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Обобщены данные по сравнительной количественной оценке силы ки-
слот Льюиса. Показано, что относительная кислотность и основность по
Льюису мало зависят от объектов сравнения.

Обзор дополнен важнейшими работами, касающимися рассматривае-
мой области.
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1. ТЕРМИНОЛОГИЯ, ИСТОРИЯ И ЗНАЧЕНИЕ КИСЛОТ ЛЬЮИСА

Как известно, электронные представления в понятия кислота и осно-
вание ввел Льюис |>-2. Он писал: «С достаточной общностью мы можем
сказать, что основанием является вещество, обладающее неподеленпой
парой электронов, которая может быть использована для образования
стабильной электронной конфигурации другого атома, тогда как кисло-
та— это вещество, комплектующее стабильную группировку на одном из
собственных атомов за счет неподеленной пары другой молекулы. Други-
ми словами, основное вещество предоставляет пару электронов для хи-
мической связи, а кислотное акцептирует такую пару».

Льюисовской фундаментальной кислотно-основной реакцией является
прямая стадия равновесия (1) с образованием координационной кова-
лентной связи; ее обращение соответствует гетеролизу связи:

А + :В г± А:В (1)
кислота основание аддукт

Родственными являются и гетеролитические процессы (2) — (4).

А1 + А2: В ^ А2 + А1: В (2)

(3)

(4)
* Quart, Rev, 25. 171 — 199 (1971). Перевод с англ. В. В. Кузнецова и Н. Н. Богда-

шева под ред. А. Д. Гарновского и Ю. В. Колодяжиого.

кислота

в1 +
основание

А 1 : В1 А

аддукт

А : В2 ;
аддукт

- А 2 : В2 ;-
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аддукт

А 2 : В1
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Точка зрения Льюиса охватывает все явление в целом, включая рас-
смотренные ниже общеизвестные альтернативные определения 3 - 8 , систе-
матику систем в растворителях3 и формулировки, обычно приписывае-
мые Бренстеду 4~6 и Лаури 7~8.

Чтобы увидеть, что концепция протонного переноса Бренстеда — Лау-
ри вытекает из льюисовской, достаточно сравнить типичное кислотно-ос-
новное равновесие Бренстеда — Лаури (5) с уравнением (3)

В ^ + В 2 : Н+ ^ В1: Н+4-В 2 (5)

Протон в уравнении (5) является кислотой Льюиса А в (3). В схеме
Льюиса протонодоноры, то есть единственный тип кислоты по Бренстеду
и Лаури, часто (хотя и не всегда) представлены как аддукты протона и
основания.

Таким образом, несмотря на утверждение обратного, формулировка
Бренстеда — Лаурн может логично быть включена в льюисовскую кон-
цепцию.

Взаимодействия типа системы — растворитель9 также охватываются
концепцией Льюиса. Например, реакция (б), протекающая в жидком ам-
миаке между NH4C1 (кислота) и NaNH2 (основание), является просто
другим выражением уравнения (3), так как ионы натрия и хлора не иг-
рают существенной роли:

NH4

+ -f СГ :- Na+ + NH^ -^* 2NH3 + Na+ -f СГ (6)

Эта же реакция записана более точно в терминах Льюиса в уравне-
нии (7):

NHJ -!- Ш ; ^ NH:! -\- NH3 (7)
аддукт основание аддукт основание

На основе воззрений Льюиса, в настоящее время 1 0 · 1 1 кислотн. под-
разделяются на вакантно-орбитальные (Н+, М"+, МХ„), π-кислоты (три-
нитробензол, тетрацианэтнлен) и σ-кислоты (Ь, НС1, PhOH); при этом
наименования различных классов соответствуют предназначению элект-
ронной пары, переданной основанием. Однако из-за неизбежной неопре-
деленности относительно деталей связывания в каком-либо конкретном
случае, эти названия не следует рассматривать слишком строго. Во вре-
мена Льюиса идея о том, что электроны, отданные основанием, скорее
должны размещаться на орбитали, охватывающей всю или большую
часть молекулы кислоты, а не быть заметно локализованными между ак-
цепторным и донорным атомами, была неизвестна. Во многих случаях
льюисовская схема все еще приемлема, но уже не следует говорить о не-
поделенной паре, всегда завершающей устойчивую группировку одного
из кислотных атомов.

Такое утверждение может еще иметь место, но естественно, является
слишком упрощенным. Тем не менее основная идея Льюиса о передаче
и акцептировании электронов остается неизменной в свете современных
представлений, и все типы дативного взаимодействия охватываются лью-
исовскими определениями.

Хотя эти определения охватывают самые важные понятия относитель-
но кислот и оснований, одновременно широко используются и более огра-
ниченные представления, в частности, выдвинутые Бренстедом и Лаури.
Наиболее влиятельными современными авторами, поддерживающими
взгляды последних, являются Белл 12~14 и Шатенштейн 15. Их работы со-
держат, главным образом, сводки примеров, в которых предполагается
существенно различное поведение льюисовских и бренстедовских кислот.
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Мы считаем, что эти различия не могут быть приняты сегодня. Выводы
Белла устарели и глава 8 исправленного издания 12 содержит ошибочные
факты.

Шатенштейн 15 отклоняется от прямой ортодоксальности Бренстеда —
Лаури, признавая образование водородной связи как кислотно-основное
взаимодействие.

Соответствие водородной связи уравнению (5) с его сопряженными
кислотно-основными парами всегда вызывала затруднения у сторонников
Бренстеда — Лаури. Они должны были либо дискредитировать саму во-
дородную связь 1 2 ' 1 3, что совершенно нереально9' 1 0>1 5·1 6, либо принять ее;
тогда открывается путь к аналогиям, подобным (I) и (II), которые Ша-
тенштейн вынужден рассматривать как существенно различные:

(υ (н)

В некоторых средах водородная связь является единственной формой
кислотно-основного взаимодействия, имеющего место в водородсодержа-
щшГсоединениях и · 1 6 - 2 5 . Это не вызывает никаких трудностей для опре-
делений "Льюиса. В водородной связи (ур. 8) протонодоноры ведут себя
как кислоты Льюиса. Когда те же самые соединения вступают в полный
протонный перенос, как в уравнении (9), они ведут себя как аддукты:

В J- НХ г± В . . . . Η—Χ • (8)

B r H X i BH+ Ь X" (9)

Два наиболее важных возражения относительно значения определе-
ний Льюиса, относятся в основном к их практическому применению. Во-
первых, Бэлл и Шатенштейн считают, что: 1) определение констант рав-
новесия для процессов, подобных (5), дает удобный метод сравнения
силы кислот (или оснований); 2) такие сравнения обнаруживают широ-
кую регулярность, которая исчезает, когда рассматриваются апротонные
кислоты.

Во-вторых, утверждается, что определения Льюиса слишком общие,
чтобы быть применимыми (они включают в себя всю химию). В дейст-
вительности, они включают только гетеролитические процессы. Два дру-
гих общих класса реакций—гемолитические (т. е. свободно-радикаль-
ные) и окислительно-восстановительные, которые не требуют участия
электронных пар, исключаются из концепции Льюиса.

Малоизвестные определения Усановича2 6 '2 7 кислота— основание яв-
ляются даже более общими, чем льюисовские, так как охватывают также
окислительно-восстановительные явления. Это неудачное смешивание
различных по электронному механизму процессов, включающих отдачу
и распределение электронных пар (кислота — основание) и отдачу одного
или более электронов без разделения (окисление-восстановление) явля-
ется удивительно общим. Эти представления глубоко укоренились в ли-
тературе по окислению-восстановлению, что приводит к большей пута-

* Мы не можем согласиться с этой критикой достаточно известной 2 8 ~ з г и в об-
щем оправданной 2 9 концепции М. И. Усановича. (Прим. ред. перевода).
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Громадное большинство кислотно-основных равновесий соответствует
реакциям, подобным (2), (3) и (4) чаще, чем (1). Поскольку уравнение
(3) идентично-уравнению (5), не представляется трудным использовать
константы равновесия кислотно-основных процессов по Льюису как меры
•кислотно-основной силы и тогда понятие «кислота» распространяется не
только на водородные кислоты. Единственное остающееся возражение,
следовательно, касается общности количественных оценок, обнаруживае-
мых в таком широком ряду объектов. Сам Льюис считал, что количест-
венные сопоставления должны быть очень ограниченными, так как отно-
сительная кислотность и основность должны зависеть от выбора объектов
сравнения. Эта точка зрения бесконечно повторялась сторонниками бо-
лее ограниченных определений и в результате стала почти аксиоматич-
ной даже до того, как появилось достаточно информации, чтобы прове-
рить ее. Однако указанное положение о зависимости относительной кис-
лотности и основности от объектов сравнения ошибочно, что и будет по-
казано в настоящем обзоре.

