней куби¬
ческих и октаэдрических кристаллов (знак минус здесь пишут над циф¬
рой).
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Несмотря на огромное многообразие форм кристаллов, они могут
быть совершенно строго и однозначно классифицированы. Эта систе¬
матизация была введена в науку работами русского академика
А. В. Гадолина (1867 г.); она основана на особенностях симметрии
кристаллов.

Симметричные геометрические фигуры обладают одним или не¬
сколькими элементами симметрии — они имеют центры, оси или

плоскости симметрии. Цент¬
ром симметрии С называют
точку, делящую пополам
всякую проходящую через
нее прямую, проведенную
до пересечения с гранями
фигуры (рис. 122). Плоскость
симметрии делит фигуру на
две части, каждая из кото¬

рых является зеркальным

изображением другой (рис.
123). Осью симметрии назы¬
вают линию, при повороте
вокруг которой на 360° фи¬
гура совпадает сама с собой п
раз (рис. 124). Число п назы¬
вается порядком оси. Разли¬
чают оси второго, третьего

и т. д. порядков (оси первого^ порядка не рассматриваются;
ими будет обладать всякая фигура — поворот на 360° вокруг
любой линии приводит к совмещению). Кроме обычных осей симмет¬
рии существуют инверсионные и зеркально-поворотные оси. При их
наличии для совмещения фигуры самой с собой вращение вокруг оси
должно сопровождаться поворотом на 180°
вокруг другой оси, перпендикулярной данной В
(инверсией), или зеркальным отражением от
плоскости. На рис. 125 приведены примеры
фигур, обладающих такими осями симметрии.

Рис. 121. Индексы Миллера граней
кубического и октаэдрического крис¬

таллов

Рис. 122. Фигура,
обладающая центром

симметрии С

Рис. 123. Фигура,
имеющая плоскость

симметрии АВ
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В 1867 г. А. В. Гадолиным было математически показано, что
возможно существование 32 видов симметрии кристаллических форм,
каждый из которых характеризуется определенным сочетанием эле¬
ментов симметрии. Сейчас мы знаем кристаллы всех 32 видов сим¬
метрии (во времена А. В. Гадолина было известно около 20 видов).

Все виды симметрии кристаллов подразделяются на три категории:
низшую, среднюю и высшую. Кристаллы низшей категории не имеют
осей высшего порядка — выше второго; для средней категории
характерна одна ось высшего порядка, для высшей — несколько та¬
ких осей. Категории делятся на кристаллические системы или синго-
нии*.

Низшая категория включает три сингонии — триклинную, моно¬
клинную и ромбическую. В кристаллах триклинной сингонии нет ни
осей, ни плоскостей симметрии: может отсутствовать (но не обязатель¬
но) и центр симметрии. Примерами веществ, кристаллизующихся
в триклинной системе, являются Кг^ггО, и CuS04-5H20. У моноклин-
ных кристаллов (CaS04-2H20, С4Н6Ов —винная кислота и др.)
может быть как ось, так и плоскость симметрии, однако не монет
быть нескольких осей или плоскостей симметрии. Для ромбической
системы (BaS04, MgS04-7H20 и др.) характерно наличие несколь¬
ких элементов симметрии— нескольких осей или плоскостей.

Средняя категория подразделяется на три сингонии, которые на¬
зываются по типу главной оси (ось высшего порядка): тригональной

* Термин «сингония» составлен из двух греческих слов — «син»^сходный
и «гония» — угол; таким образом это слово можно перевести как «сходноуголь-

, ность».

Рис. 124. Фигура, об¬
ладающая осью симмет-

Рис. 125. Фигуры, обладающие
зеркально-поворотной (а) и ин¬

версионной (б) осьюрии АВ (п = 4)
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[имеется ось третьего порядка, примеры; кальцит СаС03, доломит
CaiMg(C03)2], тетрагональной (имеется ось четвертого порядка, при¬
меры: Sn02, CaW04, РЬМо04) и гексагональной (имеется ось шестого
порядка, примеры: кварц Si02, KN03, Agl).

Высшая категория имеет только одну сингонию — кубическую.
Кристаллы этой сингонии (например, CaF2, NaCl, NaC103) имеют
несколько осей высшего порядка. На рис. 126 приведены примеры
кристаллов, принадлежащих к указанным сингониям.
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Рис. 126. Кристаллы различных сингоний. Низшая кате¬
гория, сингонии:

1 — трнклинная (кислый виннокислый стронций Sr[COOH(CHOH)2COO]2);
2 — моноклинная (молочный сахар QsHgsH,,-Н20); 3 — ромбическая (се¬
ра); средняя категория, сннгонни: 4 — тригональная (тригидрат перйо¬
дата натрия NaI04-3Ha0); 5 — тетрагональная (касситерит SnOa); 6 —
гексагональная (нефелин NaAlSI04); высшая категория: 7 — кубическая

еингония (каменная соль NaCI)

Необходимым условием для образования кристаллов высокой
симметрии является симметричность составляющих их частиц. По¬
скольку большинство молекул (в частности, множество органических
молекул) несимметрично, кристаллы высокой симметрии составляют
лишь небольшую долю от общего числа известных.

Известно много случаев, когда одно и то же вещество существует
в различых кристаллических формах, т. е. отличается по внутрен¬
нему строению, а потому и по своим физико-химическим свойствам.
Такое явление называется полиморфизмом. Например, для двуокиси
кремния известны три модификации: кварц, тридимит и кристобалит.
При определенной температуре устойчивым является только одно из
полиморфных видоизменений вещества.Так, при обычной температуре
устойчивая форма Si02 — кварц, тридимит устойчив в интервале
870—1470°, кристобалит — выше 1470°. Переход неустойчивой формы
в устойчивую при пизкой температуре часто происходит очень медлен¬
248



но; вещество может длительное время существовать в неустойчивом,
или, как говорят, метастабильном, состоянии*.

Многие газообразные при обычных условиях вещества, превра¬
щаясь при охлаждении в кристаллы, образуют несколько
модификаций. В последние десятилетия в связи с проведением иссле¬
дований при высоких давлениях было обнаружено, что образование
различных кристаллических модификаций при высоких давлениях
также является типичным. Таким образом, можно говорить о широкой
распространенности явления полиморфизма. Так, оказалось, что есть
7 модификаций KN03, 8 модификаций Na2S04, 16 модификаций нафта¬
лина.

Среди кристаллических тел нередко также наблюдается явление
изоморфизма — свойство атомов, ионов или молекул замещать друг
друга в кристаллической решетке, образуя смешанные кристаллы. Так,
например, бесцветные кристаллы алюмокалиевых квасцов КА1 (S04)2-
12Н20 и фиолетовые кристаллы хромокалиевых квасцов
KCr(S04)2-12Н20 имеют одинаковую октаэдрическую форму. Если
приготовить раствор, содержащий оба эти вещества, и затем его выпа¬
рить, то выделяются кристаллы, содержащие и алюминий и хром. То
же происходит при выпаривании раствора, содержащего
KA1(S04)2• 12НаО и RbAl(S04)2-12Н^О. Смешанные кристаллы
являются совершенно однородными смесями твердых веществ — это
твердые растворы замещения. Поэтому можно сказать, что изомор¬
физм— это способность образовать твердые
растворы замещения.

Мы привели примеры наиболее совершенного изоморфизма —
вещества родственны и по химическому составу, и по типу химической
связи, и по форме кристаллов, и по структуре, и по валентности эле¬
ментов, и по размерам замещающих друг друга частиц.

Если же соблюдаются не все признаки сходства и тем более лишь
один из них, например, изоструктурность, то изоморфизм является
несовершенным (что, в частности, может проявиться в ограниченной
смешиваемости) или же вообще отсутствует. Так, несовершенен изо¬
морфизм SrS04 и КВИ^кристаллы NaCl и КС1 не изоморфны, хотя и
тип связи, и химический состав, и форма, и строение их тождественны;
сказывается различие в радиусах Na+ и К+. Различие атомных ради¬
усов и типа химической связи делает понятной неизоморфность крис¬
таллов CuCl и CuZn, имеющих одинаковую структуру и одинаковую
форму. Хотя rNa+ « rCu+, однако NaCl и CuCl также неизоморфны;
сходство нарушено значительным различием поляризационных
свойств катионов.

2. Исследование структуры кристаллов. Правильная форма крис¬
таллов обусловлена упорядоченным расположением составляющих их

* Термином «метастабильное состояние» обозначают состояние системы,
которое является неустойчивым, ио тем не менее может сохраняться в течение
длительного времени. Например, в смеси водорода с кислородом (гремучий газ
при комнатной температуре реакция не идет, но ее вызывает самая небольшая
искра. Таким образом, смесь Ня и О2 при обычной температуре находится в
метастабильном состоянии.
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частиц—-атомов, ионов или молекул. Это расположение может быть
представлено в виде кристаллической решетки — пространственного
каркаса, образованного пересекающимися друг с другом прямыми
линиями. В точках пересечения — узлах решетки — лежат центры
частиц, образующих кристалл. Такие представления о строении
кристаллических тел высказывались давно многими исследователями,
в частности, М. В. Ломоносов использовал их для объяснения свойств
селитры. Однако доказать-это экспериментально и исследовать внут- .
реннюю структуру кристаллов удалось только в XX столетии, после
того как в 1912 г. Лауэ, Фридрихом и Книппингом (Германия) было
открыто явление дифракции рентгеновских лучей, на котором осно¬
ван метод рентгеноструктурного анализа.

Длины,волн рентгеновских лучей того же порядка, что и размеры
атомов. Поэтому кристалл, состоящий из упорядоченно расположен¬
ных частиц, представляет естественную дифракционную решетку для
рентгеновских лучей.

Рассмотрим прохождение через кристалл пучка монохроматиче¬
ских* рентгеновских лучей с длиной волны К. Ввиду значительной про¬
никающей способности рентгеновского излучения большая часть его
проходит через кристалл. Однако некоторая доля излучения отража- •
ется от плоскостей, в которых расположены атомы, составляющие
кристаллическую решетку (рис. 127). Отраженные лучи интерфери¬
руют друг с другом, в результате- чего происходит их взаимное уси¬
ление или погашение. Очевидно, что результат интерференции зависит
от разности хода 8 лучей, отраженных от параллельных плоскостей.
Усиление происходит в том случае, когда 8 равно целому числу длин
волн; тогда отраженные волны будут в одинаковой фазе.“Как видно
из рис. 127, луч 5 1, отраженный от плоскости атомов Р и проходит
.меньший путь, чем луч S2, отраженный от соседней плоскости Р2;
разность этих путей 8 равна сумме длин отрезков АВ и ВС. Посколь¬
ку АВ = ВС = dsin ф, то 8 = 2dsiti ф (где d — расстояние между
плоскостями отражения, а ф — угол,' образуемый падающим лучом
и плоскостью); усиление отраженного излучения происходит при
условии, что

rtX = 2dsinep, (IV. 12)

где п — целое число. Уравнение (IV. 12), выведенное одновременно и
независимо в 1913 г. Бреггом (Англия) и Ю. В. Вульфом (Россия),
является основным соотношением, используемым для определения
строения кристаллов.

Если кристалл ориентирован по отношению к падающему на него i
рентгеновскому лучу так, что выполняется соотношение (IV. 12), то
можно наблюдать отражение луча. Если же условие (IV. 12) не соблю¬
дается, то отражение не происходит. Так, при 6, равном половине
длины волны, лучи, отраженные от соседних плоскостей Р t и Р2,
находятся в антифазе и взаимно погашаются; если 6 = 3/2?^, то луч,

* Монохроматическим называется1 излучение, состоящее из лучей с одина¬
ковой длиной волны.
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отраженный от плоскости Р ,, погашается лучом, идущим от плос¬
кости Р3, и т. д.

Разумеется, через атомы в кристаллической решетке можно провес¬
ти очень мноГо плоскостей. Однако, как видно из рис, 128, плотность
заполнения многих плоскостей атомами невелика, и поэтому отраже¬
ния от них будут слабыми. Кроме того, при расстояниях между со-

Рис. 127. К выводу уравнения Брегга Рис. 128. Различные плоскости, про-
— Вульфа веденные через агомы в кристалли¬

ческой решетке

седними плоскостями d, меньших, чем Х/2, уравнение (IV. 12) не вы¬
полняется ни при каких значениях ср. Таким образом, только немногие
плоскости дают яркие отражения. Интенсивность отражений неоди¬
накова. Она зависит от числа атомов, приходящихся на единицу пло¬
щади плоскости отражения, и от рассеивающей способности данного
вида атомов.

Рис. 129. Схематическое изображение камеры
для получения рентгенограмм по методу вра¬

щения кристалла

Для рентгеноструктурного исследования кристаллов часто ис¬
пользуют метод вращения. В этом методе кристалл укрепляется на
стержне в центре цилиндрической камеры, на внутренней стенке ко¬
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торой закреплена фотографическая пленка (рис. 129). При помощи
часового механизма кристалл медленно вращается. Сбоку в камеру
вводится монохроматический рентгеновский луч, который направля¬
ется перпендикулярно оси вращения.

При тех положениях кристаллов, при которых выполняется соот¬
ношение (IV.12), происходит отражение рентгеновского луча, кото¬
рое регистрируется фотопленкой; таким образом, получаемая рентгено¬
грамма состоит из рядов точек являющихся следами отраженных

лучей. Для определения структу¬
ры снимают несколько рентгено¬
грамм при различных ориентациях
кристалла относительно оси вра¬
щения.

Так же, как и в методе элект¬
ронографии (см. стр. 127—129),
для расшифровки рентгенограмм
может быть использован метод
проб и ошибок; он применялся в
первых исследованиях в этой об¬
ласти,; Исследуемому веществу

приписывается определенная структура и при помощи соотно¬
шения (IV. 12) рассчитывается его рентгенограмма, которую
сравнивают с экспериментальной. При этом учитывают интенсив¬
ность различных отражений. Естественно, что данный метод при¬
меним лишь в тех случаях, когда структура вещества достаточно
проста. Для установления сложных структур используются другие
приемы, которые не могут быть здесь рассмотрены; расшифровка рент¬
генограмм во многих случаях представляет весьма сложную задачу,
и производимые при этом расчеты обычно чрезвычайно трудоемки; в
настоящее время они производятся с помощью электронных вычисли¬
тельных машин.

Нередко бывает трудно получить сравнительно большие кристал¬
лы вещества, которые требуются для проведения исследования мето¬
дом вращения. В этих случаях используют метод порошка (метод
Дебая—Шеррера). В этом методе (рис. 130) рентгеновский луч про¬
ходит через образец, спрессованный из мелких кристаллов исследуе¬
мого вещества. Среди большого числа кристалликов в порошке всегда
найдутся такие, ориентация которых удовлетворяет уравнению (IV.12);
эти кристаллы дадут отражения. Получаемые таким образом рентгено¬
граммы называют дебасграммами. Метод порошка экспериментально
более прост, чем метод вращения, однако расшифровка дебаеграммы,
как правило, более сложна; для некоторых типов кристаллов полное
установление структуры этим методом вообще невозможно.

Отражение рентгеновских лучей от атомов происходит в результа¬
те взаимодействия излучения с электронами; поэтому определяемые
рентгенографически центры атомов являются «центрами тяжести»
электронных оболочек. Для многоэлектронных атомов эти центры
практически совпадают с ядрами, однако для легких атомов положе¬
ние ядер может заметно отличаться. Местонахождение ионов водоро¬

Рис. 130. Схема снятия дебаеграммы
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да — протонов, у которых отсутствуют электронные оболочки, вооб¬
ще не может быть установлено рентгеноструктурным анализом. Для
решения этой задачи используют исследование дифракции нейтронов.
Пучки нейтронов получают от атомного реактора. В отличие от рент¬
геновских лучей нейтроны не взаимодействуют со спаренными элект¬
ронами*, но они отражаются атомными ядрами....

Для исследования структуры кристаллов применяют также элект¬
ронографию. Поскольку электроны задерживаются веществом значи¬
тельно сильнее, чем рентгеновские лучи, при электронографическом
изучении твердых тел используют или очень тонкие слои вещества,
или исследуют дифракцию электронов при отражении их от поверх¬
ности. Последний метод ценен тем, что он дает возможность изучать
структуру тонких поверхностных слоев, например, покрывающие
металлы пленки оксидов, нитридов и других соединений.

В настоящее время методами структурного анализа изучено строе¬
ние нескольких десятков тысяч кристаллических веществ и каждый
месяц появляется большое количество новых данных. С помощью
этих методов удалось установить в общих чертах молекулярную струк¬
туру, которая, по-видимому, является наиболее сложной из всех
существующих в природе — строение наследственного вещества жи¬
вых организмов.

