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«Связь - это своего рода

межатомное, межмолекулярное

или межионное притяжение,

которое удерживает вместе два

или более компонентов (атомы,

молекулы или ионы)».

Химическая связь



правила октета: каждый атом делит с соседним
атомом для достижения полной валентной оболочки
с восьмью электронами.

Поделенные пары описаны Г. Н. Льюисом в 1916 г. 

1. Правила октета



Наличие электронов, превышающих число валентных

электронов октета, называется ГИПЕРВАЛЕНТНОСТЬЮ.

Атомы с более чем 8 электронами, участвующими в

образовании связи с центральным атомам называются

гипервалентными атомами.

Это явление называется расширенным октетам и

встречается в основном в тех элементах, находящихся

после 2 периода.

Например, в молекуле SF6 участвуют 12 электронов в

образовании связей с центральном атоме. При этом

учитывается наличие пустых d-орбиталей для размещения

дополнительных электронов.

2. Гипервалентность



Доля ионной связи в различных связях

Связь C-I C-H C-Cl C-F

Доля

ионной 

связи, %

0 4 6 40

Связь H-Cl H-F Be-F Li-F

Доля

ионной 

связи, %

18 45 80 89

С переходом связи C-I к связьи C-F увеличивается уровень ионизации связи.



Недостатки метода ВС:

 - Образование связей в некоторых веществах без участия
электронной пары. Еще в XIX веке англ. физик Tomson
открыл H2

+

 - вещества имеющие неспаренных электронов притягиваются
к магниту. (жидкий или тв. О2)

 - наличие спаренных электронов у радикалов.

 - структуру бензола метод ВС не смог объяснить.

 - теорию роли неспаренных электронов выдвигали в 1932 г.
англ. ученые Хунд и Маликкен, и называется теория
молекулярных орбиталей (МО) .

3. Метод молекулярных орбиталей



Связывающая симметрическая функция:

1 = C1 1 + C2 2

Разрыхляющая антисимметрическая функция :

2 = C1 1 - C2 2

C1, C2 - коэффициенты;

1, 2 - волновая функция состояния электрона в 1 и 2 ядре;

1 - симметрическая функция;

2 - aнтисимметрическая функция.

В молекуле описывается состояние электрона при
воздействии двух ядер и одного электрона, то
движение электрона выражается волновой функцией:



Связывающие орбитали Разрыхляющие орбитали



В MO не учитывается взаимодействие
электронов между собой в составе молекуле.

AO имеется    s,  p, d,  f  орбитали.

MO тоже       , , ,  мол. орбитали.

в AO энергия электрона зависит от главного и
орбитального квантового числа, но не зависит
от магнитного квантового числа.

В MO энергия электронов зависит от главного,
орбитального и магнитного квантового числа.



Если  = ±1 ,  - состояние

n связыв.e – число электронов в связывающих орбиталях;   

n разрых e – число электронов в разрыхляющих орбиталях; 

2H(1s1) →H2[ связыв 1s)2]  

Порядок связи равно 1:           

2  - 0

ПС= ------------- = 1           

2

При образовании молекулы H2 выделяется
435 кДж/моль энергии.   2H(1s1) →H2[связь 1s) 2]

n связыв е - n разрых e

ПС = -----------------------

2



H(1s1)+H+(1so)→H2
+

[( связыв. 1s1)]. 

Hе(1s2)+He(1s2) →He2

[( связыв 1s)2( разрых 1s)2].

He(1s2)+He+(1s1)→He2+

[( связыв 1s)2( разрых 1s)1].

Строения молекулярного ион водорода H2
+, 

молекула гелия и ион гелия He2
+ по методу МО



Энергетическая схема образования молекул B2 и С2



N(2s22p3) + N(2s22p3) → N2 O(2s22p4) + O(2s22p4) → О2

[( св.2p)2( св.2p2)2 ( раз.2po)2( раз.2po)2] [( св.2p)2(  св.2p2)2 (  раз.2p0)2( раз.2p2]

ПС = 6-0/2=3 ПС = 6-2/2=2

Структура молекул азота и кислорода по методу МО



Структура молекул СО и NО по методу МО

ПС = 6-0/2=3 ПС = 6-1/2=2,5



 - MO объясняет устойчивость любой
ядерной системы и электронов;

 - магнитные и оптические свойства
молекул и комплексных соединений;

 - состояние каждого электрона в молекуле.

Преимущества метода МО



Энергетическая схема образования молекул NO-



Энергетические схемы образования молекулы 
CN и молекулярного иона CN- .



Энергетическая схема образования молекул CO2



Между молекулами имеется ориентационные,
дисперсионные и индукционные взаимодействия.

Дисперсионное - обусловлено взаимодействием молекул
друг с другом за счет их мгновенных микродиполей.

Ориентационное - взаимодействие проявляется между
полярным молекулами. Чем более полярны молекулы,
тем сильнее они притягиваются и тем самым больше ОВ.

Индукционное - взаимодействие осуществляется за счет
их индуцированных диполей. ИД тем больше, чем
больше электрическая момент диполя и поляризуемость
молекулы.

4. Межмолекулярные взаимодействия



Силы межмолекулярного взаимодействия, возникающие
без передачи атомами электронов называется ван-дер-
ваальсовые силы или взаимодействия.

Ван-дер-ваалсь силы обуславливают притяжение молекул
и агрегацию вещества, превращение газообразного
вещества в жидкое и далее в твердое состояние.

При охлаждении газообразного хлора между кристаллами
возникают дисперсионные силы. При разложении
хлора на атомы выделяется 243 кДж/моль.
при переходе кристаллов хлора на газы энергия
сублимации составляет 25 кДж/моль.



Спасибо за внимание!