II. КОЛИЧЕСТВЕННОЕ ИЗМЕРЕНИЕ ЛЬЮИСОВСКОЙ КИСЛОТНОСТИ

Независимо от положения Малликена 33~35 о квантовомеханической
природе донорно-акцепторной связи, большинство недавних иоследова-
ний, касающихся кислот Льюиса, включало количественное определение
их кислотности. Еще совсем недавно количественные измерения кислот-
но-основных равновесий были в основном ограничены водородными кис-
лотами или металлическими ионами в водных растворах. Основная при-
чина этого заключалась в применимости хорошо известных, сравнитель-
но простых методик для таких измерений. Однако растущий, интерес к
неводным растворителям, всесторонняя важность катализаторов Фриде-
ля — Крафтса, описание спектров переноса заряда и стимулирование
интереса, вызванного теоретической работой Малликена, привели теперь
к появлению количественной информации для большинства возможных
классов льюисовеких кислот.

Для количественного выражения льюисовской кислотности, как мы
показали ранее36, имеется лишь один достаточно удовлетворительный

{ Л С ^ Я Х Вподход: измерение констант равновесия ^агщющ^^АЛ^Х, В случае сме- j
си двух кислот, более сильной обычно считается та, которая связывает |
большее количество основания. Эту информацию надежно дают только {
значения AG0, а не, например, значения АН. Использование констант рав- I
новесия как общей меры кислотности согласуется также с многочислен- j
ными предшествующими определениями для водородных кислот и метал- I
лических ионов в водных растворах. Поэтому в обзоре будут рассматри- !
ваться только константы равновесия. Все приведенные результаты отно- j
сятся к гомогенным системам. ;

Простое"Льюисовскоё" кислотно-основное равновесие, подобное (1), ·
обнаружено только в газовой фазе или, возможно,37 в чрезвычайно ела- ;
бых кислотных или основных растворителях, таких, как гексан или че- i
тыреххлористый углерод. Тем не менее изучены многие подобные равно- :
весия.

Соответствующая константа равновесия — К=аАв/аА-а-в~САв/Сл-Св.
Для газов концентрации (С) она обычно выражается через давление.
В растворе, где разница между концентрацией и активностью более зна-
чительна, имеющиеся немногочисленные результаты включают поправоч-
ные коэффициенты активности, за исключением данных, полученных в 4
разбавленных водных растворах. Следовательно, кроме результатов,
приводимых для водных систем, обсуждаемые константы основаны пре-
имущественно только на концентрациях.
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Как отмечено выше, равновесий, подобных (1), мало. Поскольку экс -
периментальные данные включают чаще основные, а «е кислотные рас-
творители, наиболее изученный тип кислотно-основного процесса соот-
ветствует уравнению (3), или, записывая В2 = S== растворитель,— уравне-
нию (10) ' . . ' ' • ' ' .

AS + B ;uA<B + S ' (10)

В последнем AS обозначает кислоту, координированную с растворите-
лем. Константа равновесия теперь равна K—CAH-CS/CAS-CB.

Для водных систем при определении К условно"~опускают" раствори-
тель. Распространяя этот подход на уравнение (10), имеет К, = САЪ/СА-СЪ,
что идентично по форме выражению для К из уравнения (1).

Все вышеупомянутые уравнения относятся к монокислотным или мо-
ноосновным молекулам. Некоторые кислоты Льюиса, особенно ионы ме-
таллов и ковалентные галогениды металлов, являются полиосновными
(например, ур. 11).

г/В + МХ„ г± МХ„В„ (11)

За исключением хелатирующих оснований, частицы В взяты в отно-
шении 1 : 1, 1 :2 и т. д. в последовательных равновесиях. Мы будем в ос-
новном иметь дело только с образованием аддуктов 1:1.

Кроме исследований, использующих низкие концентрации безводных
серной, фтористоводородной или подобных кислот, количественное изу-
чение систем с ковалентными галоидами металлов М(На1)„ представля-
ет в целом громадные экспериментальные трудности. Именно поэтому
работа ограничивается или газовой фазой, или тщательно высушенными
неводными растворителями 36. Следы воды не только частично нейтрали-
зуют такие кислоты, но часто разлагают их. В разделе III мы описыва-
ем имеющиеся экспериментальные методы и кратко обсуждаем условия,
ограничивающие надежность результатов.

III. ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНЫЕ МЕТОДЫ

1. Измерения в газовой фазе

В газовой фазе количественно изучено п · 3 1 · 3 6 · 3 8 · 3 9 сравнительно не-
много кислотно-основных равновесий. Это справедливо даже для протон-
ных кислот, способных к образованию водородных связей20. Методики
измерений в газовой фазе включают определение равновесных давле-
ний. Некоторые типы систем, таким образом, полностью исключаются,
а в других, когда один из компонентов относительно нелетуч и его дав-
ление весьма низко, измерение К неточно. Эти обстоятельства и экспери-
ментальные трудности, присущие работе в газовой фазе, ограничивают
исследование только органическими системами или кислотами-Μ·Χη, где
М — элемент III группы периодической таблицы38. В благоприятных ус-
ловиях могут быть получены точные значения К-

2. Измерения в жидкой фазе

Для определения концентрации растворенного вещества в жидкой
фазе используются самые разнообразные метояики. Наиболее обычными
методами для водных растворов являются^ол^шшо^1ет^ия2_УФ:_и_ види-
мая спектроскопия 4°-42. Для неводных сред методы включают криоско-
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пию, ЯМР-, ИК- и УФ-спектрофотометрию *. Иногда используются рас-
творимость или другие методы2 1·2 3·4 3-4 5.

Точность, получаемая с применением потенциометрии и УФ-спектро-
фотометрии, обычно очень высока. ЯМР- и ИК-спектроскопия более ог-
раничены областью концентраций растворенного вещества, которую обыч-
но можно использовать. Наконец, криоскопия и растворимость — сравни-
тельно неточные методы с несколько ограниченными температурными
пределами. Наиболее широко используемый теперь метод — УФ-спектро-
фотометрия 3 6 · 3 7 . Он имеет то преимущество, что дает возможность опе-
рировать с очень низкими концентрациями реагентов. Однако следует
учесть, что при работе с системами, чувствительными к влиянию случай-
ной влаги, это преимущество становится опасным, так как ни один рас-
творитель не может быть обезвожен полностью. Поэтому измерения с ки-
слотами, подобными H2SO4 или М(На1)„, выполняемые в негидроксиль-
ных растворителях при концентрациях 10~4 моль/л, могут включать су-
щественную ошибку. Частое и обычно правомерное использование в УФ-
методике больших избытков одного компонента может также приводить
к ошибкам, если образуются полимерные комплексы 37.

Хотя обычно могут применяться один или несколько различных типов
спектрофотометрии, недавно получил развитие относительно точный тер-
мический метод4 3·4 6. Он позволяет определить АН и AG°, и его исполь-
зование в некоторых случаях предпочтительно42·46.

IV. ПРЕДСКАЗАНИЕ СИЛЫ КИСЛОТ

В этом, как и в последующих разделах, основное место отводится_ко.:_
валентным кислотам МХп, где М_—обычно атом металла, η — его типич-
ная валентность, X — атом галогена или органический радикал. Внима-
ние будет уделено равновесиям, подобным (11), аналогичным уравне-
нию (1), в котором МХ„ не разлагается. Следующее качественное обсуж-
дение, данное в деталях в работе35, основано исключительно на модели
валентной связи.

1. Влияние электронной конфигурации Μ

Предполагая существование ординарной связи между основанием и
МХП, и, таким образом, исключая временно как хелатные эффекты, так
и двойные связи между Μ и каким-либо атомом основания, мы можем
сформулировать три основных принципа.

а. Кислотность МХП (при п<4) может проявляться вследствие стрем-
ления Μ заполнить внешний электронный октет одной (или более.), парой
электронов основания. Когда требуются две электронные пары, проявля-
емая кислотность при одинаковых прочих факторах меньше, чем в слу-
чае одной пары. Последнее связано с меньшим выигрышем энергии в слу-
чае присоединения первой пары (не завершающей октет) и возникновени-
ем отрицательного заряда на металле (когда присоединяется вторая па-
ра).

Кислотное поведение будет также наблюдаться, когда дтщ. металла
в.МХ^ уже имеет достаточно устойчивую электронную конфигурацию, но
Μ является элементом, который за счет с?-орбнталей может расширять
свои внешний электронный уровень до альтернативной устойчивой кон-
фигурации, включающей 10, 12 или, возможно, 14 электронов. Возника-
ющая при этом кислотность должна быть менее заметной, так как за-

* Автор недооценивает роли потенциометрического метода при работе в невод-
ных средах 21· 23· 4 3~4 5 {Прим. ред. перевода).
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вершение таких больших уровней обычно энергетически менее выгодно,
чем заполнение октета. Как и в случае октета, образование больших кон-
фигураций, вероятно, должно быть наиболее энергетически выгодным,
когда для завершения требуется лишь одна электронная пара.