3. Типы кристаллических решеток. Кристаллические решетки
подразделяются на несколько типов в зависимости от вида частиц,

находящихся в узлах решётки, и от характера связи между ними.
В узлах атомных кристаллических решеток находятся нейтральные

атомы, соединенные друг с другом ковалентными связями. Веществ,
обладающих атомной решеткой, сравнительно немного; к ним отно¬
сятся алмаз, кремний, соединения некоторых элементов с углеродом
и кремнием — карбиды и силициды. В этих твердых телах все атомы
одинаково связаны друг с другом. В структуре атомного кристалла
невозможно выделить отдельные молекулы, весь кристалл можно рас¬
сматривать как одну гигантскую молекулу. Поскольку ковалентные
связи весьма прочны, вещества, имеющие атомные решетки, всегда
являются твердыми, тугоплавкими и малолетучими; они практиче¬
ски нерастворимы.
' В молекулярных кристаллических решетках в узлах решетки на¬
ходятся молекулы. Большинство веществ с ковалентной связью обра¬
зуют кристаллы такого типа. Молекулярные решетки образуют твер¬
дые водород, хлор, двуокись углерода и другие вещества, которые при
обычной температуре газообразны. Кристаллы большинства органи¬
ческих веществ также относятся к этому типу. Таким образом, веществ
с молекулярно кристаллической решеткой известно очень много.
Молекулы, находящиеся в узлах решетки, связаны друг с другом
межмолекулярными силами (природа этих сил была рассмотрена

* Нейтрон не имеет электрического заряда, но обладает магнитным момен¬
том, поэтому он взаимодействует со спиновыми магнитными моментами неспа¬
ренных электронов. Результирующий магнитный момент пары электронов равен
нулю.
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выше; см. стр. 240—243).. Так как межмолекулярные силы значитель¬
но слабее сил химической связи, то молекулярные кристаллы легко¬
плавки, характеризуются значительной летучестью, твердость их
невелика. Особенно низки температуры плавления и кипения у тех
веществ, молекулы которых неполярны. Так, например, кристаллы
парафина очень мягки, хотя ковалентные связи С—С в углеводород¬
ных молекулах, из которых состоят эти кристаллы, столь же прочны,
как связи в алмазе. Кристаллы, образуемые благородными газами,
также следует отнести к молекулярным, состоящим из одноатомных
молекул, поскольку валентные силы в образовании этих кристаллов
роли не играют, и связи между частицами здесь имеют тот же характер,
что и в других молекулярных кристаллах; это обусловливает сравни¬
тельно большую величину межатомных расстояний в этих кристаллах.

Ионные кристаллические решетки, в узлах которых попеременно
находятся положительные и отрицательные ионы, характерны для
соединений элементов, сильно отличающихся по электроотрицатель¬
ности. Типичными представителями этого класса веществ являются
фториды щелочных металлов. Как и в случае атомных решеток, в ион¬
ных кристаллах нельзя выделить отдельные молекулы (нет преиму¬
щественного взаимодействия данного иона с каким-либо одним ионом
противоположного знака); весь кристалл можно рассматривать как
одну гигантскую молекулу. Связи между ионами прочны, поэтому
ионным соединениям свойственны высокие температуры плавления,
малая летучесть, большая твердость, хотя обычно несколько меньшая,
чем для веществ с атомной решеткой. Следует обратить внимание на
два обстоятельства. Во-первых, твердость и тугоплавкость не обяза¬
тельно связаны только с ионными силами. Твердость и тугоплавкость
ионных соединений часто меньше, чем веществ с атомной решеткой.
Во-вторых, многие ионные кристаллы содержат в своем составе много¬
атомные ионы, такие, как S042-, NQf, [Hgl4]2', [Cu(N03)4]2",
[AlFe]3_ и т. п. В то время как связи межу частицами, образующими
такую решетку, являются ионными, внутри сложных ионов атомы,
как правило, соединены ковалентной связью. Поскольку комплексные
ионы имеют большие размеры, то при равенстве зарядов силы взаимо¬
действия частиц в решетке, содержащей многоатомные ионы, значи¬
тельно слабее, чем в решетке, состоящей из одноатомных ионов. Вви¬
ду этого температуры 'плавления и твердость вешеств, содержащих
многоатомные ионы, более низкие. Так, например, температура
плавления NaCI равна 801° С, a NaN03 — только 311 °С.

Кристаллические решетки, ■ образуемые металлами, называются
металлическими. В узлах таких решеток находятся положительные
ионы металлов, а валентные электроны могут передвигаться между
ними в различных направлениях. Совокупность свободных электро¬
нов иногда называют электронным газом. Такое строение решетки
обусловливает большую электропроводность, теплопроводность и
■высокую пластичность металлов — при механическом деформиро¬
вании не происходит разрыва связей и разрушения кристалла, по¬
скольку составляющие его ионы как бы плавают в облаке электрон¬
ного газа.
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4. Некоторые кристаллические структуры. Как уже указывалось,
частицы в кристаллах расположены в определенном порядке, образуя
кристаллическую решетку.

Подобно внешним формам кристаллов кристаллические решетки
могут быть классифицированы по их симметрии. Еще задолго до раз¬
работки экспериментальных методов исследования структуры в 1890 г.
такая классификация была выведена математически Е. С. Федоровым,
который показал, что для решеток возможно 230 вариантов сочетания
элементов симметрии. Эти сочетания получили названия федоровских
групп симметрии. Комбинаций элементов симметрии для кристалли¬
ческих решеток значительно больше (230), чем для внешних форм
кристаллов (32), вследствие появления дополнительных элементов,
характеризующих внутреннюю симметрию кристаллов.

Любую кристаллическую решетку можно рассматривать как со¬
стоящую из элементарных ячеек. Элементарной ячейкой
называют ту наименьшую часть кристалла,
которая имеет все особенности структуры,
характерные для данной решетки. На рис. 131

Рис. 131. Кристаллическая решетка натрня (выделена одна
элементарная ячейка).

изображена кристаллическая решетка металлического натрия, в ко¬

торой штриховкой показана одна из элементарных ячеек. Элементар -
ная ячейка, представляет собой параллелепипед, перемещая который
в направлении каждой из трех координатных осей х, у иг, располо¬
женных параллельно ребрам фигуры, можно построить кристалличе¬
скую решетку. Эта операция напоминает получение кирпичной клад¬
ки. Длины ребер элементарного параллелепипеда, обозначаемые бук¬
вами а, b и с (им соответствуют координаты х, у и г), называются пара¬
метрами ячейки. Элементарную ячейку можно полностью охаракте¬
ризовать, указав величины ребер параллелепипеда, углов между
ними и координаты атомов в ячейке; последние часто выражают в
долях соответствующих параметров ячейки. На рис. 132 в качестве
примера показаны элементарные ячейки меди и натрия. В приводи¬
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мых ниже описаниях структур веществ иногда для большей нагляд¬
ности показаны некоторые атомы, кроме тех, которые образуют эле¬
ментарную ячейку.

Рассматривая строение кристаллических веществ, нужно разли¬
чать понятия о структуре и структурном типе. Струк¬
турный тип характеризует относительное расположение атомов в
пространстве без указания расстояний между ними. Когда мы хотим
охарактеризовать структуру того или иного вещества, то кроме струк¬
турного типа должны указать также параметры элементарной ячейки.
Наименование структурного типа дается по одному из веществ, имею¬
щих решетку данного типа. Большое число структур может относить¬
ся к одному и тому же структурному типу. Так, например, многие
Металлы образуют кристаллы, принадлежащие к структурному типу
магния. Ниже описаны некоторые структурные типы, характерные
для неорганических веществ.

Рис. 132. Элементарная ячейка кристаллической решетки:
а — меди (кубическая граиецентриров,анная решетка); б — натрия (кубиче¬

ская объемноцентрированная решетка)

Начнем рассмотрение со структур металлов. Как уже указывалось
(см. стр. 10), для большинства металлов характерна максимально
плотная упаковка частиц. Существуют два варианта плотнейшей
упаковки сферических тел — кубическая и гексагональная.

Представим себе, что уложен один слой шаров. Тогда наиболее
плотным будет их расположение, представленное на рис. 133. В этом
случае каждый шар соприкасается с шестью другими. Теперь распо¬
ложим шары сверху и снизу этого слоя. Очевидно, чтобы получить
максимально плотную упаковку, шары верхнего й нижнего слоев сле¬
дует располагать так, чтобы они попадали в углубления между шара¬
ми среднего слоя. На рис. 134 изображены два слоя шаров; шары ниж¬
него слоя показаны пунктиром, углубления, в которые они попадают,
сделаны темными. Как видно, во втором слое шаров половина углуб¬
лений остается незанятыми шарами первого слоя; эти углубления за¬
штрихованы. При расположении третьего слоя возможны два вариан¬
та: можно поместить шары в темные углубления, или в заштрихован¬
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ные; в первом случае мы имеем гексагональную упаковку (ее фрагмент
показан на рис. 135, а), во втором — кубическую гранецентрирован-
ную (рис. 135, б). В обоих случаях степень заполнения пространства
шарами одинакова и составляет 74,05%. Координационное число ато¬
мов в том и другом вариантах структуры равно 12. Примером металла,
имеющего кубическую плотнейшую упаковку, является медь, гекса¬
гональную — магний.

Некоторые металлы имеют иной тип кристаллической решетки —
кубическую объемноцентрированную (элементарная ячейка такой ре-

Рис. 133. Плотное рас¬
положение шаров на

плоскости

Рис. 134. Плотная упа¬

ковка двух слоев шаров

Рис. 135. Плотнейшие упаковки шаров:
а — гексагональная; 6 — кубическая

шетки была изображена на рис. 132, б). Такую структуру, в част¬
ности, имеет железо (a-форма железа, устойчивая при комнатной
температуре). Как видно из рис. 132, б, координационное число в этом
случае равно 8. В табл. 23 указано, к каким структурным типам от¬
носятся решетки различных металлов.

Структуру, сходную с объемноцентрированной решеткой металлов,
имеет хлорид цезия (рис. 136). В отличие от металлических решеток
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эта структура состоит из двух различных видов частиц — ионов Cs+
и СГ. Координационное число для того и другого вида ионов в этой
структуре равно 8. Из рис. 136 видно, что ион Cs+ окружен 8 ионами
С1~. Вокруг каждого из ионов С1“ аналогичным образом располагают¬
ся 8 ионов Cs+, из них на рис. 136 представлен только один, находя¬
щийся в центре ячейки. Остальные ионы Cs+ лежат за пределами этой
ячейки.

Рис, 136. Кристаллическая структура хлорида цезия.
Светлые шары — ноны Cs+; темные — коны С1", Слеса показана ячейка CsCl

Рис. 137. Кристаллическая решетка NaCI.
Светлые шары — ионы Na+; темные — ионы С1“

Иную структуру имеет хлорид натрия. Она изображена на рис. 137.
Расположение ионов одного вида (например, инов С1~) в структуре
NaCI такое же, как и при кубической плотнейшей упаковке, — эти ионы
находятся в углах куба и в центрах каждой его грани. В центре этого
куба находится ион натрия; другие ионы натрия располагаются по¬
середине ребер, куба; все вместе они образуют такую же сетку, как
и ионы хлора. Координационное число как для ионов Na+, так и для .
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Кристаллическая структура металлов

Таблица 23

Li Be
3 2

Na Mg
3 2

К Са Sc Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn

3 1; 2 l; 2 2; 3 3 3 — 1; 3 1; 2 1; 2 1 2

Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd
3 1 2 2; 3 3 2; 3 2 1; 2 1 1 1 2

Cs Ва La Hi Та W Re Os Ir Pt Au Hg
3 3 1; 2 2; 3 3 3 2 1; 2 1 1 1

Обозначения: 1 — кубическая плотнейшая упаковка; 2 — гексагональная
плотнейшая упаковка; 3 — объемноцентрированная кубическая решетка.

ионов СГ здесь равно 6; вокруг каждого иона располагается 6 ионов
другого знака, образуя правильный октаэдр.

Структурные типы NaCl и CsCl довольно широко распространены
среди неорганических веществ, в частности структуры всех
галидов щелочных металлов принадлежат к этим типам. В обычных

Рис. 138. Структура алмаза Рис. 139. Структура сфалерита.
Маленькие шары — ионы Zn2+; боль¬

шие — Sa“

условиях решетку типа хлорида цезия имеют CsCl, CsBr и Csl, осталь¬
ные галиды щелочных металлов имеют структуру типа NaCl. При
очень высоких давлениях естественно ожидать полиморфный переход
от структуры NaCl к более плотной структуре CsCl. Недавно это было
установлено опытным путем для многих галидов щелочных металлов.

Ряд простых веществ (кремний, германий, серое олово) имеет
кристаллические решетки, принадлежащие к структурному типу
алмаза (ячейка такой решетки изображена на рис. 138). В алмазе
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каждый атом углерода связан четырьмя ковалентными связями с че¬
тырьмя другими атомами. Ячейка этой решетки построена следующим
образом. К гранецентрированному кубическому расположению 14
атомов добавляется еще 4. Последние находятся внутри куба в центре
тетраэдров, образованных атомом, находящимся в вершине куба, и его
тремя ближайшими соседями, расположенными в центрах граней.
Координационное число атомов в решетке алмаза равно 4.

Решетке алмаза подобен структурный тип сфалерита — одной
из модификаций ZnS (рис. 139). Структуру этого вещества можно
получить из структуры алмаза, если половину атомов углерода в ре¬
шетке алмаза заменить атомами Zn, а другую половину — атомами S
(ср. рис. 138 и 139). Структурный тип сфалерита характерен для би¬
нарных соединений, где суммарное число валентных электронов ато¬
мов такое же, как и у углерода. Такой структурой обладают, в част-
'ности, SiC, BN (кубическая форма), А1Р, InAs, InSb, GaAs, CuCl. Сум¬
ма чисел внешних электронов атомов, образующих эти вещества,
равна 8.

Строение другой модификации ZnS — вюртцита — показано на
рис. 140. В представленном фрагменте решетки атомы одного вида
располагаются в углах шестигранной призмы, в центрах ее верхней
и цижней граней и внутри трех из шести трехгранных призм, состав¬
ляющих рассматриваемую шестигранную призму. Атомы другого
вида находятся на боковых ребрах всех шести указанных трехгран¬
ных призм, а также внутри тех из них, где имеются атомы другого
элемента.

Расположение частиц в структуре вюртцита таково, что каждый
атом одного элемента окружен тетраэдрически четырьмя атомами дру¬
гого элемента. Таким образом, в отношении ближайшего окружения
структуры вюртцита и сфалерита не отличаются. Различие этих реше¬
ток состоит в том, что расположение одинаковых атомов в сфалерите,
такое же, как в кубической плотнейшей упаковке, а в вюртците —
как в гексагональной.

Аналогично вюртциту построен лед. Если мы заменим атомы цинка
и серы в вюртците молекулами воды, то получим их расположение
в структуре льда. Фрагмент этой структуры показан на рис. 141.
Каждая молекула в структуре льда соединена водородными связями
с четырьмя другими; водородные связи молекул имеют тетраэдриче¬
скую направленность, обусловленную тетраэдрическим расположе¬
нием зр3-гибридных орбиталей атома кислорода, две из которых дают
ковалентную связь с атомами водорода, а две другие заняты непо-
деленными электронными парами, которые притягиваются ионами
водорода соседних молекул Н20. На рис. 141 черные кружки пока¬
зывают положение водорода, а штриховка — область, где сосредо¬
точен отрицательный заряд.

Как видно из рис. 141, кристаллическая структура льда имеет
полости, что обусловливает его низкую плотность, меньшую плот¬
ности воды. Полости в кристаллической решетке льда могут быть за¬
полнены другими молекулами, например СН4, H2S, одноатомными
молекулами благородных газов и т. д.; в результате образуются свое¬
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образные химические соединения. Соединения, получаемые в резуль¬
тате включения в полости кристаллической решетки молекул других
веществ, называются клатратами.

Как мы увидим в дальнейшем, в жидкой воде сохраняются фраг¬
менты кристаллической структуры льда, и это объясняет многие ее
свойства.

Рис. 140. Структура вюрт- Ри^ 14Ь Структура льда
цита.

Большие шары — ионы S2~; ма¬
ленькие *—ионы Zn2+

Мы описали несколько структурных типов веществ общей формулы
АВ — на один атом одного вида приходится один атом другого вида.
Рассмотрим теперь два примера структур веществ с формулой АВ2.

В структуре флуорита CaF2 (рис. 142) 8 ионов фтора, располо¬
женных в вершинах куба, находятся в окружении 14 ионов кальция,
8 из которых занимают вершины и 6 — центры граней большого куба.
В изображенной элементарной ячейке ионов кальция больше, чем

Светлые шары — ионы F"; темные — ионы
Са2+; каждый ион фтора окружен тетраэдрн-
чески четырьмя ионами кальция; на рисунке
показан пунктиром один такой тетраэдр

Рис. 142. Структура флуорита. Рис. 143. Структура рутила.
Сиетлые шары — атомы О; темные —

атомы Ti
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ионов фтора. Однако все ионы фтора принадлежат только данной
ячейке, поскольку они находятся внутри нее. Все ионы кальция, на¬
оборот, принадлежат не только данной ячейке, но и другим, соседним.
Ионы, находящиеся в вершинах куба, одновременно «обслуживают»
S ячеек; расположенные в центрах граней — 2 соседние ячейки. Та¬
ким образом, на 8 ионов фтора приходится в среднем 8(1/8) + 6(1/2) =
= 4 иона кальция, что и соответствует формуле CaF2.

Другой распространенной структурой соединений видаАВ2 явля¬
ется структура рутилу, (ТЮг) (рис. 143). В элементарной ячейке ру¬
тила атомы титана образуют объемноцентрированный прямоуголь¬
ный параллелепипед с квадратным основанием — искаженный куб.
Атомы кислорода расположены на диагоналях. В данной структуре
каждый атом титана окружен 6 атомами кислорода, образующими во¬
круг' него правильный октаэдр, а каждый атом кислорода находится
в центре равнобедренного треугольника из трех атомов титана. Та¬
ким образом, координационные числа титана и кислорода в данной
структуре равны соответственно 6 и 3.

Таковы некоторые примеры кристаллических структур. Другие
типы кристаллических решеток рассматриваются в курсе неорганиче¬
ской химии.

5. Дефекты в кристаллах. Рассмотренное правильное расположение
частиц в кристаллах — кристаллическая решетка со строго опреде¬
ленными параметрами и повторением совершенно одинаковых элемен¬
тарных ячеек — является воображаемой схемой, от которой в дейст¬
вительности всегда бывают отклонения. Можно сказать, что вполне
упорядоченное расположение частиц отвечает идеальным кристаллам,
к которым более или менее приближаются образующиеся в природе
и получаемые искусственно реальные кристаллы.

Отклонения от идеального расположения атомов в кристаллах
называют дефектами. Они оказывают большое, иногда решающее
влияние на свойства кристаллических веществ. Теория данного во¬
проса хорошо разработана.

Неправильное расположение отдельных атомов в кристалличе¬
ской решетке создает точечные дефекты. В кристалле, состоящем из
одинаковых атомов, например в кристалле металла, в каком-то участ¬
ке решетки может отсутствовать один из атомов. На его месте будет
полость, вокруг нее — искаженная структура (рис. 144, а). Такой
дефект называется вакансией. Если же атом данного вещества или
атом примеси попадает между атомами в узлах решетки (рис. 144, б)\
то возникает дефект внедрения.

Картина усложняется при переходе от металлического кристалла
к ионному. Здесь должна соблюдаться электронейтральность, поэтому
образование дефектов связано с перераспределением зарядов. Так,
появление вакансии катиона сопровождается возникновением вакан¬
сии аниона (рис. 145, а); такой тип дефекта в ионном кристалле на¬
зывается дефектом Шоттки. Внедрение иона в междоузлие сопровож¬
дается появлением на его прежнем месте вакансии, которую можно
рассматривать как центр заряда противоположного знака (рис. 145, б)
здесь мы имеем дефект Френкеля. Указанные названия даны в честь
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австрийского ученого Шоттки и советского физика Я- И. Френкеля,
впервые теоретически рассмотревших образование соответствующих
дефектов.

Точечные дефекты возникают по разным причинам, в том числе и в
результате теплового движения частиц. Вакансии (а также дефекты
внедрения) могут перемещаться по кристаллу — в пустоту попадает
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Рис. 144. Схематическое

изображение точечных

дефектов:

а — вакансия; б — дефект
внедрения

Рис. 145. Точечные де¬

фекты □ ионных кристал¬
лах:

а — дефект Шоттки; 6 — де¬
фект Френкеля; пунктиром

показаны вакансии

соседний атом, его место освобождается и т. д. Этим объясняется диф¬
фузия в твердых телах и ионная проводимость кристаллов солей и
оксидов, которые становятся заметными при высоких температурах.

Дефекты Френкеля всегда образуются в результате перемещения
катионов; они обычно значительно меньше анионов и легче внедряют¬
ся в решетку. Образование этих дефектов, например, интенсивно
происходит в AgBr, где концентрация ионов Ag+ в междоузлиях при
210 и 300°С составляет соответственно 0,076 и 0,4%. Возникновению
дефектов Френкеля способствует малый радиус катионов и легкая
деформируемость, т. е. высокая поляризуемость, анионов. Наоборот,
дефекты Шоттки характерны для соединений, где катионы и анионы
имеют примерно одинаковые размеры и мало поляризуемы, что зат¬
рудняет внедрение.

Отсутствие одного из элементов в некоторых узлах решетки соеди¬
нения изменяет его состав — обусловливает отклонение от стехио-
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метрии*. Известен ряд веществ, в кристаллах которых дефектов Шотт-
ки так много, что отклонения от стехиометрии легко определяются
химическим анализом. В зависимости от условий получения и роста
кристаллов число вакансий может быть различным, поэтому нестехио-
жтрические соединения обычно имеют непостоянный состав. К числу
таких веществ относятся хорошо изученные оксид и карбид титана.
Их состав можно выразить в общем виде формулами с переменным
индексом х : ТЮ^., х == 0,70 -М,30 и Т\СХ, х = 0,60-^1,00.

Рис. 146. Дислокации:
а — краевая; 6 — винтовая

Отклонения от стехиометрии могут быть связаны и с дефектами
внедрения; возможны также различные комбинации двух рассмотрен¬
ных механизмов. Исследования последних десятилетий выявили среди
неорганических веществ огромное количество нестехиометрических
соединений; таковыми, в частности, являются большинство оксидов,
нитридов, гидридов, карбидов и силицидов d-элементов.

Своеобразные дефекты образуются при внедрении атомов щелоч¬
ных металлов в кристаллические решетки их галогенидов. Эти дефекты
можно создать нагреванием кристаллов в парах металлов. Они делают
кристаллы окрашенными. Так, NaCl, выдержанный в парах натрия,
окрашивается в желтый цвет, КС1 в парах калия — в синий. Попадая
в кристалл, атомы щелочного металла отдают свои электроны анион¬
ным вакансиям, в результате получаются своеобразные системы ва-*
кансия — электрон, похожие по свойствам (в частности, спектрам)
на одноэлектронные атомы. Такие дефекты называют F-центрами.

Кроме рассмотренных точечных дефектов в кристаллах всегда име¬
ются также дислокации — дефекты, связанные со смещением рядов
атомов. Дислокации бывают краевыми и винтовыми. Первые обуслов¬
лены обрывом плоскостей, заполненных атомами (рис. 146, а); вто¬
рые — взаимным сдвигом плоскостей, соответствующим вращению
одной из них вокруг перпендикулярной ей оси (рис. 146, б). Ди-

* Стехиометрия — учение о составе веществ, основанное на законах пос¬
тоянства состава, эквивалентов и кратных отношений (законы стехиометрии).
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слокации могут перемещаться по кристаллу; этот процесс происходит
при пластической деформации кристаллических материалов.

6. Энергетика ионных кристаллов. Поскольку во многих неорга¬
нических веществах химическая связь между частицами близка к
ионной, этот тип кристаллических решеток представляет особый ин¬
терес для неорганической химии. Большое значение имеет величи¬
на энергии кристаллической решетки U0, из¬
меряемая работой, которую необходимо совершить для удаления со¬
ставляющих кристалл ионов на бесконечно большое расстояние друг
от Друга. Эту величину обычно относят к грамм-молекуле вещества.

Величина энергии кристаллической решетки определяет прочность
кристаллов, их растворимость и другие свойства. Как мы увидим ниже
(см. стр. 281), зная энергию кристаллической решетки, можно найти
энергию взаимодействия ионов растворенного вещества с молекулами
растворителя — энергию сольватации, от величины которой во мно¬
гом зависит поведение вещества в растворах.

Энергия кристаллических решеток может быть найдена из экспе¬
риментальных данных и вычислена теоретически. Рассмотрим сначала
ее теоретический расчет.

Впервые уравнение для вычисления энергии кристаллических
решеток было получено Борном; оно имеет вид

1/в = (м1*ЛГ0в*//-0)[1 - (1/я)]. (IV.13)

Как видно, это уравнение отличается от формулы Борна для расчета
энергии ионных молекул [уравнение (III. 105), стр. 205] множителя¬
ми N0 и а. Первая величина является числом Авогадро; она введена
в уравнение для пересчета энергии на моль вещества*. Величина а
называется коэффициентом Маделунга (по имени исследователя,
вычислившего впервые в 1918 г. эту величину для NaCI). Введение
этого коэффициента в уравнение (IV. 13) обусловлено тем, что в крис¬
таллической решетке в отличие от ионной молекулы каждый ион
взаимодействует не с одним ионом противоположного знака, а с боль¬
шим количеством положительных и отрицательных ионов, находящих¬
ся на различных расстояниях от рассматриваемого иона. Поясним
принцип вычисления коэффициента Маделунга на примере хлорида
натрия.

Рассмотрим один из ионов натрия в кристаллической решетке
NaCI (см. рис. 137). Каждый ион натрия имеет своими ближайшими
соседями 6 ионов хлора на расстоянии г\ энергия кулоновского взаи¬
модействия с этими ионами будет и 4 = —6(ег/г).

Далее вокруг выбранного иона располагаются 12 ионов натрия;
расстояние между ними и рассматриваемым ионом составляет rY2.
Поскольку эти ионы имеют тот же знак, что и рассматриваемый ион,
энергия взаимодействия запишется ы2 = 12(ег/г .

* Энергия кристаллической решетки является положительной величиной,
поскольку согласно определению это энергия разрушения peuiemfcu. Энергия
образования решетки из свободных ионов имеет ту же величину, но она отри¬
цательна.
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Следующими соседями ^она являются восемь ионов хлора, рас¬
положенных на расстоянии rY3; это дает'вклад в энергию взаимо¬
действия и3 =—8(е2/г|/3). В общем виде выражение для энергии
взаимодействия может быть записано так: UK = u( + и2 + us... Дан¬
ный ряд является сходящимся*; вычислив, подобно тому как это
было сделано для ut, и2 и и3, достаточное число членов, можно най¬
ти, что UK = —а{ег/г) = —1,7475(е2/г).

Следовательно, энергия кулоноЕского взаимодействия одною иона
со всеми другими ионами в решетке хлорида натрия в а раз превышает
энергию взаимодействия двух однозарядных ионов, находящихся на
расстоянии г. Таким образом, коэффициент Маделунга а для NaCl
равен 1,7475. Аналогичным методом можно вычислить эти величины
и для других кристаллических решеток. Значения коэффициентов
Маделунга для некоторых типов кристаллических структур приведены
в табл. 24.

Таблица 24

Коэффициенты Маделунга а для -некоторых типов кристаллических решеток

Структурный тип Формула Koo рдинациомное число a

Хлорид натрия NaCl Na 6 Cl 6 1,7475 ■
Хлорид цезия CsCl Cs 8 Cl 8 1,763

Сфалерит 7-nS Zn 4 S 4 1 ,638

Вюртцит .... . ZnS Zn 4 S * 1 ,641

Фторид кальция CaF2 Ca 8 F 4, 2,520

TiOa Ti 6 О 3 2,408

Сопоставление уравнения (III. 105) для расчета энергии связан в
ионной молекуле и уравнения (IV. 13) для расчета энергии кристал¬
лической решетки показывает, что если пренебречь сравнительно
небольшим изменением г0 при переходе газообразных молекул в крис¬
талл, то можно считать, что энергия образования кристалла из ионов
в а раз превышает энергию образования соответствующего числа ион¬
ных молекул. Как видно из табл. 24, коэффициенты Мадёлунга
больше единицы. Поэтому образование кристалла из ионных молекул
сопровождается выделением значительного количества энергии и,
наоборот, превращение кристалла в газ (состоящий из молекул), т. е.
его сублимация, требует большой, затраты энергии. Поэтому ионные
кристаллы имеют высокие температуры плавления и большие теплоты
сублимации.

Энергия отталкивания электронных оболочек 11й («борцовское от¬
талкивание») быстро уменьшается с расстоянием между частицами,
поэтому при ее вычислении можно ограничиться рассмотрением взаи-

* Ряд называется сходящимся, когда при увеличении числа членов их ал
гебраическая сумма стремится к определенному пределу.
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модействия иона только с ближайшими соседями, которые находятся
на расстоянии г. Поэтому можно написать

. U = UK + U6 = -(aN0z1z2eyr) + (NaB/rn). (IV. 14)

Величина В определяется из условия равенства сил на расстоянии
г0 так же, как это было описано на стр. 204; в результате .получается
уравнение (IV. 13).

Входящий в уравнение (IV. 13) коэффициент борновского оттал¬
кивания я находят из данных по сжимаемости кристаллов; рассмотрим
принцип этого расчета.

Под сжимаемостью кристалла х понимают относительное умень¬
шение объема, пересчитанное на единицу приложенного давления Р,
т. е.

*, = —<1 /V)(dVldp). (IV.15)

При сжатии кристалла происходит сближение ионов — уменьшается
г, входящее в уравнение (IV. 14). Очевидно, объем моля кристалла
пропорционален кубу межионного расстояния, т. е.

V = №; (IV. 16)

коэффициент пропорциональности |3 легко найти из геометрических
соотношений, если известен тип структуры кристалла; для кристаллов
типа NaCI |3 = 2Ы0.

Уменьшение г приводит к изменению потенциальной энергии dU;
приравнивая это изменение работе PdV, совершаемой давлением,
имеем —dU = PdV, поэтому ■

Р = — (dU/dV) и (dP/dV) = — (dWldV 2). (IV. 17)

Таким образом, сжимаемость кристалла, определяемая соотноше¬
нием (IV. 15), может быть выражена через вторую производную потен¬
циальной энергии ионов по объему.

Поскольку имеются соотношения (IV. 15) и (IV.17) и известно также
выражение для иотенциальной энергии ионов в кристалле (IV. 14), то
можно представить сжимаемость как функцию г0 и п. Проведение со¬
ответствующих выкладок, которые несложны, но громоздки (поэтому
они здесь не приводятся), дает для кристаллов типа А+В~ выражение

п= 1 + (\&ул0/%ае2) , (IV. 18)

откуда можно вычислить п, если известны и и г0. Сжимаемость крис¬
таллов х может быть определена экспериментально. Эти измерения
позволили найти значения п, приведенные на стр. 204.

Рассмотрим теперь вычисление энергий решеток из эксперимен¬
тальных данных. Для этого требуется знание энергетических эффек¬
тов ряда процессов, совокупность которых может быть представлена
схемой, называемой циклом Борна—Габера. Разберем этот цикл на
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примере хлорида натрия:

+

» ! Vz ес
/гС1,(гаа) I2 2V ' I 28,6
(

С1(гаа) СГ(газ) ^ f
-83,2

АДэбр J
—98}3

В этом цикле мы мысленно переходим от твердого металлического нат¬
рия и газообразного хлора (левая часть схемы) к кристаллическому
хлориду натрия (правая часть схемы) двумя путями. Первый состоит
в превращении натрия и хлора в состояние ионов Na+ и СГ и образо¬
вании из них твердого хлорида натрия. В соответствии с определением
понятия «энергия кристаллической решетки» при образовании NaCl
из газообразных ионов выделяется энергия, равная по абсолютной
величине U0. Для получения ионов натрия требуется превратить
металлический натрий в пар. На это затрачивается теплота сублима¬
ции А#субл, величина которой может быть определена термохимиче¬
скими методами. Затем нужно подвергнуть атомы ионизации, что тре¬
бует затраты энергии ионизации /Na, которая также может быть
измерена (см. стр. 52). Для получения ионов хлора необходимо снача¬
ла разорвать связь в молекуле С12; на получение одного атома хлора
потребуется затрата 1/2 Есв (об определении данной величины см.
стр. 132); затем к атому хлора нужно присоединить электрон, отор¬
ванный от атома натрия; при этом выделяется энергия сродства к
электрону £ci-

Второй путь непосредственно приводит от хлора и натрия к крис¬
таллическому NaCl. Тепловой эффект данного процесса сравнитель¬
но легко может быть измерен — это теплота образования хлорида нат¬
рия из простых веществ АНобр.