б. При равенстве других факторов ожидается, что кдсдотность Μ бу-
дет снижаться в пределах какой-либо группы периодической таблицы с
увеличением атомного объема (то есть, с возрастанием атомного номера)
вследствие •"ослабления взаимодействия между зарядом ядра и вновь
входящими электронными парами (ср. Правила Фаянса).

в. Использование d-орбиталеи, особенно внешних, будет тем более
легким и эффективным, чем тяжелее М. Это положение объясняется сбли-
жением энергий различных атомных орбиталей и уменьшением сжатия
орбиталей с возрастанием атомного номера Μ. Β χεχ группах МХП, кото-
рые используют d-орбитали, будет менее заметен эффект принципа (б).
Помимо этого, возрастание размера Μ иногда выгодно и по стерическим
соображениям (см. ниже).

Эти принципы позволяют много понять и предсказать. Например
(принцип а), доступны определению лишь немногие константы равнове-
сия соединений элементов I группы, так как в этих соединениях для за-
вершения октета необходимы три электронные пары. В ковалентных сое-
динениях группы II (например, ZnBr2, Cdl2) для Μ обычно требуются
две дополнительные электронные пары и в согласии с принципом (а)
должны наблюдаться лишь умеренные кислотные свойства. Принцип (б)
предполагает, что по отношению к стандартному основанию последова-
тельность кислотности в соединениях будет следующей: Z n > C d > H g .

Дляэлементов III группы, согласно принципу (а), ожидается образо-
вание наиболее, кислотных соединений МХП, поскольку Μ требует лишь
одной пары электронов. Обычные ковалентные соединения этой группы
(например, BF3, AICI3, GaBr3 и т. д.) входят в состав большинства хоро-
шо известных катализаторов Фриделя — Крафтса. Принцип (б) предпо-
лагает порядок кислотности B > A l > G a > I n > T l для сравнимых соедине-
ний. В другой подгруппе трехвалентные соединения должны обнаружи-
вать кислотности Sc>Y>La.

Элементы 1.V группы в их обычных ковалентных соединениях МХ4

уже имеют комплектованный октет. Следовательно, «насыщенный» атом
углерода не будет обладать кислотными свойствами при любых обстоя-
тельствах (потому что элементы первого периода не имеют доступных
d-орбиталей). Аналогично ожидается, что кислотность SiX4 очень слаба
и эта группа соединений является хорошим подтверждением принципа
(в)..- В подгруппе Б действие противоположных принципов (б) и (в), как
можно предположить, приведет к максимуму кислотности у производных
олова. В подгруппе А предсказание затруднено, поскольку расширение
октета теперь затрагивает внутренние d-орбитали,а такие орбитали в об-
щем ближе по энергии к s и р-валентыым, чем внешние d-орбитали. Одна-
ко можно представить, что Ti<Zr£^Hf, поскольку Zr и Ш имеют близкие
размеры. Использование внутренних d-орбиталей для подгруппы А озна-
чает, что можно ожидать порядок Ti>Ge и Zr>Sn.

Рассуждения, подобные предыдущим, могут быть применены к осталь-
ным группам периодической таблицы36, но и вышеприведенное обсужде-
ние достаточно наглядно.
; VII группа, содержащая галогены, между тем, особенно интересна с
точки зрения кислотности по Льюису. Эти элементы, обычно однокова-
лентные, будут похожими на представителей IV и VI групп: их нижерас-
положенные члены являются весьма слабыми кислотами по отношению
к вышерасположенньш членам (особенно I) и способны к октетному до-
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полнению в подходящих условиях. Например, в случае присоединения к
электроноакцепторному заместителю, поскольку такие заместители име-
ют тенденцию стабилизировать большие внешнеэлектронные оболочки.
В частности, хорошо известны аддукты, подобные 1з~ и СбН6->-1С1. Не-
сомненно, вследствие аналогичных причин возникают слабокислые свой-
ства четыреххлористого углерода (С1—СС13)

 47. Порядок кислотности,
ожидаемый для галогенов, в сравнимых соединениях, следующий:
F < C l < B r < I . Однако общий уровень их кислотности не высок. ,

Высказанные соображения, очевидно, имеют приблизительный харак-
тер. Теория молекулярных орбиталей (МО) может описать многочислен-
ные кислотно-основные взаимодействия без использования акцепторных
d-орбит, которые привлекаются в теории валентных связей. Таким обра-
зом, теория МО может действительно давать альтернативы к маллике-
новскому приближению валентной связи s 4· 37>48.

Усовершенствование подхода к оценке относительной кислотности, ос-
нованного на использовании d-орбиталей, может быть только временным.
Однако и наш качественный подход позволяет предсказать порядок от-
носйтельной кислотности: BX3>AlX3>FeX3>GaX3>SbX5>InX3>SnX4>
>AsX5>ZnX2>HgX2. Читателям, знакомым с каталитической активно-
стью ковалентных галогенидов, эта последовательность покажется впол-
не приемлемой49.

Подобные качественные предсказания кислотности могут быть вы-
полнены и для других типов кислот, например, для таких, в которых цент-
ральный атом металла заряжен, как в МХП^+, где X может быть любым
лигандом (Н2О, NH3, галоген и т. д.). Так называемые И
В

( ) ^ ^ ^
Вильямса^оторые показывают последовательность кислотности^прояв-
ляемой некоторыми переходными металлами в состоянии М2+ в воде, мо- *.
гут быть качественно обоснованы на базе только принципа (б) 40· 41.отГ5т.~
Согласно тому же принципу, можно ожидать последовательность^)^*^*
> C a 2 + > S r 2 + > B a 2 + и просто на электростатической основе порядок
Li+<Mg2+<La3+. Электроотрицательности, ионные радиусы, ионизаци-
онные потенциалы являются измеряемыми свойствами, которые наиболее j
близко отражают количественные принципы, которые мы сформулирова- }
ли. Для металлических ионов, характеризующихся разнообразными па- I
раметрами, предложены эмпирические уравнения, связывающие наблю- !
даемые равновесные константы с их свойствами52. Такие уравнения, од- !
нако, не имеют никакой строгой теоретической основы. j

Многие классы льюисовских кислот не имеют единого, центрального |
акцепторного атома (например, такие кислоты, как тринитробензрл) или j
имеют водород, играющий эту роль (как в Н+ или НХ). Для этих кислот j
электронная структура центрального атома либо несущественна, либо не- I
изменна, и величина кислотности определяется главным образом, заме- «
стителями у акцепторного центра. Заместители X влияют также на кис- {
лотность, проявляемую молекулами МХ„. j

2. Влияние заместителей Χ ί

а. Полярные эффекты. Поскольку основная функция Μ в МХ„ состоит j
в присоединении электронных пар, любой заместитель X, который оттал- j
кивает электроны, относительно водорода, будет уменьшать кислотность \
Μ по сравнению с соответствующим Μ — Η соединением. И, наоборот,
электроноакцепторные заместители будут увеличивать кислотность М.
Обычно для МХге индуктивные эффекты заместителей наиболее важны; ι
таутомериый электронный перенос часто уменьшается из-за отсутствия *
достаточного перекрывания между участвующими в связи орбиталями :

заместителя и соответствующими орбиталями металла. . ;
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б. Стерические эффекты. Тенденции, ожидаемые на чисто полярной
основе, могут быть нарушены стерическимн эффектами. Если замести-
тели, присоединенные к акцепторному центру кислоты, являются объем-
ными, и особенно если акцепторный центр мал, эти заместители могут
препятствовать близкому контакту основания и ограничивать его вра-
щение в аддукте. Подобные эффекты наблюдаются, когда регибридиза-
ция, необходимая для образования аддукта, .приводит заместители в по-
ложения, в,которых они мешают друг другу. Стерические отталкивания и
дополнительные ограничения вращения в аддукте делают последний ме-
нее устойчивым и, следовательно, уменьшают эффективную кислотность
кислоты *.

3. Влияние структуры основания ι

а. Электронная структура основания. Обычно тольшз_соещненияг со-
держащие элементы групп кислорода, азота гГфтора, имеют несвязываю-
щие электр;отнъшлшр:м>: пригодные для передачи кислотам. Вместе "с тем
перенасыщенные соединения могут выступать как основания благодаря
их/ π-электронным системам. Основания, следовательно, могут быть клас-
сифицированы как п- или π-доноры; η-доноры наиболее обычны, а азот
и кислород являются типичными донорными атомами. Характер элект-
ронных naj) будет, конечно, определяться заместителями у донорного
атома. Наличие у основания более чем одной электронной пары, пригод-
ной для отдачи, и вакантных орбиталей, пригодных для приема электрон-
ной пары от «кислоты», важно лишь в частных случаях. В основном же
при кислотно-основном взаимодействии первостепенным является обра-
зование ординарной связи. В таких случаях для реакций, подобных (IV,
2, 1), при отсутствии стерических эффектов можно ожидать, что рассмат-
риваемые ряды оснований будут проявлять близкий порядок относитель-
ной-основности по отношению к любой кислоте, включая и протон.