Согласно закону Гесса, тепловой эффект не зависит от пути, по
которому проходит процесс, а определяется только начальным и ко¬
нечным состояниями системы. Поскольку в обоих рассмотренных ва¬
риантах процесса конечное и начальное состояния одинаковы, то
суммарный энергетический эффект первого пути равен тепловому эф¬
фекту второго— теплоте образования NaCl из простых веществ. Таким
образом мы можем записать: АЯобр = А#субл + /^а + ^а^св —
Ea—U0, откуда

Все величины, стоящие в правой части этого соотношения, могут быть
измерены; таким образом, может быть найдено значение U0. В при¬
веденном выше цикле Борна—Габера для NaCl указаны энергетиче¬
ские эффекты для всех написанных процессов (в ккал).

иа — — АЯ0бр + АНСубл + /^а "Ь ^св — ^ci • (IV. 19)

268



Из величин, входящих в цикл Борна—Габера, наиболее трудно
измерить сродство к электрону Е. Поэтому вначале этот цикл исполь¬
зовался не для нахождения энергий кристаллических решеток, а для
определения сродства электрону; энергия решетки в этом случае вы¬
числялась теоретически по методу Борна. В дальнейшем, когда были
разработаны методы экспериментального определения сродства к
электрону, оказалось, что величины Е, найденные из теоретических
значений энергий решеток, довольно близки к экспериментальным.
Таким образом, теоретичес¬
кий расчет U0 для ионных
кристаллических решеток
дает правильные величины.

Разница между теоретиче¬

скими значениями Ua и ве¬
личинами UQ, вычисленными
из цикла Борна—Габера,
для галидов щелочных ме¬

таллов составляет несколь¬

ко процентов, для солей мно¬
говалентных металлов она

больше. Это можно объяс¬

нить наличием определенной
доли ковалентной связи в
этих соединениях.

Значения энергии крис¬
таллической решетки для
некоторых .соединений, най¬
денные из экспериментальных
данных, приведены в табл. 25.
Как видно, для солей, состоящих из однозарядных ионов, это величи¬
ны порядка 200 ккал/моль; для веществ, содержащих многозарядные
ионы, они значительно больше. Параллелизм хода U0 в рядах сход¬
ных веществ иллюстрируется сопоставлением, приведенным на

рис. 147.
Оба метода нахождения энергии решетки — экспериментальный

и теоретический — требуют данных, получение которых сопряжено
с определенными трудностями. Так, для вычисления коэффициента
Маделунга необходимо знать кристаллическую структуру вещества,
которая определяется посредством сложной расшифровки рентгено¬
грамм кристаллов, а также величину сжимаемости х, измерение
которой связано с техникой высоких давлений, доступной лишь не¬
многим лабораториям. Поэтому широко используется уравнение, пред¬
ложенное для расчета энергий решеток А. Ф. Капустинским; вычис¬
ление U0 при помощи этого уравнения требует знания только ионных
радиусов.

А. Ф. Капустинским было замечено, что коэффициент Маделунга
для различных веществ приблизительно пропорционален числу ато¬
мов, входящих в молекулу соли. Было также предложено считать
коэффициент борновского отталкивания п одинаковым для всех соеди-

1/л, ккал/моль

500 600 700 800 900

1/г>ккал/моль

Рис. 147. Взаимосвязь энергий реше¬
ток соединений кальция (Ui ) и строн¬

ция (Uw\
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Таблица 2 5

Энергия кристаллических решеток некоторых веществ, ккал/моль

Катион

Анион

F- СГ Br- r os- s«-

Li+ 247 202 191 177 703

Na+ 219 188 177 165 623

К+ 194 169 162 153 563 —

Rb+ 186 164 158 149 544 —

Cs+ 179 156 151 144 527 —

Ве2+ 826 713 692 670 1080

Mg2+ 689 595 577 553 940 778
Са2* 617 525 508 487 842 722
Sr2+ 580 504 489 467 791 687
Ва2+ 547 468 463 440 747 656
Zn2+ 718 642 633 620 970 852
Cd2+ 662 598 593 563 911 802

Hg2+
— 624 624 630 940 842

Pb2 + 590 534 528 497 850 732
Mn2+ — 589 555 542 920 841
Cu2+ 660 652 990 890

нений и заменить межионное расстояние г0 суммой радиусов катиона
и аниона. Тогда уравнение (IV. 13) принимает вид

^0 = (Л*к гА 2 п)КгК +'■*). (IV.20)
где А — постоянная величина; 2/1 — число ионов, входящих в фор¬
мулу соли (например, для СаС]2 = 3), 2К и zA —зарядности
катиона и аниона; гк и /-А — их радиусы. Из данных по энергиям
кристаллических решеток величина /1 была найдена равной 256,1
(если выражать U0 в ккал/моль, а г в А).

Несмотря на то что формула А. Ф. Капустинского содержит ряд
упрощений по сравнению с уравнением Борна (IV. 13), она дает не
менее точные результаты. Это объясняется, по-видимому, тем, что
неточности, вносимые указанными упрощениями, в значительной
степени компенсируются отклонениями реальных значений UQ от
теоретических величин, даваемых уравнением Борна; эти отклонения,
как уже указывалось, обусловлены наличием во всех кристаллических
веществах определенной доли ковалентной связи. Расчеты по уравне¬
нию А. Ф. Капустинского чрезвычайно просты, и оно широко исполь¬
зуется в самых различных областях науки.

7. Металлы и полупроводники. Особое место среди твердых тел
занимают вещества, обладающие электропроводностью. Перенос элек¬
тричества в них может осуществляться нонами или электронами.

Многие кристаллы проявляют ионную проводимость при повышен¬
ных температурах, когда вследствие усиления теплового движения
происходит интенсивное перемещение дефектов решетки (см. стр. 263).
При наложении электрического поля это движение становится упоря¬
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доченным — положительные и отрицательные заряды передвигаются

преимущественно к соответствующим электродам. На электродах про¬
исходит разряд ионов и выделение продуктов электролиза. Так, на¬
пример, иодид серебра Agl обнаруживает ионную проводимость
при сравнительно невысокой температуре (300—400°С). Практиче¬
ское применение твердых ионных проводников пока сравнительно
невелико; они используются, в частности, в гальванических элемен¬
тах с твердыми электролитами.

Несравненно большее практическое значение имеют твердые тела

с проводимостью, обусловленной движением электронов. Их подраз¬
деляют на две группы — металлы и полупроводники.

Полупроводниками являются кремний, германий, серое олово (алло¬
тропная форма олова, устойчивая ниже 13 °С), мышьяк, селен, мно¬
гие оксиды — Cu20, Fe304 и др.), сульфиды (PbS, Cu2S, MoS2
и др.), селениды и теллуриды ряда металлов, некоторые металличе¬
ские соединения (InSb, GaAs и др). Известно много органических
полупроводников.

Полупроводники обычно обладают меньшей электропроводностью^
чем металлы, но не в этом состоит нх основное отличие. Более сущест¬

венны три другие особенности полупроводников:
1) электропроводность (величина, обратная электросопротивле¬

нию) полупроводников значительно возрастает с повышением темпе¬
ратуры. Электропроводность металлов с повышением температуры
уменьшается, причем это уменьшение невелико;

.2) электропроводность полупроводников очень сильно зависит от
присутствия в них некоторых примесей. Так, добавка 10_/3% As к гер¬
манию увеличивает его электропроводность в 10 000 раз. Введение
таких малых количеств примесей в металлы изменяет их электропро¬
водность незначительно;

3) электропроводность полупроводников чувствительна к раз¬
личным излучениям, что не наблюдается для металлов.

Если при рассмотрении ионных кристаллов правомерно использо¬
вать электростатику, то для электронных явлений возможно только
квантовомеханическое объяснение — на нем и базируется современ¬
ная теория металлов и полупроводников. Ее основу составляет пред¬
ставление об энергетических зонах, которое мы. здесь кратко рассмот¬
рим.

Электроны, обусловливающие проводимость металлов и полупро¬
водников, делокализованы — они могут находиться около любого
атома в кристалле. Поэтому в данном случае применим подход, ис¬
пользованный ранее при рассмотрении делокализованных химических
связей..

Мы видели (стр. 200), что при образовании делокализованных мо¬
лекулярных орбиталей из п атомных энергетических уровней образу¬
ется п молекулярных уровней энергии. Аналогичная ситуация на¬
блюдается и в кристалле, только атомов здесь очень много. Обозначим
их число А7; оно сопоставимо с, числом Авогадро /V0 = 6,02-1023.
Большое число очень близко расположенных энергетических уровней
образует энергетическую зону.
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Так же, как в молекулах заполняться электронами могут все
МО или только часть из них, энергетические зоны в твердых телах
могут быть заполнены электронами полностью или частично.

На рис. 148 схематически представлена зависимость энергии
электронов Е от межатомного расстояния г при образовании кристал¬
лов натрия. Кривые на рис. 148 аналогичны расмотренным ранее кри¬
вым энергии межатомного взаимодействия (рис. 65). Веерообразно

Уровень
Валентного

электрона
свободного
атома

Уровни

внутренних
электронов

Рис. 148. Образование энер¬
гетической зоны натрия

Знергети-
ческая

зона

Е=о

Валентный уровень
"свободного атома

Свободные уровни

Снергия
Ферми

Рис. 149. Схема энергетической
зоны натрия

расходящиеся линии показывают изменение энергии отдельных

уровней при сближении атомов (разумеется, на рисунке невозможно
показать все уровни, так как их очень много). Минимум кривых
отвечает равновесному расстоянию г0 в кристалле. Занятые элек¬
тронами уровни заштрихованы.

На рис. 149 представлен разрез графика рис. 148 по вертикали,
отвечающей г0, и приведены термины, обозначающие различные уров¬
ни и отрезки такой энергетической диаграммы.

Минимальную энергию электронов в зоне £ат можно рассматри¬
вать, как энергию атомной орбитали, искаженной полем соседних
атомов. Превышение энергией электронов величины £ат связано с на¬
личием у электронов в металле избыточной (по сравнению с присущей
им в атоме) кинетической энергии Ек, обусловливающей их перемеще¬
ние в кристаллической решетке. Таким образом, полная энергия
электронов Е может рассматриваться как сумма £ат + Ек. Макси¬
мальное значение Ек электронов в зоне называется энергией Ферми
(название дано в честь итальянского физика Э. Ферми, внесшего боль¬
шой вклад в квантовую теорию металлического состояния).

Энергетические зоны в твердых телах могут быть исследованы экс¬
периментально различными физическими методами. Здесь мы лишь
отметим возможность их изучения по рентгеновскому излучению, ис¬
пускаемому кристаллами при бомбардировке их электронами.
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Попадающие на кристалл быстрые электроны «выбивают» электро¬
ны из внутренних оболочек атомов, на освободившиеся орбитали
переходят электроны из вышележащих уровней; это сопровождается
испусканием квантов рентгеновского излучения. Так, в металлическом
натрии на освободившееся место в оболочке 2р может «провалиться»

■38,т

-зона -SMB

Переменная
длина Волны X

-2р -Зв,7эВ

Кристаллический
натрий

—3s-ypo8eHb

Строго определен¬
ная длина Волны Л

-2р

'Газообразный
натрий

Рис. 150. Происхождение мягкого рентгено¬
вского излучения натрия

электрон из вышележащей энергетической зоны. Поскольку электро¬
ны в зоне могут обладать различными энергиями, вместо линии рент¬
геновского излучения в этом случае наблюдается полоса, ширина ко¬
торой соответствует ширине энерге¬
тической зоны (рис. 150). По рас- Е
пределению интенсивности' в полосе о
можно судить о плотности распреде¬
ления энергетических уровней в зоне.

Для того чтобы электроны могли
двигаться под действием электричес¬
кого поля, должна произойти пере¬
дача им от поля некоторого импуль¬
са, а следовательно, и некоторой
энергии. В представленном на рис.
149 примере это возможно, так как
над заполненной электронами частью
зоны лежит множество очень близ¬

ких свободных энергетических уро¬
вней, на которые могут перейти Рис
электроны, получив дополнительную
энергию. Поэтому натрий электро-
проводен.

Аналогичная закономерность характера и для других металлов —
они имеют энергетическую зону, заполненную электронами лишь час¬
тично.

Иная ситуация имеет место в кристаллах веществ, не -проводящих
электрический ток,—диэлектриков. На рис. 151 представлены

151. Образование энергети¬
ческих зон в алмазе
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кривые -энергии межатомного взаимодействия для алмаза. Из 2s- и
2р-орбиталей N атомов углерода в алмазе образуются две зоны, каж¬
дая из которых может принять 4N электронов. Образование таких зон
обусловлено особенностями симметрии кристалла алмаза. Внешние
электроны всех атомов поступают в кристалле в нижнюю зону (по 4 от
каждого атома) и она становится заполненной. Зона с более высокой
энергией остается свободной. Заполненную и свободную зоны разделя¬
ет по шкале энергии помежуток в 7 эВ—• запрещенная зона. Электро¬
ны в алмазе не могут обладать энергиями, значения которых находят¬
ся в запрещенной зоне.

Направленное движение электронов от катода к аноду при дейст¬
вии поля на диэлектрик невозможно, так как электроны не могут
принять энергию от поля — все энергетические уровни в зоне заняты.
Если же поле настолько сильное, что может сообщить электрону энер¬
гию, большую чем ширина запрещенной зоны, то электроны лавиной
переходят в свободную зону и становится возможным их движение
от катода к аноду — происходит пробой диэлектрика. Различные ве¬
щества имеют разную ширину запрещенной зоны; вот некоторые дан¬
ные (в эВ): Si (1,21), Ge (0,75), Sn, серое (0,08), GaAs (1,45), GaSb (0,8)
In As (0,5), NaCl (7,0).

Если ширина запрещенной зоны невелика, то тепловое движение
атомов может сообщить Некоторым электронам энергию, достаточную
для перехода через запрещенную зону, тогда вещество имеет некото¬
рую электропроводность — является полупроводником. Доля элект¬
ронов, переходящих в свободную зону — зону проводимости, быстро
возрастает с повышением температуры; этим объясняется сильное
возрастание электропроводности полупроводников при нагревании.

Переход через запрещенную зону может произойтй также в резуль¬
тате поглощения кванта; отсюда зависимость электропроводности
полупроводников От воздействия излучения.

Условно считают полупроводниками вещества с шириной запре¬
щенной зоны менее 1,5 эВ; при большей ширине этой зоны вещества
причисляют к диэлектрикам.

Изменение свойств полупроводников под действием примесей удоб¬
но рассмотреть на примере германия, имеющего кристаллическую
решетку типа алмаза. Энергетические зоны германия аналогичны зо¬
нам алмаза, только имеют другую ширину.

При введении небольшого количества мышьяка в германий атомы
мышьяка замещают атомы германия в кристаллической решетке. У
атома мышьяка на внешнем слое на один электрон больше, чем у ато¬
ма германия, поэтому все электроны мышьяка не могут разместиться
в заполненной зоне. Избыточные электроны, по одному на каждый
атом As, попадают в зону проводимости. Таким образм, примесь
мышьяка резко увеличивает электропроводность германия. Прово¬
димость, связанная с присутствием электронов в свободной зоне,
называется электронной.

Другие изменения происходят при добавлении таллия как примеси
к германию. Атомы таллия, замещающие германий в решетке, имеют
на внешнем слое 3 электрона — на 1 электрон меньше, чем атомы Ge.
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Поэтому электроны таллия заполняют не асе уровни нижней энерге¬
тической зоны германия; в этой зоне остается некоторое количество
свободных мест — по одному на каждый атом Т]. При воздействии
поля электрон с занятого уровня легко может перейти на более
высокий свободный уровень той же зоны; вспомним, что эти уровни
очень близки. На освободившееся место перейдет электрон с более низ¬
кого уровня и т. д.; электроны будут получать импульс от поля и
двигаться по направлению от катода к аноду. Перемещение электронов
с замещением свободных уровней — вакансий, или, как чаще говорят,
дырок, удобно трактовать как движение в обратном направлении —

от анода к катоду положительно за¬

ряженных дырок. Такая проводи¬
мость называется дырочной.

Рассмотренные закономерности
лежат в основе свойств полупровод¬
никовых материалов, благодаря чему
последние нашли широчайшее при¬
менение.

р Се(ТП Ge(As

О о э • • •

о о э • • •
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о о э • • •

о о э • • •

б

ооо тг As+ • • •

*■

ООО тг As+ • • �

+

р п р

эмиттер база коллектор
ООО • • ООО

ООО • • ООО

ООО • • ООО

малая мощность большая мощноса1ь

ill l|

Рис. 152. Схема работы полу¬
проводникового выпрямителя

Рис. 153. Схема действия транэис-
' тора

Зависимость электропроводности полупроводников от темпера¬
туры используют в термисторах — датчиках, позволяющих с огром¬
ной точностью измерять малые изменения температуры. Зависимость
электропроводности от излучений аналогично используют в фото¬
сопротивлениях.

Исключительно плодотворным оказалось использование свойств
полупроводниковых материалов, имеющих прилегающие друг к другу
области с электронной и дырочной проводимостью. Такое сочетание
называется /?-л-переходом, буквы р и п обозначают соответственно
области с дырочной и электронной проводимостью (от английских слов
positiv — положительный и negativ — отрицательный).

На рис. 152 представлена схема, поясняющая действие р-«-пере-
хода (германий с добавкой с одной стороны As, а с другой — Tl) как
выпрямителя тока (полупроводникового диода).

Носители тока — электроны и дырки — показаны соответственно
темными и светлыми кружками. При движении электронов .и дырок
навстречу друг другу (рис. 152, б) ток проходит свободно — в
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p-области его переносят дырки, в п-области — электроны, на границе
областей происходит заполнение дырок электронами — рекомбина¬
ция. Наоборот, при другом направлении тока, когда происходит
удаление дырок и электронов друг от друга (рис. 152, в) в погранич¬
ной области остаются ионыТ1"и As+, имеющие на внешнем слое четыре
электрона (как и атомы Ge). Наличие таких ионов в решетке германия
не приводит ни к появлению электронов в зоне проводимости, ни к
возникновению дырок в заполненной зоне. Пограничная область в
этом случае лишена носителей тока и р-/г-переход ток не пропускает.

На рис. 153 показан принцип действия полупроводникового уси¬
лителя — транзистора (полупроводникового триода). Он состоит из
трех частей — двух ^-проводников — эмиттера и коллектора, меж¬
ду которым находится очень узкая область с «-проводимостью —
база. При отсутствии тока в цепи эмиттер — база ток в цепи коллек¬
тор — база не идет, так как работа р-л-перехода база-коллектор со¬
ответствует рис. 152; в. Пропускание тока в цепи эмиттер—база «за¬
брасывает» в базу носители тока, в результате цепь коллектора ста¬
новится проводящей. Tokqm малой мощности в цепи эмиттер—база
можно управлять током большой мощности в цепи коллектор-база.

Большая чувствительность электросопротивления полупроводни¬
ков к примесям, сочетающаяся с необходимостью иметь в полупровод¬
никовых устройствах проводимость не только строго определенной
величины, но и типа (электронную или дырочную), обусловливают вы¬
сокие требования к чистоте применяемых для их изготовления ма¬
териалов.

Глава вторая

ЖИДКОЕ И АМОРФНОЕ СОСТОЯНИЯ

1. Строение жидкостей. Жидкое агрегатное состояние является
промежуточным между кристаллическим и газообразным (см.
рис. 116). Поэтому при высоких температурах свойства жидкости
приближаются к свойствам неидеального газа (где весьма часты много¬
кратные столкновения молекул), при низких — к свойствам кристал¬
лического вещества. Так, если жидкость нагревать под возрастающим
давлением (иначе она превратится в пар), то можно достичь такого
состояния, при котором парообразование жидкости не сопровождает¬
ся расходом энергии. Это состояние называется критическим-, ему
соответствуют критические температура и давление, разные для раз¬
личных веществ (см. рис. 116). В критической точке в g е свойства
жидкости и пара (энергия, плотность и т. д.) становятся тождественны¬
ми. Следовательно, если жидкость подвергнуть нагреванию под кри¬
тическим давлением, то при достижении критической температуры
она ничем, в частности, — ни характером движения частиц, ни струк¬
турой, — не будет отличаться от своего пара*.

* Черты сходства газа о жидкостью проявляются и в том, что сильно сжа¬
тые смеси некоторых газов расслаиваются подобно тому, как расслаиваются
некоторые жидкости, ограниченно растворимые друг в друге
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С другой стороны, сходство жидкости с газом (термины «газ» и «пар»
следует считать синонимами) по мере понижения температуры посте¬
пенно уступает все более усиливающемуся ее сходству с соответству¬
ющими ей кристаллами. Оно становится максимальным вблизи точки
кристаллизации. Но и в точке кристаллизации оба эти состояния от¬
личаются*. Однако изменение свойств вещества при его отвердевании
(плавлении), как правило, невелико. На примере некоторых металлов
это видно из табл. 26, в которой приводятся относительные измене¬
ния объема v, теплоемкости с и коэффициентов сжимаемости к при
плавлении, а также теплоты плавления ДНпя некоторых металлов.
Следует подчеркнуть, что аналогичная картина наблюдается для
самых различных веществ (а не только для металлов) и для многих
других свойств (а не только для плотности, теплоемкости и коэффи¬
циента сжимаемости). Так, для большинства веществ изменение объе¬
ма при кристаллизации составляет около 10%. Это означает, что меж-
частичное расстояние меняется всего лишь на ~3%, т. е. что распо¬
ложение частиц в жидкости близко к их расположению в кристалле.
Близость же теплоемкостей жидкого расплавленного и отвердевшего
вещества свидетельствует о сходстве теплового движения частиц в
жидких и твердых телах. Их энергетическое сходство в точке плавле¬
ния подтверждается и тем, что в отличие от теплот парообразования
Д//пар теплоты плавления Д//пл невелики. Так, для HI Д//паР = 5,
а АЯПЛ = 0,7 ккал/моль (см. также табл. 26). Иными словами, в

Таблица 26

Некоторые характеристики ряда металлов в точке плавления

Метал/) t , °c
an

V — v
ж К 10„ cm ck w

ПЛ
(кал/г-зтVK CK *K

Cd 321 4,7 3,4 30,0 1,47
Hg -39 3,6 -2,4 6,4 0,55
Pb 327 4.8 , 7,7 8,3 1,20
Sn 232 2,8 -6,3 21 1,66

жидкости, по крайней мере вблизи точки кристаллизации, свойствен¬
ное кристаллам упорядоченное расположение частиц утрачивается
лишь частично. Представления, основанные на близости жидкости к
кристаллу, впервые выдвинул Я. И. Френкель (1934 г.).

Наличие в жидкости пространственного упорядочения молекул
подтверждается и многими другии фактами, в частности эксперимен¬
тами по рассеянию света и рентгеновского излучения, нейтронов и
электронов.

Дебаеграммы жидкостей, изученных при температурах, близких

* Опыты показали, что даже при очень высоких давлениях различия в
свойствах вещества в жидком и кристаллическом состоянии не исчезают
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к температурам кристаллизации, сходны с рентгенограммами кристал¬
лов; они отличаются 'лишь размытостью колец, которая возрастает с
температурой.

Результаты рентгеновского анализа жидкостей можно объяснить,
представив их структуру либо как скопление множества ультра-
микроскопических значительно деформированных агрегатов, либо
в виде непрерывной структурной сетки, в которой элементы струк¬
турного порядка ограничены ближайшими соседями.

Первое предположение означает, что огромное число мельчайших
«кристаллических островков» (они получили название сиботоксиче-
ских групп) разделены областями беспорядочного расположения
частиц. Эти группы не имеют резких границ, плавно переходя в об-

' ласти неупорядоченного расположения частиц; они перемещаются
и не только непрерывно утрачивают одни частицы и пополняются дру¬
гими, но могут разрушаться и создаваться вновь. Как в газе, они пере¬
мещаются по объему; как в кристаллах, колеблются около положе¬
ния равновесия. Нагревание сокращает время «оседлой» жизни сибо-
таксических групп, охлаждение приводит к противоположному ре¬
зультату. Таким образом, представление о жидкости формируется
на основании результатов синтеза представлений о газах и кристал¬
лах — сочетания закономерного расположения молекул в неболь¬
ших объемах с неупорядоченным распределением во всем объеме.

Второе предположение сводится к преставлению о квазикристал-
лической структуре, жидкости: каждая молекула окружена соседни¬
ми, которые располагаются вокруг нее почти так же, как и в крис¬
талле того же вещества. Однако во втором слое появляются отклоне¬
ния от упорядоченности, которые увеличиваются по мере отдаления
от первоначально взятой молекулы; иначе говоря, отступление от
правильного расположения по мере удаления от данной молекулы
систематически возрастает и на большом расстоянии становится очень
значительным — в жидкости существует ближний порядок. Этим строе¬
ние жидкости отличается От строения кристаллов, характеризующегося
строгой повторяемостью одного и того же элемента структуры (иона,
атома, группы атомов, молекул) во всех направлениях, т. е. дальним
порядком. Таким образом, при Т ->■ Ткри„ жидкость является ис¬
каженным кристаллом, в котором утрачен дальний порядок.

Какая точка зрения предпочтительнее — сказать трудно. Важно
то, что в жидкости существует определенный порядок, тем более вы¬
сокий, чем ближе жидкость к точке плавления, и что обе гипотезы
объясняют свойства жидкости.

Изучение рассеяния рентгеновских лучей в жидкостях, состоящих
из многоатомных молекул, показало не только упорядоченное рас¬
положение молекул, но и известную закономерность во взаимной
ориентации частиц. Эта ориентация усиливается для полярных моле¬
кул и если проявляется действие водородной связи.

Хотя при кристаллизации жидкости в общем распределение частиц
меняется незначительно, однако у одних веществ оно почти не изменя¬
ется, а у других становится существенно иным. В последнем случае,
когда кристаллизация требует значительной «переупаковки» частиц,
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ее осуществление более затруднено. Задержка кристаллизации обус¬
ловливает возможность переохлаждения жидкости — охлаждения ее
до температуры ниже точки плавления. Так как возможная степень
переохлаждения будет при прочих равных условиях тем больше, чем
менее «изоструктурно» вещество в жидком и твердом состояниях, то по
способности к переохлаждению можно косвенно судить и о строении
жидкости.

Беспорядочное движение молекул жидкости приводит к непрерыв¬
ному изменению расстояний между ними. Это можно выразить сло¬
вами: структура жидкости носит статистический характер. В этом
состоит существенное отличие жидкости от кристаллов. Статистиче¬
ский характер упорядоченного расположения молекул жидкости при¬
водит к флюктуациям — непрерывно происходящим отклонениям
не только от средней плотности, но и от средней ориентации, так как
молекулы жидкости способны образовать группы, в которых преоб¬
ладает определенная ориентация. Чем меньше величина этих откло¬
нений, тем чаще они встречаются.

Из жидких тел для неорганической химии наибольший интерес
представляют вода и водные растворы электролитов; поэтому мы под¬
робнее остановимся на их строении.

2. Строение жидкой воды. Как уже указывалось (см. стр. 260),
молекулы Н20 в кристаллической решетке льда связаны друг с дру¬
гом водородными связями. Кристаллическая структура льда весьма
далека от плотнейшей упаковки. Если произвести расчет, обратный
описанному на стр. 10, и исходя из определенного рентгенографиче¬
ски радиуса молекулы Н20 в структуре льда (1,38 А) подсчитать
плотность воды, соответствующую плотнейшей упаковке, то мы полу¬
чим значение 2,0. Эта величина более чем в два раза превышает плот¬
ность льда, которая равна 0,9.

Бернал и Фаулер (Англия), впервые проделавшие тщательное
рентгеноструктурное исследование воды, установили в 1933 г., что
в воде остаются фрагменты структуры льда — «кристаллические
островки» (см. стр. 278); для воды это явление выражено более резко,
чем для большинства других жидкостей. Для большей части молекул
в жидкой воде сохраняется тетраэдрическое окружение, которое они
имели в структуре льда: среднее координационное число молекул в жид¬
кой воде близко к четырем — при 2, 30 и 83° С оно равно соответст¬
венно 4,4; 4,6 и 4,9. Большая часть водородных связей, соединяющих
молекулы Н20 в решетке льда, сохраняется и в воде: доля разорван¬
ных водородных связей при 0, 25, 60 и 100° С составляет соответствен¬
но 9, 11, 16 и 20%.

Наличие элементов кристаллической структуры наряду с боль¬
шой величиной дипольного момента молекулы Н20 обусловливает
очень большое значение диэлектрической проницаемости воды е;
при 25° С она равна 79,5. Таким образом, взаимодействие между заря¬
женными частицами в водной среде приблизительно в 80 раз слабее,
чем в пустоте. Благодаря этому все ионные соединения в водных раст¬
ворах диссоциируют. В отличие от растворителей с меньшим значе¬
нием е в водной среде диссоциация является практически полной.
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В водном растворе диссоциируют на ионы также многие соединения с
полярной связью в молекулах, такие, как галогеноводороды, H2S,
соли кадмия и др.; для подобных соединений степень диссоциации
может не равняться 100%.

3; Растворы электролитов. Большинство неорганических веществ
в растворах в значительной степени диссоциированно на ионы. Сущест¬
вование ионов в растворах электролитов обусловливает их электро¬
проводность, быстрое протекание обменных реакций и многие другие
особенности.

Причиной, вызывающей распад растворенного вещества на ионы,
является интенсивное взаимодействие ионов с молекулами раствори¬
теля — сольватация ионов. Частным случаем сольватации ионов явля¬
ется гидратация — их взаимодействие с водой.

Впервые на значение взаимодействия между растворенным вещест¬
вом и растворителем указал в 60-х годах прошлого века Д. И. Менде¬
леев, выдвинувший химическую ,теорию растворов, согласно которой
водные растворы содержат ряд неустойчивых, превращающихся друг
в друга соединений растворенного вещества с водой — гидратов. При¬
менив физико-химические методы исследования, Д. И. Мендеелеев
доказал существование подобных соединений в жидкой фазе (в систе¬
мах H2S04—Н20, С2Н5ОН—Н20, СН3ОН—Н20). Действительно,
теперь мы знаем, что в растворах существуют относительно устойчи¬
вые молекулярные группы, образованные молекулами растворителя
и растворенного вещества. По мере уменьшения полярности раство¬
рителя стремление к образованию молекулярных соединений падает.
Нередко связь растворителя с растворенным веществом сохраняется
и в твердом состоянии — при кристаллизации из раствора часто вы¬
деляются кристаллосольваты, примерами таких веществ являются
CuS04-5H20, СаС12-6Н20, LiC104-4CH30H, А1Вг3-С6Н6. Если
кристаллизационная вода входит в состав многих солей, то «кристал¬
лизационный спирт» встречается не часто, а например, «кристалли¬
зационный октан» — очень редко.

Представление о гидратации ионов, введенное в науку в 1890 г.
И. А. Каблуковым и В. А. Кистяковским и объединившее теорию
электролитической диссоциации Аррениуса с химической теорией
растворов Д. И. Менделеева, оказалось чрезвычайно плодотворным
для объяснения свойств растворов электролитов.

Интенсивность взаимодействия ионов с молекулами воды может
быть охарактеризована теплотой гидратации Д#г —
количеством теплоты, которое выделяется
при переходе одного грамм -и она (6,023 • 10м ионов)
из в а к у_у ма в водный раствор. Величина ДЯГ может
быть найдена из экспериментальных данных; имеются также методы
ее теоретического расчета.

Для расчета Д НГ из экспериментальных данных нужно знать энер¬
гии кристаллических решеток U0 и теплоты растворения солей ДНр.
Процесс растворения соли можно мысленно разбить на две стадии —
разрушение кристаллической решетки на ионы, сопровождающееся
поглощением теплоты, равным Ug, и гидратацию, в результате кото¬
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рой выделяется количество теплоты Д Нг*. Очевидно, тепловой эффект
растворения соли равен алгебраической сумме этих величин: Д//р =
= ДНт+ UQ, откуда

- ДЯГ = иа - ДЯр. (IV.21)

Как мы знаем (см. стр. 270), энергии кристаллических решеток из¬
вестны для многих солей, а теплоты растворения сравнительно легко
определяются экспериментально. Имея эти величины при помощи
уравнения (IV.21), можно найти теплоты гидратации. Можно также
определить изменение энтропии при гидратации Д5Г и по уравнению
Д Gr = ДЯ„ —■ ТASr вычислить изменение энергии Гиббса при пере¬
ходе ионов из вакуума в раствор; величину AGr часто называют
энергией гидратации. Энергии и теплоты гидратации различаются
на несколько процентов и в не очень точных расчетах и сопоставле¬
ниях значения AGr часто заменяют величинами Д#г, которые извест¬
ны для большего числа ионов.