б. Стерические эффекты. Так же как для кислот (раздел IV, 2, б), для
оснований присутствие объемистых заместителей может препятствовать
аддуктообразованию и, таким образом, уменьшать основность.

в. Последовательная координация. Если кислота может образовывать
более чем один аддукт (например, МХ4—кислоты дают аддукты МХ4-В
н МХ4-В2) эффект первой основной частицы В в координации заключа-
ется в образовании новой кислоты. Сравнительная кислотность МХ4В и
МХ4 будет зависеть от различных электронных и стерических эффектов,
связанных с введением молекулы В. Если Μ и В связаны ординарно,
МХ4В из-за неизбежного переноса заряда будет слабее. Кроме того, сте-
рическое препятствие, если оно будет, вероятно, должно проявляться
сильнее в МХ4В, чем в МХ4. Этот общий вывод подтверждается данны-
ми 3 6-5 6 по последовательной координации кислот МХ4 и металлических
ионов и не будет освещаться детально.

г. Полифункциональные основания. Соответствующие кислоты и по-
лифункциональные основания могут образовывать хелатные аддукты,
например (III):

CH
ι

CH

МХ2

N<*

(Ш)

* Полезный материал по этому вопросу содержится в " · 53~~55 {Прим. ред. пере-
вода)

4 Успехи химии, № 6
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Очевидно, этот эффект * приводит к значительно повышенной устойчи-
вости таких эквимолекулярных аддуктов по сравнению с устойчивостью,
проявляемой той же самой кислотой с подобными основаниями, имею-
щими только один донорный центр. Это установлено 36> 40>56, как для МХ„,
так и для ионов металлов. В последнем случае часто подчеркивается ка-
талитическая активность этих ионов.

4. Влияние растворителей

Большинство кислотно-основных равновесий изучено в растворах.
Эффекты растворителей имеют первостепенное значение для таких рав-
новесий, но изучены сравнительно мало и недостаточно хорошо понятны.
Почти всегда растворитель (S) взаимодействует по кислотно-основному
типу с кислотой или с основанием или с обоими (ур. 12 и 13):

S - * A + B i ^ A B + S (12)

А 4- B->S ΐ± AB + S (13)

В^отсутствие координации растворителя (ур. 1) увеличение его ди-
электрической постоянной будет благоприятствовать более полярной ста-
дии равновесия, что обычно соответствует образованию аддукта. Для
равновесий наиболее общего типа, подобных (12), увеличение основности
растворителя приводит к уменьшению К- Обычно координационные эф-
фекты перекрывают влияние диэлектрической постоянной.

В общем, степень сдвига и сложность равновесных процессов, подоб-
ных (14) и (15), где Μ — какой-либо акцепторный центр, отличный от Н,
определяется диэлектрической постоянной и кислотно-основными свой-
ствами растворителя. Не следует считать, что водородным кислотам свой-
ственно более простое поведение, чем другим классам 15~17.

Χ Η 4 - Β ί 2 Χ . . . " Η . . . Β ί ί ΧΉΒ+ £ί Χ" -f ΗΒ+ (Η)

ΧΜ 4- Β ϋ ΧΜ «- Β ίϋ Χ-ΜΒ+ Ϊ 2 Χ" 4- ΜΒ+ (15)

Может быть доказано3 6, что для серий структурно-подобных основа-
ний, взаимодействующих со стандартной кислотой в равновесиях, подоб-
ных (12), относительные величины К будут сопоставимы независимо от
природы S-»-A. Однако для ряда кислот с общим основанием относитель-
ная кислотность будет существенно зависеть от S. Показано3 6·5 8, что:
а) общая последовательность, наблюдаемая в газовой фазе, как правило,
будет такой же и в растворе, и б) из двух растворителей, тот, который
приводит к более низкой кислотности (к меньшим величинам К), будет
приводить к меньшим различиям в кислотности между кислотами. Ины-
ми словами, высококоординирующие растворители приводят к сглажи-
вающим эффектам. Подобная аргументация может быть применена к
равновесиям типа (13), которые включают кислотные растворители.

5. Степень ожидаемых корреляций

Основной смысл предыдущих разделов в том, что параллелизм в ко-
личественном поведении является совершенно общим для всех классов
кислот и оснований. Это главным образом обусловлено тем, что наибо-
лее существенные стороны кислотно-основного взаимодействия всегда

Речь идет о «хелатном» эффекте 40· " · 5 7 (Прим, ред. перевода).
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одни и те же. Однако следует ожидать и отклонений, если в ряд сравне-
ния включается какой-либо специальный, нетипичный для этого ряда
пример или если влияние окружающей среды не является хотя бы грубо
постоянным59. Возможность неэквивалентного связывания может воз-
никать при явном несоответствии использующихся орбиталей и за
счет изменения стерических эффектов в сравниваемых рядах. Таким об-
разом, при сравнении двух кислот должен получаться один и тот же по-
рядок относительной кислотности, когда в качестве стандартных основа*
ний" выбраны соединения одного структурного типа *. Однако когда
изменение стандартного основания приводит к новым возможностям в
характере связывания, неодинаковым для обеих кислот, неизбежно36

значительное изменение относительной кислотности. По сути, это те яв-
ления, которые привели к подразделению металлических ионов на акцеп-
торы класса А и Б 60~32 и к более общим описаниям мягких и жестких
кислот и оснований 63~69. Ионы класса А, которые составляют подавляю-
щее большинство и включают протон, образуют более стабильные аддук-
ты с кислород- и азотсодержащими основаниями, чем с S- и Р-содержа-
щими соответственно.

Для частиц класса Б наблюдается обратное. Причины, определяю-
щие это разделение, все еще обсуждаются 0 6 - 6 7 · 7 0 · 7 1 , но должны быть свя-
заны с большими различиями в наборе орбиталей70. Одно из привлека-
тельных объяснений72·73, совместимое с положением металлов класса Б
в периодической таблице, состоит в том, что эти кислоты, имеющие ci-op-
битали, могут образовывать вторую противоположно направленную коор-
динационную связь, при передаче электронных пар с этих d-орбиталей
акцептора на вакантные и доступные d- или р-орбитали «донора». Поня-
тие «мягкие-жесткие», которое вытекает из подразделения на классы А
и Б, основатю на том факте, что некоторые кислотно-основные пары вза-
имодействуют более охотно, чем другие пары. Таким образом, взаимно
поляризующиеся, партнеры приводят к высоковалентным кислотно-основ-
ным связям и имеют тенденцию реагировать друг с другом так же легко,
как и другие пары, имеющие относительно ионный тип связывания. Поня-
тие «мягкие-жесткие», к сожалению, очень неопределенно ** (все датив-
ные связи до некоторой степени являются ковалентными по определе-
нию); его главное значение в том, что оно делает ударение на хорошо
подобранных парах, например, ионы класса Б и S-содержащие осно-
вания.

Эти крайности поведения, которые привели к предыдущим классифи-
кациям, вызывают споры по поводу количественной ценности основных
льюисовских определений. Действительно, при поверхностном взгляде
может показаться, что регулярное поведение всегда должно серьезно
ограничиваться такими предпочтительными взаимодействиями. Имею-
щиеся результаты показывают, однако, что собственные опасения Льюиса
по этому вопросу были преждевременными ·>2. Использование более
ограниченных определений кислот и оснований приводят к потере мно-
гих химических представлений без всякого выигрыша в количественном
отношении.

* Видимо, имеется в виду не только пространственная, но и электронная струк-
тура. (Прим. ред. перевода).

** Критические замечания относительно принципа ЖМКО содержатся в обзоре 6 9

{Прим. ред. перевода).

4*
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V. СРАВНЕНИЕ ПРЕДСКАЗАНИЯ И ЭКСПЕРИМЕНТА

1. Равновесия, включающие кислоты МХ„

Типичные результаты3 6·7 4^7 7 изучения равновесий в апротонных рас-
творителях между основаниями и соединениями М(На1)„, где Μ = Ζη,
Cd или Hg представлены в табл. 1—3 вместе с данными для соответству-
ющих протонных равновесий в воде. Все реакции являются примерами
уравнения (16), где S — растворитель.