При расчете по уравнению (1V.21) мы получаем сумму теплот гидра¬
тации обоих видов ионов, образующих соль, —■ катионов и анионов.
Для нахождения теплот гидратации отдельных ионов эту величину
нужно разделить на составляющие для катионов и анионов; выбор
правильного метода разделения представляет довольно трудную за¬
дачу. В 1953 г. А. Ф. Капустинский, С. И. Дракин и Б. М. Якушев-
ский показали, что изоэлектронные ионы, имеющие разный знак заряда
(например, Na+ и F-, К+ и С1“ и т. д.), в водных растворах мало от¬
личаются по свойствам, и это различие уменьшается с ростом размера
ионов. Поэтому можно с достаточной точностью определить характе¬
ристики ионов Cs+ и I", разделив пополам суммарные величины для
Csl. Имея эти величины, можно получить данные и для других ионов.
Вычисленные таким образом энергии гидратации некоторых ионов
приведены в последней графе табл. 27.

Как видно из табл. 27, энергии гидратации однозарядных ионов
являются величинами порядка 100 ккал, двухзарядных — порядка
300—600 ккал, трехзарядных 800—1100 ккал. Такйм образом, энер¬
гетический эффект гидратации не менее значителен, чем эффект обыч¬
ного химического взаимодействия. Из этой таблицы видно также, что
энергии гидратации ионов в группе периодической системы уменьша¬
ются (что связано с ростом радиусов ионов).

На рис. 154 показан параллелизм в изменении теплот гидратации
одно- и двухзарядных ионов с конфигурацией благородных газов.

Большинство ионов в растворе прочно связано с окружающими
их молекулами воды, образуя гидратные комплексы; последние не¬
редко сохраняются при выделении соли из раствора в образующихся
при этом кристаллогидратах. Например, рентгеноструктурный ана¬
лиз таких соединений, как MgCl2-6H20, NaS04-10H20,
KA1(S04)2- 12Н20, NiS04-7H20, Nd(Br0s)3-9H20, показывает, что

* По принятому в настоящее время правилу знаков выделению теплоты
соответствует знак «минус».
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Таблица 27

Характеристики гидратации ионов с конфигурацией благородных газов
(ДGr, ккал/г-ион)

Ион п ЙМе-НгО Л AG'r Д('г

Li+ 4 2,02 —91 —48 — 121

Na+ 6 2,42 -81 -43 -97

К+ 6 2,79 -67 -39 -79

Rb+ 8 2,92 —72 -38 —74

Cs+ 8 3,10 -66 -36 -66

Ве2+ 4 1,62 —379 —216 -577

Mg2+ 6 2,04 —287 -190 -450
Са2+ , 6; 8 2,42 -234 -171 -373
Sr2+ 8 2,60 -214 -163 -341
Ва2+ 8 2,74 -188 -158 -310
А13+ 6 1,88 —670 -448 -1091
уз+ 9 2,44 -507 -384 -850
La34 9 2,74 -457 -355 ■ -771

в них содержатся комплексные ионы [Mg(H20)6]2+, [Na(H20)6]+,
[Al(H20)e]3+, [Ni(H2C))e]2+, [Nd(H20)9]3+.

В табл. 27 приведены найденные из данных рентгеноструктурного
исследования кристаллогидратов координационные числа ионов п

и расстояния между ионом
и окружающими его моле¬
кулами ВОДЫ ^Ме-Н,0' Точ¬
ные рентгенографические ис¬
следования строения раство¬
ров (А. Ф. Скрышевский, А. К.
Дорош) показали, что те же
расстояния между ионом и
молекулами Н20 сохраняются
и в жидкой фазе.

Таким образом, гидрата¬
цию можно разделить на
первичную — взаимодействие
иона с ближайшими молеку-

во 80 т цо що лами Б°Ды —и вторичную—

■(-А Нг)ш+ , ккал/г-ион взаимодействие с более даль¬
ними молекулами Н20.

Рис. 154. Взаимосвязь теплот гидра- Впервые уравнение для
тации катионов Ме+ и Меа+ теоретического расчета энер¬

гии гидратации было пред¬
ложено в 1920 г. Борном.

Оно выведено исходя из того, что энергию перехода иона из ва¬
куума в водный раствор можно представить как разность работ
заряжения частицы в этих средах. Ион упрощенно считается про¬
водящей сферой с радиусом г.
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Работу заряжения сферы можно рассчитать, представив себе мыс¬
ленно, что заряд малыми порциями dq i, dq2t... переносится из бес¬
конечности на поверхность этой сферы. Работа dA, совершаемая при
создании добавочного заряда dq на поверхности сферы, заряд кото¬
рой уже равен q, выразится соотношением

dA = qdq/r.

Суммарная работа, производимая при увеличении заряда от 0 до q,
будет равна

я

А = J (q/r) dq = qy2r. (IV.22)
О

Для заряда, помещенного в среду с диэлектрической проницаемостью
е, аналогично можно найти

A = q42ir. (IV.23)

В результате вычитания выражения (IV.22) из (IV.23) получается
уравнение для энергии гидратации:

— ДОг = (q2J2r) [1 — (1/е)]. (IV.24)

Так как для ионов q = ez, то уравнение (IV.24) может быть записано
в виде

— Д0Г = (е2 z2/2r) [1 — (1/е)]. (IV.25)

Уравнение Борна (IV.25) дает величины энергий гидратации, ко¬
торые отличаются от экспериментальных значений, как правило, на
несколько десятков процентов. Такое расхождение естественно вслед¬
ствие грубо приближенного характера принятой при его выводе мо¬
дели — ион считается заряженной проводящей сферой, а раствори -
гель — непрерывной средой с диэлектрической проницаемостью s.
Однако это уравнение весьма простое и дает возможность правильно
оценить порядок величины AGr, поэтому оно широко используется.

В последние годы появляется все больше данных, показывающих, что взаи¬
модействие ионов с молекулами растворителя в значительной степени обуслов¬
лено квантовохимическими факторами и по своей природе аналогично образо¬
ванию координационной связи в комплексных соединениях.

Начало такому рассмотрению сольватации было положено в уже упоминав¬
шейся работе Бернала и Фаулера (см. стр. 279), которые обратили внимание на
тот факт, что энергии гидратации катионов близки по величине к сумме энергий
ионизации 2/, отвечающих превращению нейтрального атома в соответствую¬
щий ион. В связи с этим Бернал и Фаулер предположили, что взаимодействие
ионов с растворителем состоит в основном в возвращении иону недостающих (до
образования нейтральной частицы) электронов. В дальнейшем такой подход был
развит В. А. Михайловым и С. И. Дракиным, разработавшими метод расчета
энергий и энтропий гидратации, дающий величины, хорошо согласующиеся с
экспериментальными данными.

Поскольку находящийся в растворе ион образует сольватный комплекс в
основном за счет взаимодействия с неподеленными парами электронно-допорных

атомов растворителя (обычно атомами кислорода или азота), то на энергию соль¬
ватации сравнительно мало влияет остальная часть молекулы растворителя. По¬
этому энергии сольватации ионов в различных растворителях с одинаковым элек-
тронно-донорным атомом очень близки. Так, энергии сольватации иона Li+
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в Н20, СН3ОН, GH6OH и НСООН равны соответственно —121,0; —120,0,
—119,0 и —120,0 ккал/г-ион.

Особенно интенсивно донорно-акцепторное взаимодействие с растворите¬
лем иона водорода. Он прочно соединяется с одной молекулой растворителя; в
водных растворах он образует ион гидроксония Н30+.

При рассмотрении сольватации ионов следует также принимать во внимание
эффект внедрения иона в структуру растворителя, в результате чего в растворите¬
ле образуется полость и рвутся связи, существующие между молекулами. Для
водных растворов энергия образования такой полости Ап может быть прибли¬
женно вычислена исходя из энергии водородной связи £о...Н' Равн°й Б ккал/моль,
по уравнению

Ап = 0,9пЕо н, (IV.26)

где п — координационное число иона, а фактор 0,9 учитывает, что приблизи¬
тельно 10% водородных связей в воде при 25°С уже разорвано (см. стр. 279).

дО[,кк*л / г-ион

Г^ккал/г-ион

Рис. 155. Зависимость '"энергии первичной
гидратации от суммарной энергии ионизации

Как мы знаем, каждая молекула НгО может образовать четыре водородные связи
со своими соседями. Будучи обращена одной стороной к иону, она может образо¬
вать с находящимися вокруг нее молекулами второй гидратной оболочки лишь
две водородные связи. Поскольку связь возникает между двумя молекулами, на
«долю» каждой приходится 1/2 энергии связи, отсюда в выражении появляется
произведение пЕ0 н. С учетом изложенного выражение для величины энергии
гидратации иона А<7Р можно представить суммой

AGP = AG'+ Лй'1 - Ап , (IV.27)

где AGj. и ДО’1 — соответственно энергии первичной и вторичной гидратации.
Уравнение Борна (IV.25), не учитывающее донорно-акцепторного взаимодей¬

ствия иона с растворителем, дает неточный результат при расчете полной энергии
гидратации, но оно вполне пригодно для вычисления энергии вторичной гидрата¬
ции. Для расчета ДО" в уравнение (IV.25) следует подставить радиус гидратного
комплекса, который сложится из радиуса иона и диаметра молекулы воды, Най¬
дя Ап и ДО' и зная экспериментальные значения AG*, можно по уравнению

(IV.27) вычислить AG]r, Результаты таких расчетов показаны в табл. 27. Как

видно, ДО}, обычно значительно {больше AG”. Рис. 155 показывает, что ДGj.
для ионов благородногазового типа пропорциональна 2/,
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Все сказанное выше о сольватации ионов относится к очень разбавленным
растворам. При переходе к растворам средних и высоких концентраций картина
взаимодействий значительно усложняется. Здесь на взаимодействие ионов а
растворителем накладывается их взаимодействие друг с другом. При небольших
концентрациях электролита оно проявляется в образовании около ионов ионных
атмосфер из ионов противоположного знака. В более концентрированных рас¬
творах образуются ассоциаты из сольватированных ионов — ионные пары,
тройники и др. Наконец, в очень концентрированных растворах растворителя не
хватает для формирования сольватных оболочек и ионы десольватированы. В свя¬
зи с этим К. П. Мищенко и А. М. Сухотиным в 1953 г. было введено понятие о
границе полной сольватации — той концентрации раствора, когда растворителя
еще достаточно для образования первых сольватных сфер. Переход через грани¬
цу полной сольватации ведет к резкому изменению многих свойств растворов.

Разработка количественной теории жидкого состояния в настоя¬
щее время является предметом усилий многих исследователей; однако
создание такой теории сопряжено с большими трудностями — теоре¬
тический анализ затрудняется тем обстоятельством,что в жидкости имеет
место сочетание интенсивного взаимодействия частиц с их значитель¬
ной неупорядоченностью. Это обстоятельство не позволяет, в частнос¬
ти, воспользоваться и простыми моделями, подобными тем, которые
сослужили немалую службу в создании теории газообразного и твер¬
дого состояний: представлением об идеальном газе как о предельно
разреженном состоянии вещества при полной неупорядоченности его
частиц, и представлением об идеальном кристалле, в котором соче¬
таются большая плотность с полной упорядоченностью частиц.

4. Аморфное состояние. Аморфные вещества отличаются от крис¬
таллических изотропностью, т. е., подобно жидкости, одинаковыми
значениями данного свойства при измерении в любом направлении
внутри вещества. Аморфная структура, так же как и структура жид¬
кости, характеризуется ближним порядком. Поэтому переход
аморфного вещества из твердого состояния
в жидкое не сопровождается скачкообразным
изменением свойств — вот второй важный признак,
отличающий аморфное состояние твердого вещества от кристал¬
лического состояния. Так, в отличие от кристаллического вещества,
имеющего точку плавления ТПЛ, при которой происходит скачкообраз¬
ное изменение свойств (рис. 156, а), аморфное вещество характери¬
зуется интервалом размягчения Та -4-Ть и непрерывным изменением
свойств (рис. 156, б). Этот интервал в зависимости от природы ве¬
щества может иметь величину порядка десятков и даже сотен граду¬
сов. Наличие интервала размягчения, в котором аморфное вещество
находится в пластичном состоянии, непосредственно свидетельствует
о структурной неэквивалентности его частиц и, как следствие, лишь
о постепенном разрушении связей при нагревании. Однако эта не¬
эквивалентность не столь уж велика, о чем косвенно можно судить
по тому, что теплота превращения аморфного тела в кристаллическое
незначительна.

Мы не случайно сказали именно об этом превращении, так как
аморфное тело менее устойчиво, чем кристаллическое. Поэтому любое
аморфное тело в принципе должно кристаллизоваться, и этот процесс
должен быть экзотермическим. Поэтому и теплота образования аморф¬
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ного тела всегда меньше теплоты образования кристаллического (из
одних и тех же исходных Ееществ). Так, теплоты образования аморф¬
ной и кристаллической модификаций В203 из- простых веществ равны
соответственно —299,7 и —304,2 ккал/моль. Этот пример подтверж¬
дает и незначительность различия в структуре кристаллов и аморфных
веществ, а соизмеримость теплоты перехода (в данном примере она
равна 4,5 ккал/моль) с теплотами плавления подтверждает сходство
аморфного состояния с жидким.

Рис. 156. Изменение объема при нагревании кристаллических
(а) и аморфных (б) веществ

Часто аморфные и кристаллические формы — это различные со¬
стояния одного и того же вещества. Так, существуют аморфные фор¬
мы ряда простых веществ (серы, селена и др.), оксидов (В203, Si02,
Ge02 и др.). Однако многие аморфные вещества, в частности большин¬
ство органических полимеров, закристаллизовать не удгегся.

На практике кристаллизация аморфных Ееществ наблюдается очень
редко — структурные изменения заторможены большой вязкостью
твердых тел. Поэтому если не прибегать к специальным средствам,
например к длительному высокотемпературному воздействию, то пере¬
ход в кристаллическое состояние протекает с исчезающе малой ско¬
ростью. В подобных случаях можно считать, что вещество в аморф¬
ном состоянии практически является вполне устойчиЕым.

Уподобляя аморфное тело жидкости и рассматривая его как пере¬
охлажденную жидкость, «оцепеневшую» из-за очень большой вязкос¬
ти, следует помиить, что в отличие от жидкостей в'аморфном веществе
обмен местами между соседними чатщами практически не происхо¬
дит. Большая вязкость расплавов затрудняет движение и переориенти¬
ровку молекул, что препятствует образованию зародышей тсердой фа¬
зы. Поэтому при быстром охлаждении жидкостей (расплавов) они за¬
твердевают не в кристаллическом, а в аморфном состоянии.

Так как типичными аморфными телами являются силикатные стек¬
ла, то часто аморфное состояние называют стеклообразным, понимая
под стеклом аморфно (т. е. без кристаллизации) застывший расплав.
Огромная вязкость стекол сохраняет их тысячелетиями без видимых
признаков кристаллизации.
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Аморфными веществами являются и полимеры, они отличаются от
обычных аморфных тел тем, что образуются из соответствующих жид¬
костей (мономеров) не в результате понижения температуры, а в ре¬
зультате химического соединения молекул. Второе отличие заклю¬
чается в том, что при переходе из аморфного состояния в кристалли¬
ческое кристаллизация охватывает лишь некоторые участки, так как
достижению высокой степени упорядоченности мешают большие раз¬
меры молекул — крупным и взаимно переплетенным молекулам
трудно симметрично расположиться в пространстве.

Чем симметричнее сами частицы, чем симметричнее они располо¬
жены и чем меньше связь между ними в жидком состоянии, тем боль¬
ше оснований предполагать, что охлаждение жидкости приведет к ее
кристаллизации. Действительно, расплавленные металлы, располо¬
жение атомов которых близко к плотной упаковке, легко кристалли¬
зуются, а расплавленные силикаты часто переходят в стеклообразное
состояние. Органические соединения, содержащие гидроксильные
группы (например, глицерин), в отличие от углеводородов, затверде¬
вая, обычно не кристаллизуются —сказывается влияние водородных
связей. .



ПРИЛОЖЕНИЯ

1. Определение отношения elm. для электрона. Рассмотрим пучок электро¬
нов, проходящий между пластинами конденсатора (рис. 157). В конденсаторе на
электрон действует сила электрического поля

/зл = е£ = eV/d, (1.1)

где е — заряд электрона,' Е — напряженность поля в конденсаторе, V — н i-

Полюс магнита

Рис. 157. К выводу соотношения, определяющего elm для элек-
трона

пряжение на пластинах, d — расстояние между пластинами. Эта сила сообщает
электрону ускорение а в направлении оси у:

/зл = теа, (1.2)

здесь те — масса электрона. Из уравнений (1.1) и (1.2) имеем

а = (е/те) (V/d). (1.3)

За время t, которое электрон находится между пластинами конденсатора,
он проходит расстояние yt, определяемое соотношением

i/j = (l/2)a^; (1.4)
при этом

t = Xilvx, (1.5)

где хх— длина пластины, vx— компонента скорости электрона по оси х; хзх рав¬
на скорости электрона в отсутствие поля va, так как в направлении х поле не-
действует. Учитывая (1.3) — (1.5), получаем

i/i = (1/2) (в//ие) (V/d) (1.6)
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Отрезок уг найдем из соотношений, понятных по рис. 167г

Уг = хгЧа. tg« = Vx/Vy

и формулы vy = at; отсюда с учетом (1.3) — (1.5) получаем
у2 = (е/те) (Vjd) .