ТАБЛИЦА 1

Равновесие ZnHal2—анилин в ацетоне при 25° *

Производные анилина

4-Метил-З-нитро
З-Нитро
З-Метил-3-нитро
4-Хлор-З-нитро
4-Нитро ч

4-Метил-З-нитро
З-Нитро
6-Метил-З-нитро
4-Хлор-З-нитро
З-Метил-4-нитро
4-Нитро
2,6-Диметил-4-нитро
2-Метил-4-нитро
4-Метил-2-нитро

4-Метил-З-нитро
З-Нитро
6-Метил-З-нитро
4-Хлор-З-нитро
4-Нитро

РКа

2,9)
2,50
2,32
1,93
0,99
2,90
2,50
2,32
1,93
1,45
0,99
0,95
0,94
0,45

2,9.)
2,50
2,32
1,93
0,99

РК

- 1 , 9 0
- 1 , 6 9
—1,88
—1,37
- 0 , 7 4
—2,40
—1,93
- 2 , 1 2
—1,52
— 1,27
- 0 , 9 5
-0,36
- 1 , 1 8
—0,4)
—2,02
— 1,88
— 1,95
- 1 , 3 9
—0,78

(Р^расч.)

(—1,91)
(-1,74)
(-1,54)
(-1,33)
(—0,70)
(—2,39)
(-2,07)
(-1,92)
(-1,60)
(-1,21)
(-0,84)
(-0,81)
(-0,80)
(-0,40)
(-2,01)
(-1,83)
(-1,63)
(-1,39)
,'—0,78)

—0,30
0,14
0,92
0,72
1,32

- 0 , 6 7
—0,28

0,42
0,28
1,14
1,75
3,62
2,60
2,57

—0,83
—0,40

0,24
0,15
1,17

ρΚ_ι

2,7
2,9
3,9
3,2
3,2

2,8
2,8
3,6
2,9
3,5
3,8
5,1
4,9
4,1

2,3
2,6
3,3
2,6
3,1

к,
*К относятся к равновесию Zn(Hal)2SE-[-B ^_! Zn(HaI)2 BS -f- S, где В—анилин, а

S-растворитель; рК = — lgfZnHabBS] / [ZnHal 2S 2 l [В] = — lg KVK_, [S]; единицы К,
л-моль~', a Κι и Κ_ι л-моль~' мин"1; pKa = — \g (константы диссоциации ВН+ в во-
де при 25°) во всех таблицах; р К р а с ч == рК, вычисленному из корреляционного урав-
нения типа рК = а~>Ка + Ь; для ZnCl8, ZnBr2 и ΖηΙ 2 α = — 0,63; —0,81; —0.64
b = ~-0,08; —0,04; —0,15 соответственно.

Результаты приводят к следующим выводам: а) за исключением
оснований, содержащих орто- или N-заместители наблюдаются хорошие
корреляции между различными значениями рК и рКа и могут быть пред-
ложены надежные корреляционные уравнения:

M(Hal)2S2 4- В z* M(Hal)2SB + S (16)

б) ZnCl2, ZnBr2 и Znl2 имеют одинаковую кислотную силу по отно-
шению к различным анилинам и бензамидам; в) по отношению к како-
му-либо данному основанию порядок кислотности, вероятно, таков:
ZnX2>CdX2>HgX2; г) с анилинами Cdl2 находится в двух равновесиях
(см. раздел VI, 2), причем оба приводят к хорошим корреляциям с про-
тонной кислотностью в отношении одних и тех же оснований/Двойное
равновесие возникает потому, что Cdl2 может действовать как дифунк-
циональная кислота Льюиса, в которой атомы иода, так же как и атом
Cd, являются потенциальными кислотными участками (см. раздел IV);
д) влияние на К природы заместителя в основании сходно для всех кис-
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ТАБЛИЦА 2

Равновесие между

Производные анилина '
(при 20°)

4-Бром
4-Метил-З-нитро
3-Нитро
2,4-Дихлор
2,3-Дихлор
2,5-Дихлор
4-Нитро
2-Метил-4-нитро

Производные бензамида
(при 25°)

4-Метокси
2-Метил
4-Метил
N- Метил
Водород
4-Фтор
З-Метокси
4-Хлор
З-Бром
3-Нитро
4-Нитро

ZnHalo и кислород- и азот содержащими основаниями
в диэтиловом эфире *

РКа

3,91
2,90
2,50
2,00
1,83
1,50
0,99
0,94

рКа

— 1,80
— 1,88
—2,01
—2,13
—2,16
—2,24
—2,35
—2,47
—2,75
—3,07
—3,23

р К ( р / С р а с ч . )

ZnCl2

—2,20'(—2,27)
—
—

—0,71 (—0,70)
—0,47 (-0,56)
—0,28 (—0,29)

—
+0,75 (+0,17)

ZnCI2

—3,56 (—3,27)
—3,14 (—3,20)
- 3 , 1 7 (—3,10)
—2,34 (—3,01)
—2,96 (—2,98)
—2,83 (—2,92)
—2,94 (—2,83)
- 2 , 7 2 (-2,74)
—2,52 (—2,52)
—2,21 (—2,26)
—2,17 (—2,14)

ZnBr2

—2,20 (—2,12)
—1,55 (—1,49)
— 1,00 (—1,13)

—.
—

—1,48 (—0,43)
—0,08 (—0,07)

—

ZnBr2

—

—3,17
—
—
—
—

- 2 , 5 6
—
—

-2,17

Znl 2

—1,30
—
—
—
—

+0,02
—

HgBr2

—
—
—
—
—

»—1,8
—
—
—
—

*K относится к уравнению (16); рК = — lg [Zn(Hal)2SB] / [Zn(Hal)2S2] [В]; единицы К л-ноль ' ;
для анилинов p K f a c 4 рассчитаны из рК = — 0,82 рКа + 0,94 и р/С = — 0,70 рКа + 0,62 для
ZnClj и ZnBr, соответстгенно; для бензамидов и ZnCls из рК = — 0,79 рКа — 4,69

ТАБЛИЦА 3

Равновесие Cdl2—амин в ацетоне при 25°

Амин

4-Метил-З-нитроани-
лин

5-Нитро-1 - нафти л-
амин

З-Нитроанилин
6-Метил-З-нитроани-

лин
4-Хлор-З-нитроанилин
З-Метил-4-нитроани-

лин

2,93

2,73

2,50
2,32

1,93
1,45

—0,97 (—0,99)

- 0 , 7 9 (-0,83)

—0,72 (—0,63)
—0,93 (-0,46)

—0,06 (—0,11)
+ 0 , 3 (+0,32)

pKi ( p K j r , a c 4 . )

— 1,75 (—1,76)

—1,97 (—1,63)

—1,46 (—1,45)
—1.78 (—1,30)

—0,92'(—0,99)
— 0,63 (—0,62)

0,88

1,54

1,56
3,24

2,24
2^92

Ф-г

3,76

4,64

4,15
6,15

4,29
4,08

• К, относятся к уравнению (24), а К2, Аг и ft^2—к уравнению (35); fKt = —
— l g l ( V ) ] / | C d J , S , ] | B ] ; рК 2 ==— lg |(VI)j / |CiJ 2 S 2 l [B; | = - lg /f2/M$l· единицы К, и Κζ

Л-МОЛЬ~'; единицы k2 и fe_2 л-мо.-.ь^1 мин,'; ; Красч. рассчитано из уравнений рКг =
= — 0,91 рКа+ 1,65 и рКг — — 0,89 рКа + 0,53.

лот; е) в сравнении,с_,.анилин_аш1 (в которых донорный центр — азот)
бензамиды (донорный центр — кислород) более основнь^ по отношению
к льюисовским кислотам," чем по'отношению"'к""проТбнуГПоэтому для
данного значения рКа величины рК приблизительно на 4 единицы более
отрицательны для бензамидов, чем для анилинов.
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Выводы (а) — (д) полностью согласуются с предсказаниями разде-
ла IV. Вывод (е) удивителен и, как может показаться, отражает важное
различие в поведении между МХП и протоном. В работе36 последнее свя-
зано с осуществлением двойной дативной связи между атомами О и Μ с
использованием обеих пар кислорода, причем эта возможность отсут-
ствует у азотсодержащих оснований. Рассмотрение с учетом стерических
факторов также подтверждает эту точку зрения36. Однако в недавно
проведенном сравнении7 8·7 9 данных рКа в воде со значениями рК для
равновесий с водородной связью (17) между р-фторфенолом и различ-
ными классами оснований в ССЦ, обнаружили точно такое же явление:
кислородсодержащие основания более сильны (чем можно было бы ожи-
дать из их величин рКа в воде) по сравнению с азотсодержащими и по
отношению к водородной связи. Этого нельзя объяснить образованием
двойной связи. Наблюдаемые факты возникают не вследствие значи-
тельного различия между поведением протона и других кислот, а из-за
влияния растворителя. Это, вероятно, обусловлено сравнительно более
сильным подавлением в воде основности кислорода, чем азота, вследст-
вие установления водородной связи с растворителем (ур. 18 и 19): для
кислородных оснований кислота в данном случае должна конкурировать
с двойным числом равновесий с водородной связью. Это пример того, как
координация растворителя с основанием может влиять на относительные
основности (ср. раздел IV, 5): азот- и кислородсодержащие основания
с близкими рК в ССЦ, ацетоне и эфире проявляют заметно разные зна-
чения рКа в воде21. Подобные явления, вероятно, объясняют сужение
интервала основности, обычно показываемой какими-либо сериями
оснований в апротонных растворителях по сравнению с протонными.

В пределах разных классов оснований найдены хорошие корреля-
ции 7 7- 7 9 между рК для образования водородной связи в СС14 и рКа в
воде, точно так же, как между рКа и рК для M(Hal) n (см. выше) *. Дей-
ствительно, при условии, что эффекты растворителей сведены к мини-
муму, результаты водородного связывания могут быть использованы для
предсказания величин рКа для широкого ряда оснований 16· и· 21> s o · 8 1 .

Все предыдущие результаты являются доказательством существен-
ного сходства в поведении кислот Льюиса и Бренстеда по отношению к
основаниям. Та же самая картина наблюдается36 и в случае взаимодей-
ствия кислород- и азотсодержащих оснований с кислотами M(Hal) n

(М = В, А1, Ga). Блестящие корреляции между рК для М(На1)„ и рКа.
найдены для равновесия, подобного (20).

.. н2о н2о
, = О: л = О: НОН ^ О (: Н2О)2 (18)

Ξ Ξ Ν : ^ Ξ Ξ Ν : Η Ο Η (19)

Μ (Hal)3S + Β Ϊ 2 Μ (Hal)sB f S (20)

Установлено, что по отношению к какому-либо основанию порядок
кислотности таков: B(Hal)3>Al(Hal) 3 >Ga(Hai) 3 , то есть, как предска-
зано в разд. IV. Имеющиеся константы равновесия в газовой
ф а з е зб, 38,82 д л я к и с л о т JH группы лишь косвенно затрагивают поднятые
вопросы, поскольку они главным образом относятся к системам, вклю-
чающим значительные стерические препятствия. Действительно, эти из-
мерения были предприняты с целью установить реальность стерических
затруднений83. Предположение Брауна8 3 (изящно доказанное впослед-
ствии 36) заключалось в том, что в отсутствие стерических эффектов дол-

* Значительный материал по этому вопросу приведен в 25 (Прим. ред. перевода).
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жен наблюдаться параллелизм между кислотностью Бренстеда и Льюиса.
Очень поучительно, что эта важная ранняя работа была основана на
допущении параллелизма, существование которого мы все еще ищем.

Исследование кислот МХ4 IV группы включало главным образом со-
единения, в которых M=Sn. Основные результаты36 весьма сходны с дан-
ными, полученными для кислот II и III групп. Типичные и особенно инте-
ресные измерения между SnCl4 и анилинами84 и карбоксильными кис-
лотами85 в качестве оснований (В) в орто-дихлорбензоле представлены

ТАБЛИЦА 4

Равновесие тетрахлорид олова—анилин в о-Дихлорбензоле при 20°*

Производные
анилина (В)

4-Метил-З-

нитро
З-Нитро
6-Метил-З-

нитро
4-Нитро
2-Метил-4-

нитро
4-Метил-2-

нитро
3,5-Динитро
2-Нитро
6-Метил-2-

нитро

рКа

+2,90

+2,50
+2,32

+0,99
+0,94

4-0,45

+0,22
—0,29
- 0 , 7 1

-3,60

-3,60
- 3 , 3 5

- 3 , 1 8
-2,38

—2,50

—2,37
-2,30
—0,80**

РКрасч.

—3,81

— 3.63
—3,54

о 92
—2', 89

- 2 , 0 6

—2,55
—2,31
—0,85

Производные
анилина (В)

2-Хлор-4-

нитро
4-Хлор-2-

нитро
5-Хлор-2-

нитрп
2-5-Дихлор-

4-нитро
6-Хлор-2-

нитро
1М-фэнил-4-

нитро
М-фенил-2-

нитро
2,6-Дихлор-

4-нитро

рка

—0,94

— 1,03

—1,54

- 1 , 7 8

—2,43

-2,48

—2,96

—3,20

—0,70**

-0,70**

-0,34**

+ 0 , 1 5 "

-41,06"

—0,96"

+0,26**

+ 0 , 5 3 "

Р^расч.

-0,72

—0,67

—0,40

—0,27

+0,08

+0,11

+0,37

+0,50

* К относится к равновесию (21); рК = —lg[BSnCl 4V[B]]SnCl 4]; рКр а с ч .получено из корреляцион-
ных уравнений единицы К л-моль~1. ** Аддукты имеют полосы переноса заряда.

ТАБЛИЦА 5

Равновесия, включающие тетрахлорид олова и карбоксильн ые кислоты
в о-дихлорбензоле*

R

трет. -Ви
л-Ви
изо-Ви
Et
Me
PhCH 2

К
(при
28°)

112
82
70
43
20
16

* н
(при
25°)

64
73
57
—
83
63

*а

8,9 χ10"в
1,5x10-5
1,4хЮ-8

1,Зх10"5

1,8х1(Г5

429 χ 10-5

R

С1СН2СН,
С1СН2

С12СН
P h
2-MeCeHi

К
(при
28°)

1,8
0,14

<0,01
52

174

^<н
(при
25°)

129
200
—
65

114

«а

1,0x10-*
1,4χ10-3

5,1χ10-2

6,3x10-5
1,2x10-*

* К = [ S n C l 4 ( R C O 2 H b ] / [ R C O 2 H ) 2 ] f S n C l , ] и о т н о с и т с я к у р а в н е н и ю (21), где В ( j ) ^
К„ = [ В Н + ] [ S n C l 4 - R C O 2 H R C O - 2 ] / [ B ] ] S n C l 4 ( R C O 2 H ) 2 ] н о т н о с и т с я к уравнению (22), г д е В = о - н и т р о -
дифениламир; Ка = константе диссоциации R C O 2 H в в о д е п р и 25°.

в табл. 4 и 5, Степень "взаимодействия растворителя с кислотой неопре-
деленна и равновесия, возможно, могут быть записаны в виде (21-):

В: + SnCl4 ΪΪ В: SnCl4 (21)

При спектроскопическом определении К для анилинов было установ-
лено, что аддукты наиболее сильных оснований дают спектры, очень по-
хожие на спектры соответствующих анилиниевых ионов ВН+. Более ела-
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бые основания (табл. 4), между тем, приводят к аддуктам, проявляю-
щим дополнительное длинноволновое поглощение, связанное с перено-
сом заряда. Эти эффекты переноса заряда аналогичны обнаруженным
в системах, включающих молекулярные галогены или органические
JT-КИСЛОТЫ " · , 37. Полосы переноса заряда характерны также для некото-
рых аддуктов анилинов с SnCl4 в эфире, а также с галогенидами Zn,.
ΑΙ и Ga в этом растворителе77'86. Широкораспространенное мнение, что
эффекты переноса заряда ограничиваются некоторыми специальными
классами слабого кислотно-основного взаимодействия, ошибочно. Аддук-
ты, имеющие поглощение с переносом заряда, образуются многими дру-
гими сильно-кислотными частицами МХ„ в равновесиях с ароматиче-
скими углеводородами "· 8 7>8 8. В последнем случае проявляется сход-
ство с общепринятыми системами с переносом заряда" ' 3 7 .

Данные в табл. 4 приводят к хорошим корреляциям рКа—рК- Причем
для оснований с переносом заряда эта зависимость отличается от наблю-
даемой для аддуктов, имеющих спектры только анилиниевого иона (урав-
нения рК = —0,54, рКа—1,33 и рК=—0,47 рКа—2,45 соответственно).

Равновесия с карбоксильными кислотами (табл. 5) представляют ин-
терес, так как они включают только аддукты, содержащие кислотный
димер, особая прочность которых обусловлена эффектом хелатирова-
ния (IV) *.

Хорошая корреляция между рК и σ* существует для замещенных i
уксусных кислот89. рКн в табл. 5 соответствует равновесию (22), где !
В = о-нитродифениламин, и результаты90 показывают, что несмотря на ;
значительное варьирование в силе свободных кислот RCO&H, кислот-
ность аддуктов SnCl4(RCOOH)2 приблизительно одинакова.

[RCOOHJ2SnCl4 + В ^ [RCOOH · SnCl4 · RCOO"] [BH+] (22)

Указанный результат предполагает, что эта кислотность определяет-
ся главным образом координацией со SnCl4 и имеет важное значение
при исследовании сокатализа. Подобный эффект наблюдается в часто
применяемых системах, содержащих BF3 (или ZnCb) и карбоксильные
.кислоты, хотя никаких количественных результатов еще нет. Хорошо
известно 91 также увеличение кислотности воды при координации с ме-
таллическими ионами**.
• Другие результаты "• 36> 93~95 для кислот'МХ4IV группы подтвер-

ждают порядок кислотности SnCl4>-SnBr4>Snl4; S i < G e < S n ^ P b и
T i < Z r Hf, который хорошо согласуется с нашими предсказаниями в
разделе IV.