'), находим выражение для р,
тствие и при действии поля

У •= У1 + У2 = (е/те) (V/d)[xJv2x)[(l/2)xl + хг].

(1.7)

Складывая (1.6) и (1.7), находим выражение для расстояния между пятнами
от луча на экране в отсутствие и при действии поля:

(1.8)

Однако в соотношение (1.8) входит скорость электрона ох= vo, которая пока
неизвестна. Она может быть определена по отклонению электрона в магнитном
поле. Удобно применить такое магнитное поле, чтобы оно компенсировало откло¬
нение электронов в электрическом поле и направление электронного луча оста¬
валось бы неизменным, тогда

fэл ^ /маги » (1.9)

где /магн — сила, действующая на электрон со стороны магнитного поля. Движу¬
щемуся электрону-соответствует электрический ток j, равный ей. Отсюда соглас¬
но электродинамике магнитное поле будет действовать на электрон, движущийся
перпендикулярно полю, с силой

fмагн = Ш “ evaH, (1.10)

поля. Учитывая (1.10), (1.9) и (1.1), можно

(eVjd) или v0 = V/dH.

где Н — напряженность магнитного
записать

ещН

Таким образом в уравнении (1.8) остается лишь одно неизвестное ejme, которое
может быть определено.

2. Характеристики волнового движения. Интерференция и дифракция волн.
Волновой процесс характеризуется параметрами: длиной волны к, ее амплиту¬
дой а (рис. 158) и скоростью распространения и. Одномерную волну описывает
уравнение у = a sin (2я/к)х. Значение у, определяющее отклонение колеблю¬
щейся величины от нуля, называют смещением, 2пх/к — фазой колебания.

Поскольку за единицу времени волна проходит расстояние, равное и, чис¬
ло волн, которое укладывается в отрезке и, равно и/k; последняя величина есть
число колебаний в единицу времени, она называется частотой и обозначается
буквой v; таким образом v = и/к. Так как частоты электромагнитных колеба¬
ний для видимого и ультрафиолетового излучения очень велики, то во многих
случаях удобно пользоваться волновым числом v ; v = I/к. Как видно, v отли¬
чается от ч на постоянный множитель и. Волновое число показывает, сколько
длин волн укладывается в 1 см.

Длины волн, соответствующие
различным видам электромагнитно¬
го излучения, показаны на рис. 15г
там же приведены энергии квантоь
(в расчете на 1 моль), отвечающие
различным длинам волн.

Явление интерференции состоит
в том, что одно волновое движение
усиливает или ослабляет другое.
Усиление наблюдается тогда, когда
волны идут в одинаковой фазе, т.е.
когда гребни и впадины обеих волн
совпадают. Наоборот, когда гребень
одной волны совпадает с впадиной
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яругой волны (волны находятся в антифазе), происходит погашение волн.
Дифракцией называют явления, происходящие при огибании волнами пре¬

пятствий; эти явления обусловлены разделением волны на несколько групп волн,
интерферирующих друг с другом. Таким препятствием может быть дифракцион¬
ная решетка (рис. 160), имеющая большое число просветов, расположенных на
одинаковом расстоянии друг от друга, соизмеримом с длиной волны.

Радиоволны

Видн¬
ые Чь'й- /,„ РентгеноВ-
ИК-лучи сВет У V-лучи ские лучи. улучи.

1010~6 fffmJ / /о3 106 W9
Е} кк ал/м ом i i     ■ 1 i >

Вращение Колебания\ Переходы Ядерн...
мцлекил „ атомов I Внутренних процессы

В молекулах/ злектроноВ

Переходы наружных
электронов

Рис. 159. Длины волн и энергии различных видов электромагнитного из¬
лучения

Источник Дисррик ционния
излучения решетка.

Рис. 160. Схематическое изображение возникновения дифракционной
картины при прохождении излучения через дифракционную решетку

Поскольку волна не может пройти как целое через решетку, каждый просвет
становится самостоятельным источником волн, которые распространяются во
всех направлениях, интерферируя друг с другом. Как видно из рис. 161, из прос¬
тых геометрических соображений следует, что волны идут в одинаковой фазе
в направлениях, определяемых соотношением sin 0 = ttk/d, где = 1, 2, 3,
0 — угол-между данным направлением и линией, перпендикулярной решетке;
Я — длина волны; d — расстояние между просветами решетки. В этих направле¬
ниях происходит усиление волн. Наоборот, в направлениях, задаваемых анало¬
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гичными соотношениями, содержащими полуцелые значения п (п = 1/2, 3/2»
5/2, волны идут в антифазе, в результате происходит их взаимное погаше¬
ние.

На экране, поставленном перед дифракционной решеткой, наблюдается ди¬
фракционная картина —. периодическое изменение освещенности вдоль экрана
(это схематически показано на рис. 160). По дифракционной картине (измерив
углы 0 и зная расстояние между просветами решетки) легко определить длину
волны X.

Рис. 161. Интерференция волн при прохождении через дифракционную ре¬
шетку

Дифракционную картину можно наблюдать не только при прохождении
волны через решетку, но и при отражении от нее.

Дифракционные решетки для видимого света (X1 = 4000—7000 А) изготов¬
ляют нанесением на стеклянную пластинку при помощи алмазн<?го острия боль¬
шого числа параллельных штрихов, лежащих очень близко друг к другу; на 1 мм
длины такой пластинки приходится 1000 и более штрихов. Естественными ди¬
фракционными решетками для рентгеновских лучей служат кржсталлы. Части¬
цы в кристаллах расположены в строго определенной последовательности и рас¬
стояния между слоями атомов имеют тот же порядок величины, что и длины рент¬
геновских лучей.

3. Построение уравнения Шредингера. Уравнение одномерной волны имеет
вид (см. приложение 2)

i\/ = a sin (2г./).) х. (3.1)

Здесь смещение обозначено буквой ф. Дважды дифференцируя (3.1) по х, имеем

dty/dx2 = — (a 4it2//.2) sin (2%1'k) х

или

(d^/dx2) + (4ti2/a2) ф = 0. (3.2)

При переходе к уравнению для трехмерной волны в (3.2) добавляются производ¬
ные ф по координатам у а г:

(д^/дх2) + (дЩду*) + (дЧ/дг*) + (4л2/>.2) ф = 0. (3.3)

Выражая X2 согласно уравнению де Ефойля (см. стр. 25): к3. = А3//?3,
где р — импульс частицы, и принимая ео внимание, что

р2 = Т2т = (£ -U)2m,

291



где т, Т, U и Е — соответственно масса, кинетическая, потенциальная и
полная энергия, получаем из (3.3) уравнение Шредингера:

д'2 ф д2 ф д2 ф
дх2 ду3 +

8r.2 m

Л2 (Е—1/)ф = 0 (3.4)

/г2

8it2 m I d*2
52 ф а2 ф + д3ф + t/ф = Еф. (3.5)

4. Поляризация света. Свет представляет собой поперечные электромагнит¬
ные колебания. Это означает, что электрическое и магнитное поле совершает
колебания перпендикулярно направлению распространения волны. Эти коле¬

бания могут происходить в разли¬
чных плоскостях, проходящих че¬
рез линию светового луча (рис.
162).

Свет, испускаемый различ¬
ными источниками (солнце, свеча,
электрическая лампа и т. д.), не
поляризован, т. е. колебания
происходят во всех возможных
плоскостях.

Свет называют по¬

ляризованным, если

колебания поля про¬
исходят водной пло¬
скости, плоскость
колебаний магнитно¬

го поля считают плоскостью поляризации.
Поляризованный свет может быть получен, различными способами. В одном

из широко применяемых методов используют оптические свойства кристаллов.

Рис. 162. Колебания электрического и
магнитного полей в электромагнитной

волне

луча света через кристалл

исландского шпата

Рис. 164. Призма Николя

При прохождении света через кристалл в направлении, не совпадающем с
оптической осью кристалла, происходит разделение светового луча на два поля¬
ризованных луча, идущих под определенным углом друг к другу (рис. 163)*.
Это связано с тем, что для колебаний, происходящих в различных плоскостях,
показатели преломления в кристалле неодинаковы. Очень сильно это явление
выражено для кристаллов минерала кальцита (СаСОа), для которого угол между
лучами составляет 6,5°. Крупные, прозрачные кристаллы этого минерала, назы¬
ваемые исландским шпатом, используются для получения поляризованного света.

* Данное явление ие наблюдается для кристаллов, принадлежащих в ку¬
бической сингонии.
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Для получения поляризованного света нужно отделить один из лучей, иду¬
щих в кристалле, от другого; часто для этой цели используют оптическую сис¬
тему, называемую призмой Николя.

Призма Николя (рис. 164) представляет кристалл исландского шпата, распи¬
ленный по диагонали и склеенный веществом, показатель преломления которого
больше, чем у исландского шпата. В такой призме один из лучей испытывает
полное внутреннее отражение и уходит на боковую грань, которая окрашена
поглощающей свет черной краской; второй луч, падающий на границу раздела
под иным углом, проходит через призму. Таким образом, пропуская свет через
призму Николя, мы получаем поляризованный луч. Если на пути такого луча
поставить вторую призму Николя, по¬
вернутую вокруг оси на 90°, то поляри¬
зованный свет через нее не пройдет.
Таким образом, при помощи второй
призмы Николя — анализатора — мож¬
но определить направление плоскости
поляризации света. При исследовании
оптически активных веществ изучаемое
вещество помещают между двумя приз¬
мами Николя и определяют угол, на
который поворачивается плоскость по¬
ляризации света.

5. Вывод соотношения, описыва¬
ющего дифракцию электронов на мо¬
лекулах. Для получения соотношения,
выражающего интенсивность потока Рис ,65 Рассеяние волн молекулойэлектронов, рассеянных под некоторым 1
углом 0 к первоначальному направле¬
нию электронного пучка, рассмотрим
дифракцию электронов на двухатомной молекуле, состоящей из атомов А и В.
При этом расстояние между ядрами данных атомов равно г.

Поскольку в явлении дифракции электронов проявляются их волновые
свойства, поток электронов в данном случае можно рассматривать как луч с
длиной волны X,. Марк и Вирль (Германия), впервые применившие дифракцию
электронов для излучения молекул, воспользовались без каких-либо изменений
теорией рассеяния рентгеновских лучей, разработанной до этого Дебаем.

Пусть плоская волна падает на молекулу АВ (рис. 165). При встрече волны
с атомами происходит ее рассеяние во всевозможных направлениях, и рассеянные
от атомов волны интерферируют друг с другом. Рассмотрим интерференцию
рассеянных волн в направлении, составляющем некоторый угол 0 к первоначаль¬
ному направлению луча ОА.

Как и в примере с дифракционной решеткой (см. приложение 2), усиление
или погашение волн зависйт от разности фаз р, которая связана с разностью хода
лучей 5 соотношением р = 2я6Д. Как видно из рис. 16Б, S = AM — AN, где AM
и AN — проекции отрезка АВ, равного г, на направления падающего и рассеян¬
ного лучей.

Если на рассматриваемых направлениях отложить отрезки АЕ и 4S, рав¬
ные по величине г, и провести через точки S и Е прямую, то она образует с линией
АВ угол <р. С помощью этого вспомогательного построения можно выразить S
через г и углы 0 и ф, Действительно, разность проекций АВ на направления ОА
и АР можно заменить разностью проекций отрезков, равных АВ, отложенных
на этих направлениях, на направление АВ. Тогда величина в равна разности
проекций АЕ и <4S на АВ. Но разность проекций двух сторон треугольника на
какое-либо направление равна проекции третьей стороны на то же направление,
таким образом б будет равна проекции ES на АВ, т.е. ES cos ф. Очевидно, что
ES = 2г sin (0/2), отсюда 6=2 rsin (0/2)cos <p.

Таким образом, разность фаз волн, идущих в направлении АР, выразится
соотношением р = (4nrA)sin (0/2)cos ф или

p = srcos<f, (5.2)
где
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s = (4тсД) sin (0/2). (5.3)

Амплитуды Фа и фв рассеянных атомами А и В волн зависят от интенсивности
взаимодействия падающей волны с атомами; в данном случае, когда мы рассмат¬
риваем дифракцию быстрых электронов, амплитуды можно считать пропорцио¬
нальными зарядам ядер Z. Интенсивность потока электронов пропорциональна
квадрату амплитуды результирующей волны (мы рассматриваем волны де Брой¬
ля, а электронная плотность определяется величиной ф2).

При интерференции волн происходит векторное сложение их амплитуд
(рис. 166). Угол р между направлениями векторов равен разности фаз.

Как следует из рис . 166 , квадрат амплитуды волны , возникающей в рез уль-
тате иитерференции, выразится соотношением

Фрез = Фа + Фв + 2Фа Фв c°s Р■ (5.4)
Учитывая, что интенсивность потока электронов I пропорциональна ф2, а
фА ~ Za и Фц ~ ZB (~ — знак пропорциональности), можно записать:

/ — ZA + + 2ZA Zg cos р. (5.5)

Чтобы сделать менее громоздкими последующие выкладки, мы будем рассмат¬
ривать только ту часть общей интенсивности потока электронов, которая зави¬
сит от р; для нее можно написать / ~ ZaZbcosp.

Необходимо, однако, учесть, что вычисленная нами разность фаз р зависит
от ориентации молекулы по отношению к потоку электронов. Расположение
молекул в газе может быть каким угодно, поэтому для нахождения реальной ин¬
тенсивности потока электронов нужно вычислить среднее значение cos р для все¬
возможных положений молекул.

Положение молекулы относительно падающей волны при фиксированном
значении угла 0 может быть задано углом ф. Поэтому нужно вычислить среднее
значение cos р для всех возможн ых з начении <р отО до л. О но определится соот¬
ношением

cos Р = ( J cos prfp) / ( J (5.6)
интегрируя в пределах, отвечающих измеиению ср от 0 до я, получаем

cos р = (sin sr)/sr, (5.7)

и выражение для интенсивности рассеянных электронов приобретает вид

/ ~ ZA ZB (sin sr)/sr. (5.8)

Для многоатомной молекулы, состоящей из атомов двух видов I и т, нужно
провести описанную выше процедуру для каждой пары атомов и результаты сло¬
жить; это можно выразить записью

(5.9)

Здесь суммирование производится для всех расстояний между атомами, в том
число и для г = 0, когда соседом рассматриваемого атома считается он сам; в
последнем случае (sin sr/sr) - i. Отсюда при суммировании появляются члены
Z\ и Zfn, которые мы временно опустили при получении выражения (5.8).

Изложенная теория рассматривает только когерентное (упругое) рассеяние
электронов молекулами, при котором молекулы не переходят в возбужденное
состояние. Однако при бомбардировке молекул быстрыми электронами проис¬
ходит также и некогерентное (неупругое) рассеяние электронов, при котором пос¬
ледние отдают часть своей энергии молекулам, переводя их в возбужденное сос¬
тояние. При этом изменяется длина дебройлевской волны X падающих на моле-
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кулы электронов. Некогерентное рассеяние дает сплошной, без максимумов,
фон, который быстро ослабевает с ростом параметра s. Реальная кривая изме¬
нения интенсивности рассеянных электронов определяется суммой когерентного
и некогерентного рассеяний. На рис. 167 такое суммирование показано для рас¬
сеяния электронов молекулами Вг2.

Рис. 166. Вектор- Рие. 167. Распределение ин-
ное сложение амп- тенсивности потока элект-

литуд ронов, рассеянных моле¬

кулами Вгг:
/ — когерентное рассеяние; 2 —
некогерентное рассеяние; 3 —
суммарная кривая (несколько
сдвинута вниз, чтобы показать

сходство с кривой 2)

При визуальной расшифровке электронограмм некогерентное рассея-ние
можно не учитывать — человеческий глаз хорошо чувствует нарушения плавного
спада интенсивности почернения фотопластинки и легко замечает максимумы
и минимумы, соответствующие кривой когерентного рассеяния.