* Формула (IV), видимо, ошибочна: в координации должны участвовать обе кар- ш
бонильные группы 6 9 (Прим. ред. перевода) *

** Вопрос о кислотности и основности координационных соединений обсужден
в 3 2 · 9 2 (Прим. ред. перевода).
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ТАБЛИЦА в

Равновесия между SbCI5 или Fe2CI6 и аналогами халкона в бензоле*.

(Ρ)

Χ=ΝΟ 2

X=C1
Χ=Η

х=свн5х=сн3Х=ОС 2 Н 5

х=осн3

рК

Fe 2 Cl,

—2,95

—3,82
—4,20
- 4 , 3 6
—4,50
—4,61
—4,53

SbCls

—2,93
—3,17
—3,11
—3,32
—3,91
—4,02

' " 'CCl3COgH

—1,32

—1,40
—1,58
- 1 , 4 8
— 1,65
—1,80
—1,94

(Ρ)

(Q)
X=C1

х=н
Х=С 6 Н 5

х=сн3х=осн3

РК

г

Fe sCI, I SbCl s

—3,78
—4,18
—4,41
- 4 , 3 )
- 4 , 4 8

—2,78
—3,11
—3,20
- 3 , 4 5
—3,72

(PWCCI,CO2H

- 1 , 3 6
—1,50
—1,46
— 1,59
— 1,84

• К и (fC)ccl3CO2H относятся к уравнениям (23) (24) соответственно; рК = — lg [Аддукт]/[1?2С = О]
[MCl nJ; (рК) СС13СОгН = — lg ЗАддукт]/[К2С = О] [СС13СО2Н]; концентрации в моль-л'1;

к2с=о = V-x

(Ρ) (Q)

ТАБЛИЦА 7

Равновесие между пиридинами и диадетил (^ас-бензоилгидразон)
никелем (II) и иодом* .

Производные
пиридина

З-Хлор

З-Бром
Водород
З-Этил
З-Метйл

2-Метил
4-Метил
4-Этил
3,5-Диметил
2,5-Диметил
3,4-Диметил
2,6-Диметил
Изохинолин

2,84

2,84
5,21
5,56
5,63

5,97
5,98

5,99
6,15
6,40
6,46
6,75
5,40

ρΚι ( р К р а с ч . )
(25°, СС14)

—1,22 (—1,23)

— 1,24 (-1,23)
—2,04 (—2,131
—2,39 (—2,26)
—2, 32 (—2, 29)

—
— 2,33 (—2,42)

—2, 39 (—2,43)
— 2,58 (—2,49)
- 2 , 4 8 (-2,58)
—2,62(—2,60)
— 1,66 (—2,72)

—

ph

- 3

—3

—0
—4

—0

\
- 3

(25°, С„ Нв

_

—

,78(—3,
—

,90 (—4
,48
,45 (-4,

—
—

,54
—

,05

,78 (-3,

)

87)

06)

22)

95)

*Κι относится к уравнению В + 12 ̂  В -» 12, где В — замещенный пири-
дин; К2 относится к уравнению (25); p K t — — 1? [BI 2]/ | J 21 [1г] рКг = —
— lg fAflflyKT]/]Ni.X,l [В] 2; единицы Κι и К 2 л-моль~1» л2-моль~2 соответ-
ственно; рКрасч. рассчитано из уравнений рКг = — 0,38 рКа — 0,15 и
рКг = - 0,46 рка— 1,47.

Рассмотрим на последнем примере способность кислот МХ4 отражать
поведение водородных кислот. Данные табл. 6 показывают96, что в бен-
зольном растворе имеется четкая корреляция между значениями р/Сдля
равновесий 1:1 (23) и (24). Более того, результаты, приведенные в
табл. 7, доказывают, что поведение кислот МХП может быть параллель-
ным поведению и других, отличных от водородных, кислот.



1026 Д. П. Η. Сэтчелл и Р. С. Сэтчелл

С1 CI

R 2C=O -f SbCl5 (или Fe2Cle) ΐί: R 2C=O: SbCi5 (или R 2C=O: Fe—CI — Fe) (23)

Cl CI

CC13CO2H + R2C=O £* [R2C=OH+] [CCI3CO~] (24)

Можно видеть, что и никель — кислота (ур. 25) и иод ведут себя анало-
гично по отношению к пиридинам при отсутствии стерических препят-
ствий 9 7 ' 9 8 . Как ожидалось, стерические эффекты более серьезны в рав-
новесии с участием Ni:

3 \ /рь

С О О — (

II \." + 2 В

Ν-Νχ у -
Me—С—С—Me Me-

(25)

-C-J-C-Me

Обобщающее исследование36 количественного поведения кислот МХ,г

показывает: 1) что в отношении какой-либо серии оснований, имеющей
донорный центр одинакового типа, кислоты МХИ и водородные кислоты
проявляют параллелизм в поведении независимо от природы раствори-
телей. Константы равновесия соответствуют уравнениям вида рКшхп =
= арКн~я = Ь, где а обычно лежит в пределах 0,7—1,0; 2) что относитель-
ные кислотности МХ„ почти постоянно совпадают с предсказаниями на
основании электронной структуры и размера М, природы лигандов X при
ординарном связывании между МХ„ и основанием сравнения; 3) что
природа основания сравнения мало влияет на последовательности в силе
кислот. Как это правило будет выполняться, когда будут более обшир-
ными результаты для серу-, фосфор- и углеродсодержащих оснований,
конечно, неизвестно. Оптимистично, однако, что серии Ирвинга — Виль-
ямса основаны на широком круге жестких и мягких лигандов.

2. Корреляции, включающие другие кислоты Льюиса

Несмотря на то, что выполнено исследование и для других классов
льюисовских кислот, в частности с металлическими ионами", молеку-
лярным иодом11-37 и с некоторыми π-кислотами п - 3 7 , эти результаты но-
сят разрозненный характер. Поэтому довольно трудно провести срав-
нения, подобные проведенным в разделе V, 1. Кроме того, изучение имею-
щихся данных показывает, что для ионов металлов значительная часть
исследований включает хелатообразующие основания. Для таких осно-
ваний соответствующая константа протонной основности является ориен-
тировочной величиной 10°. С π-кислотами часть трудностей возникает
из-за того, что многие измеряемые ^равновесия включают стерические
осложнения. Ниже мы приводим типичные примеры таких полезных
сравнений. Вероятно, не все из них действительно свободны от стериче-
ского осложнения.

а. Ионы металлов как кислоты. Соответствующие измерения сумми-
рованы в работах 5 2 · 1 0 0" 1 0 3. Представляется, что: 1) обычно для какого-
либо металлического иона и серии оснований (лигандов) данного струк-
турного типа 102' ш з константа ассоциации, полученная в водном раство-
ре, прямолинейно связана с константой кислотной диссоциации основа-
ния (так же как для кислот МХ„); 2) порядок относительной кислот-
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дости (например: M g 2 + > C a 2 + > S r 2 + > B a 2 + и C u 2 + > Z n 2 + ~ N i 2 + > C o 2 + >
> F e 2 + > M n 2 + в основном не зависит от основания.

Как объяснялось в разделе IV, эти последовательности могут быть
предсказаны на основе простых принципов. Аномалии, возникающие из
поведения класса Б, еще не занимают заметного места среди этих изме-
рений равновесия, рассматриваемых как целое. Это отчасти связано с
тем, что многое из упомянутого о поведении класса Б включает скорее
АН, чем AG0. Кажется очень резонным думать, что общее поведениекпс-

константа

5,0

3,0

1,0

-10 -15 -20 -25 рК„

Рис. 1

1,0
fj + константа

Рис. 2

2,0

Рис. 1. Поведение Н+ и 1+ относительно карбанионов (R~) в воде при 25°. Ки =
= [RH]/[R-][H+]; K i = [ R I ] / [ R - ] [ I + ] ; единицы К л-моль-1; RH представляет кетоны,

эфиры и нитропарафины.

Рис. 2. Равновесие между различными кислотами (А) и π-основаниями (В). /СА =
=ι[ΑΒ]/[Α] [В]; единицы КА Л-МОЛЬ~1 (рис. из работы1 0), а — тетрацианэтилен в
СН2С12 при 22°; б — хлоранил в гексане при 20°; в — иод монохлорид в СС14 при
25°; г— 1,3,5-трннитробензол в СС14 при 20°; Κι относится к СС14 при 25°. /—бензол;
2 — толуол; 3 — ксилол; 4 — мезитилен; 5 — пентаметилбензол; 6 — гексаметилбензол

_лот М™+ в отношении структурно подобных оснований параллельно про-
являемому протоном или частицами МХ„. Следует ожидать лишь обыч-
ных ограничений корреляций. Такие ограничения встречаются повсюду,
я не отсутствуют^6' 1 7 · 7 8 - 7 9 , как иногда думают при сравнениях, среди
протонных кислот. γ "

В табл. 8 поведение Ag+ сравнивается с поведением других классов
кислот. Интересная корреляция 104, включающая кислоту I+, показана
на рис. 1.