6. Момент инерции. Представим себе, что материальная точка вращается
вокруг некоторой оси (рис. 168). Скорость движения тела есть производная пути
по времени:

v = ds/dt. (6.1)

В случае вращательного движения элемент пути ds может быть выражен как
произведение радиуса г окружности, по которой движется материальная точка,
на величину угла d<f, соответствующего перемещению ds:

ds = rdf, (6.2)

тогда вместо (6.1) можно записать

о = г (dtf/dt) (6.3)

Величина dy/dt, обозначаемая буквой го, называется цглопой скоростью. Таким
образом,

v = г-о. (6.4)

Кинетическая энергия тела определяется выражением £к = {mvl!2). Учитывая
(6.4), имеем

£к = (тг2 «2/2) = (/о>2/2). (6.5)
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Величина / = тгг называется моментом инерции. Уравнение (6.5) относится к
материальной точке. Момент инерции тела представляе^умму моментов мате¬
риальных точек, составляющих данное тело:

(6.6)

Найдем соотношение между энергией вращательного движения Евр = (/да2/2),
моментом импульса М = mvr и моментом инерции I = тг2. Поскольку М'г =•
е=пг^2г2, то очевидно, что £вр = М2/2тг2. Таким образом,

£Вр =М2/2/. (6.7)

Найдем выражение для момента инерции двухатомной молекулы, состоящей
из атомов А и В, ядра которых находятся на расстоянии г друг от друга
(рис. 169).

а

А

(6.2)
Рис. 169. Вращение
двухатомной молекулы

Свободное вращение молекулы будет совершаться вокруг оси, проходящей
через центр масс перпендикулярно линии, соединяющей ядра атомов. Пусть рас¬
стояния ядер от оси вращения будут а и Ь (рис. 169). При вращении должно
выполняться соотношение

m Аа = твЬ, (6.8)

где тА и тв — массы атомов А и В; с другой стороны,

а + Ь= г. (6.9)

Решая систему уравнений (6.8) и (6.9), находим выражения для а и Ь:

а= гтв/(тА +- тв)\ Ь = гтА / (тА + тв). (6.10)

Согласно (6.6) момент инерции молекулы АВ будет равен / = тд а2-|-тв Ь2.
Подставляя выражения для а и Ь, получаем

/ =[тА тв/(тА + тв) ]г*. (6.11)

Величина т'АВ, определяемая соотношением

mAB = тК тв I (тА + тВ ) > (6.12)
называется приведенной массой. Таким образом,

/ = «1в'2- (6.13)
7. Выражения для волновых функций гибридных орбиталей.
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sp-гибридйзация

sp2-гибридизация

«W = —= (to + 1/21/рх) • to = ~r= (to - + -y- toy ) :/3 V‘J r FX' /3

I Л /2 , /6 ,
to - -7“ to Г- to )•rr I и о Xp n XP

Y% \ 2 x 2 у
яр8-гибридизация

ф1='1'(^+Ч+Ч+Ч); ф2=т(^+Ч~Ч_Ч):
to = ~ (to - to, + to_v - toz) to = Y - 4 “ 4+ 4) •
8. Спин электрона и магнитные свойства вещества. Если магнит, на концах

которого находятся «магнитные заряды», равные q, поместить в магнитное поле,
то на него будет действовать пара сил, стремящаяся расположить магнит вдоль
силовых линий магнитного поля (рис. 170). Момент сил, поворачивающих маг¬
нит, равен

М = qlH sin <f, (8.1)

где I — длина магнита; Н — напряженность магнитного поля; ср — угол, обра¬
зуемый магнитом с силовыми линиями поля. Произведение ql = |хмагн называют
магнитным моментом.

Как известно из элементарного курса физики, на контур, по которому идет
ток, в магнитном поле также действует пара сил, стремящаяся расположить его
перпендикулярно полю. Поэтому контур с током обладает магнитным моментом;
можно показать, что в данном случае

1^магн = (8-2)

где i — сила тока, a S — площадь контура (рис. 171). При этом магнитный мо¬
мент, который является вектором, направлен перпендикулярно плоскости кон¬
тура.

Движение заряженной частицы по замкнутой траектории аналогично проте¬
канию тока по контуру; оно также обусловливает появление магнитного момента.
Если рассматривать, как это делается в теории Бора, движение электрона по ор¬
бите, то с помощью уравнения (8.2) можно вычислить орбитальный магнитный
момент электрона. Для первой боровской орбиты величина магнитного момента
электрона получается равной

1"магн = (I/2) (eh/mec), (8.3)

где е — заряд электрона; h — постоянная Планка, деленная на 2я; те— масса
электрона; с — скорость света. Величина f\iarH характеризует значение проек¬
ции орбитального магнитного момента электрона; она составляет 0,927- 10~2°
эрг/гаусс и называется магнетоном Бора.

Проекция орбитального магнитного момента электрона на направление
магнитного поля равна произведению магнетона Бора на магнитное квантовое
число mt.

. Электрон обладает собственным магнитным моментом, обусловленным его
спином. Величина проекции его собственного магнитного момента равна одному
магнетону Бора; в зависимости от расположения спина в пространстве она может
иметь положительный или отрицательный знак; эта проекция не может быть рав¬
ной нулю.
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Магнитные моменты электронов в молекулах складываются как векторы.
Когда все электроны в молекуле являются спа¬
ренными, ее результирующий магнитный момент
равен нулю.

Наличие или отсутствие у молекул результирующего магнитного момента
легко может быть определено по взаимодействию вещества с неоднородным маг¬
нитным полем. Если молекулы вещества обладают магнитным моментом, то веще¬
ство является парамагнитным, оно втягивается в магнитное поле; при отсутст¬
вии у молекул магнитного момента вещество диамагнитно, оио выталкивается из
магнитного поля. По силе взаимодействия вещества с магнитным полем может
быть определен результирующий магнитный момент молекул.

Кислород — парамагнитное вещество. Приблизив полюс магнита к струе
жидкого кислорода, легко заметить, что кислород притягивается к магниту. Изме¬
рениями было установлено, что в молекуле Ог есть два неспаренных электрона.

9. Расчет спектров поглощения полиметиновых красителей. Как указыва¬
лось на стр. 176, в цепи углеродных атомов, содержащей сопряженные двой¬
ные связи, которую можно обозначить —(СН=СН)т — я-электроны, не локали¬
зованы; они могут перемещаться вдоль цепи Условия движения электрона в
такой полиметиновой цепи (радикалСН называют метином) довольно близко
соответствуют модели одномерного потенциального ящика (см. стр. 29-тЗЗ).
При помощи этой модели могут быть довольно точно рассчитаны спектры погло¬
щения ряда соединений, выражаемых общими формулами

Рис. 170. Взаимодей¬
ствие магнита с полем

Рис. 171. Контур
с током

;с=сн—(СН=СН)— (А)

н

С2Н—N С=СН—(СН=СН)—с

\

\ /

N—С2Н5
+

(Б)

Путь, по которому могут двигаться электроны, указан пунктиром,



Энергия электрона в'одномерном потенциальном ящике выражается соот¬
ношением Е -= (n2h.2)/(8mea2). В указанных соединениях число делокализован¬
ных я-электронов равно 2т, эти электроны займут т первых энергетических
уровней в одномерном потенциальном ящике, для которых га равно 1,2 т;
на каждом энергетическом уровне будут находиться два электрона с противопо¬
ложно направленными спинами.

Поскольку все энергетические уровни, для которых га с т, заполнены,
при сообщении молекуле энергии будет происходить переход электрона, нахо¬
дящегося на уровне, где га = т, на следующий уросень, для которого п = m + 1,
Молекула будет поглощать кванты, соответствующие энергии данного перехода,
Е = Ет+1—Ет■ Длина волны излучения X, отвечающая этой энергии, может
быть подсчитана с помощью соотношений Е = /гм; ч = (с./Я). Размер потенциа¬
льного ящика а равен длине цепи атомов, вдоль которой может двигаться элек¬
трон. Если считать, что расстояние между атомами углерода в полиметиновой <

О

цепи равно 1,40 А и что концы «ящика» находятся на расстоянии одной длины
связи за атомами азота, то расчет дает результаты, приведенные в табл. 28. Как
видно, вычисленные значения Я довольно близки к наблюдаемым максимумам
поглощения для соединений указанных типов.

Таблица 28

Длины волн излучения, поглощаемого соединениями (А) и (Б)

т

Длина волны максимума поглощения;

экспериментальные данные, А
Длина волны, рассчи¬
танная из модели потен¬

циального ящика^
соединения (А) соединения (Б)

2 4250 3280
3 5600 — 4540
4 6500 5900 5800
5 7600 7100 7060
6 8700 8200 8330
7 9900 9300 9600

10. Решение однородных систем линейных уравнений. Системы уравнений вида

а11х1 + + ••• + fli пХП —

a2lxl “I" a22x2 + ... 4- ainxtl —

Q/sA + a«2*2+ + annxn=Q,

где xit  xn— неизвестные и au, а^г, ... — коэффициенты (первый индекс
соответствует номеру уравнения, второй — номеру члена), называются одно
родными.

Для подобных систем возможны два типа решения. Во-первых, ясно, что
все уравнения будут выполняться при равенстве нулю всех неизвестных: Xi —
= 0, х2 = 0, ..., хп = 0. Такое решение называют нулевым или тривиальным.
Оно имеется всегда. Если система не имеет другого решения, то говорят, что
уравнения несовместимы.

Имеются также системы, для которых кроме тривиального возможно и
другое решение. Условием его существования является равенство нулю детер¬
минанта, составленного из коэффициентов при неизвестных системы. Это выра¬
жается записью

аи а12 O-ln

a2i а22 ... Ощ ,,

ап\ аП2 апп

299



Познакомимся с понятием детерминанта. Пусть имеется таблица, составлен¬
ная из каких-либо величин, например

а b о

d е 1

в h п

Таблица, составленная из каких-либо величин, расположенных в виде рядов и
столбцов, называется матрицей. Образующие матрицу величины называются ее
элементами. Если число строк равно числу столбцов, то матрица будет квад¬
ратной.

Детерминант (определитель)— это величина, вычисляемая из значений эле¬
ментов квадратной матрицы по определенному правилу. Детерминант обозна¬
чают, ставя по обеим сторонам соответствующей матрицы две вертикальные
черты.

Если матрица состоит из четырех элементов, то детерминант определяется
разностью произведений элементов, стоящих по диагоналям, например,

а Ь

с d
= ad — be.

Прежде чем рассмотреть вычисление более сложных детерминантов, введем
понятие о миноре. Минором называют детерминант, получаемый из данного путем
вычеркивания строки и столбца, в которых стоит какой-либо выбранный элемент.

Теперь можно сформулировать правило вычисления любого детерминанта.
Для нахождения значения детерминанта следует умножить каждый элемент
первой строки на соответствующий ему минор и полученные произведения алге¬
браически сложить, взяв их со знаком плюс, если элемент нечетный (первый,
третий и т. д.), и со знаком минус, если он четный. Значения миноров, если это
необходимо, можно вычислить с помощью того же правила. Таким образом любой
детерминант в конечном итоге выражается алгебраической суммой произведений
его элементов. В качестве примера можно привести вычисление детерминанта,
используемого при рассмотрении молекулы бутадиена методом' Хюккеля!

X 1 0 0
х 1 0 1 1 0

1 X 1 0
1 х 1 0= X — 1 х 1

0 1 X 1
О *

0 1
0 1 л

0 X

X 1 1 1 X 1 0 1
*2 — X — 1 4- 1 = X* (х2 — 1) — XX — JC2 + 1 =

1 X 0 X 1 X 0 *

= JC4 — х2 — х'1 — х? + 1 «=. х1 — 3*2 + 1.

II. Значения использованных единиц измерения и физических констант в
системе СИ

I А = КГ*" м

1 г = 10 3 кг*

1 ккал = 4,184* 103Дж.

1 эВ = 1,602-10*1» Дж,
1 Эрр = 10“* Дж.

Заряд электрона е = 1,602* 10_is Кл
Скорость света с = 2,998* 108 м/а,
Постоянная Планка h = 6,626* 1СГН‘ Дж*о.

Магнетон Бора в = 9,274* 10“24 а-м3,
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соединений  78

1. Степень окисления (78). 2. Атомные и ионные радиусы (S0). 3. Координацион¬
ное число (85). 4. Соединения, содержащие связи Э—Н н Э—О (86). 5. Югслотьц
основания и амфотерные соединения (86). 6. Зависимость силы кисло! и оснований
от заряда и радиуса иона образующего их элемента (87)

Глава третья. Электронное строение и свойства элементов и их соедине¬
ний   ................   89

1. Первая группа (89). 2. Вторая группа (90)^ 3. Третья группа^ (91). 4. Четвер¬
тая группа (93). 5. Пятая группа (93). 6. Шестая группа (94), 7, Седьмая груп¬
па (95). 8. Восьмая группа (96). 9. Некоторые выводы (97).

Г п й в 1 четвертая. О значении периодического закона  98

ЧАСТЬ III.

СТРОЕНИЕ МОЛЕКУЛ И ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ

Введение    » •
1. Молекулы, ионы, свободные радикалы (101). 2. История развития представле¬
ний о химической связи и валентности (102). 3. Теория химического строения
А. М. Бутлерова (104), 4. Структурная изомерия (106). 0. Пространственная
изомерия (108).

Гл1 ва первая. Основные характеристики химической связи — длина, на¬
правленность, прочность  113

1. Длины связей (ИЗ). 2. Валентные углы (114). 3. Прочность связи (119)
Глава вторая. Физические методы определения структуры молекул ... 123

1. Электронография (123). 2. Молекулярные спектры (129).
Глава третья. Основные типы химической связи — ионная и ковалентная

связи  133
1. Электроотрицательность элементов (133). 2. Ионная и ковалентная связи (134),
3. Дипольный момент и строение молекул (136). 4. Эффективные заряды (141)
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Глава четвертая. Квантовомеханическое объяснение ковалентной связи 142
1. Решение уравнения Шредингера с использованием приближенных функций (143).
2. Кривые энергии для молекул (149). 3. Результаты квантовомеханического рас¬
смотрения молекулы водорода по Гейтлеру и Лондону (151). 4. Валентность
элементов на основании теории Гейтлера и Лондона (156). 5. Объяснение направ¬
ленной валентности (161). 6. Одинарные, двойные и тройные связи (169) . 7. До-
норно-акдепторная связь (177). 8. Связь в электронодефицитных молекулах (182).
9. Метод молекулярных орбиталей (183). 10. Молекулярные орбитали в двух¬
атомных молекулах, состоящих из атомов 1-го и 2-го периодов (189). 11. Метод
Хюккеля (193)

Глава пятая. Ионная связь  203
1. Энергия ионной связи (203). 2. Поляризация ионов (206) 3. Влияние поляри¬
зации на свойства веществ (209). 4. Полярная связь и электроотрпцательность
(212).

Глава шестая. Химическая связь в комплексных соединениях   213
1. Комплексные соединения (213). 2. Изомерия комплексных соединений (215).
3. Объяснение химической связи в комплксных соединениях с помощью электро*
статических представлений (216). 4. Квантовомеханическне методы трактовки
химической связи в комплексных соединениях (217). 5. Метод валентных связей
(218). 6. Теория кристаллического поля (221). 7. Молекулярные орбитали в ком¬
плексных соединениях (225)

Глава седьмая. Водородная связь   232

ЧАСТЬ IV.

СТРОЕНИЕ ВЕЩЕСТВА В КОНДЕНСИРОВАННОМ СОСТОЯНИИ

Введение     237
1. Агрегатные состояния (237). 2. Межмолекулярное взаимодействие (240)

Глава первая. Кристаллическое состояние .    243
1. Особенности кристаллического состояния (243). 2. Исследование структуры
кристаллов (249). 3. Типы кристаллических решеток (253). 4. Некоторые кристал¬
лические структуры (255). 5. Дефекты в кристаллах (262). 6. Энергетика ионных
крнсталлоз (265). 7. Металлы и полупроводники (270)

Глава вторая. Жидкое и аморфное состояния .      276
1. Строение жидкостей (276), 2. Строение жидкой воды (279). 3. Растворы элек¬
тролитов (280). 4, Аморфное состояние (285)

Приложения . . . •  288
1. Определение отношения е/т для электрона (288). 2. Характеристики волново¬
го движения. Интерференция и дифракция волн (289). 3. Построение уравнения
Шредингера (291). 4. Поляризация света (292). 5. Вывод соотношения, описыва¬
ющего дифракцию электронов на молекулах (293). 6. Момент инерции (295).
7. Выражения для волновых функцний гибридных орбиталей (296) .8 . Спин элект¬
рона и магнитные свойства вещества (297). 9. Расчет спектров поглощения поли*
метиновых красителей (298). 10. Решение однородных систем линейных уравнении
(299). 11. Значения использованных единиц измерения и физических констант с
системе СИ (300)
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