б. Молекулярные галогены. Результаты равновесий, включающих мо-
лекулярный иод с пиридинами98, представлены в табл. 7.

RC5H4N + I2 i=; RC5H4N (26)

Если исключить 2,6-диметилпроизводное, то может быть предложено хо-
рошее корреляционное уравнение с рКа- Количественный параллелизм
найден также между галогеновыми кислотами и другими классами в рав-
новесиях с π-основаниями (табл. 8, рис. 2). - , . •. .
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ТАБЛИЦА 8

Равновесие между замещенными бензолами и различными кислотами*

Замещенные бензолы

Η
СН3

о-(СН2)3

т-(СН3)2

Р-(СН3)2

1,3,5-(СН3)з
1,2,4,5-(СН3)4

1,2,3,4,5-(СН3)5

1,2,3,4,5,6-(СНз)в

Ае+
(МеОН—Н2О),

25°

0,97
1,04
1,25
1,19
1,00
0,70
0,77
1,00
0,55

и
(СС14),

25°

0,48
0,51
0,87
0,99
1,00
1,85
2,10
3,02
4,81

TCNE
(СНгС12),

22°

0,26
0,48
0,91
0,79
1,00
2,26
7,10
16,1
34,4

HCI
(толуол),
-78,5°

0,61
0,92
1,13
1,26
1,00
1,59

—
—
—

so2(СС14)
25°

0,35
0,59
1,23
1,11
1,00
1,57

—
—
—

HF
20°

0,09
0,63
1,1

26
1,00

13,000
140
29,000
97,000

* Все равновесия типа А -\- В^АВ, где А— кислота, В — замещенный бензол; цифры
выражают величины К (= [АВ]/[А] ]В]) относительно значения К для параксилола; все
результаты взяты из работы11; TCNE— тетрацианэтилен.

Корреляции с типично жесткими кислотами все же, вероятно, нару-
шаются в присутствии серусодержащих оснований. Порядок кислотной
силы ICl>IBr>I 2 >Br 2 >Cl2, очевидно, не зависит1 0 '3 7 от основания
сравнения (ароматические углеводороды, 1~, нитрилы, амины) и подтвер-
ждает предсказания, основанные на природе атома акцептора и присо-
единенного к нему заместителя (см. раздел IV). В общем, галогеновые

Ζ,Ρ -

1,5

ι,ο

0,5.

ο α

Рис. 3. Равновесие между π-кислотами (А)
и π-основаниями (В) в четыреххлористом
углероде при 33,5° Кл= [АВ]/[А] [В]; еди-
ницы Кл кг-моль~]; величины взяты из ра-
боты37, стр. 137; 1 — бензол; 2 — толуол;
3 — /7-ксилол; 4 — т-ксилол; 5 — мезити-
лен; 6— 1,2,4,5-тетраметилбензол; 7—пен-
таметилбензол; 8 — гексаметилбензол. а —
А = фторанил; б — А= 1,4-диациано-2,3,5,6-

тетрафторбензол

0,5 !,0 1,5 Ζ,Ο

'~Р^1,3,5- тринитроИензол

кислоты вряд ли ведут себя менее регулярно, чем, скажем, водородные
кислоты.

л-Кислоты. Типичные результаты 1 0-3 7 представлены в табл. 8 и на
рис. 2 и 3. Регулярность опять очевидна. Причина того, что равновесия,
включающие HF, не параллельны другим, заключается в том, что с HP
образуются не π-, а σ-аддукты.

3. Выводы

Приведенные результаты отчетливо показали, что, как предсказано в
разд. IV, широкие закономерности в количественном поведении охваты-
вают понятие кислотности в целом. Аномалии обычно вызываются стери-
ческими факторами. Подлинные аномалии — все еще отдельные резуль-
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таты *. Хотя порядок кислотной (или основной) силы остается главным
образом неизменным, в различных случаях изменяется абсолютная ве-
личина относительной кислотности или основности. Это едва ли является
основанием для отказа от определений Льюиса, поскольку относительная
кислотность или основность, включающая протонные кислоты, может раз-
ниться, когда рассмотрение не ограничивается водоподобными среда-
м п 15, 16, 17, 105_

Если же ограничиться водоподобными средами и протонными кисло-
тами, то относительная кислотность или основность будет, 'очевидно,
мало разниться при переходе от системы к системе, и будет нарушаться
стерическими затруднениями только в некоторых особых случаях106.
То же самое можно сказать о любом классе кислот в фиксированной
окружающей среде. Например, стерически незатрудненные равновесия,
включающие А^-кислоты в водоподобных растворителях, будут обна-
руживать во многом ту же самую степень самосогласованности в пове-
дении, как это имеет место в равновесиях, включающих протонные кис-
лоты. Обычно не оценивается, насколько искусственны ограничения, при-
вносимые точкой зрения Бренстеда. Но если сфокусировать внимание
только на водороде, то в количественном отношении ничего не выигрыва-
ется, а весьма поучительный химический параллелизм легко может быть
утерян.

VI. КИСЛОТНЫЙ КАТАЛИЗ И ТЕРМОДИНАМИЧЕСКАЯ КИСЛОТНОСТЬ

а. Водородные кислоты. Как хорошо известно, часто существует взаи-
мосвязь (при фиксированной температуре, растворителе и т. д.) между
каталитической активностью протонной кислоты в некоторой реакции и
константой термодинамической кислотности этой кислоты (Ко), опреде-
ленной в воде. Если &НА— константа скорости каталитического процес-
са, то:

&НА = G (Ка)нА ИЛИ pkHA = COnst + <*Р (Ко)нА (27)

kB = G' (\/Ка)вн+ или pfcB = c o n s t - P p ( t f a W (28)

Уравнение (27) называется соотношением Бренстедан. Параметры G
и α обычно остаются постоянными при условии, что сила кислот не ме-
няется слишком сильно, и что они все являются кислотами одного и того
же структурного типа (например, все являются карбоксильными кисло-
тами). Аналогичная связь найдена для основного катализа (ур. 28). Так -ι
как А переменно, то существование соотношения Бренстеда предполагает
близкие систематические изменения свободной энергии как в равновесии '
протонизации (29), так и при образовании переходного состояния ката- .
литической реакции, например (30), где S — некоторый субстрат. npaK- J

тически α (или β) меньше 1, хотя для этого нет никакой четкой причи-
ны 74, если не предполагать туннельного процесса при протонизации 107.
Для других классов кислот мы встречаем а > 1 . (Идея, что а обязательно
связана со степенью переноса протона в переходном состоянии, как ока-
зывается, основана на заблуждении). Константы равновесий с водород-
ной связью, относящиеся к стандартному основанию и определенным
условиям, могут хорошо заменять величины Ка в уравнениях, подоб-
ных (27)

НА + Н2О τ* Н3О
+ + А" р (Ка)НА = AG°/2, 3RT (29)

НА + S Л6"А . . . Η . . . S^pkHA = p/^+C=(AG*/2, 3RT) -\- С (30)

* С этими выводами полностью нельзя согласиться (см. дополнение редакторов
перевода на стр. 1033).
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Требование того, что все кислоты (или основания) должны быть одно-
го структурного типа, возникает из необходимости: 1) сохранить по-
стоянным вклад свободной энергии при координации растворителя и
2) свести до минимума изменения в поляризуемостях оснований. Анома-
лии вследствие мягко-жесткого поведения, таким образом, исключены.
Такие отклонения тем не менее возможны 63>108, но их учет должен приво-
дить к игнорированию соотношения Бренстеда. Точно также нет ника-
ких оснований отбрасывать льюисовское определение кислот из-за
нескольких мягко-жестких аномалий.

Хотя Ка и КЯА обычно относятся к различным процессам, взаимосвязь
также сохраняется, если все константы относятся к одному равновесию.
Для равновесия, подобного (31)

НА + В ^ ВН+ \-А~ (31)

мы имеем ki = GKa и A_1 = GI (1/£)β· Поскольку здесь

К = Λ,/Λ-α то G = G' и β = (1 — а).

б. Кислоты МХП. Из рассмотренного выше ясно, что соотношения, по-
добные бренстедовскому, должны существовать для всех класов кислот.
К сожалению, кинетическое исследование по катализу другими (не во-
дородными) кислотами встречаются редко. Кислоты МХП часто исполь-
зуются как катализаторы в лаборатории, но надежных кинетических ис-
следований такого катализа мало4 9. Вместо этого имеется много каче-
ственных сравнений каталитической эффективности, часто основанных
только на выходе продукта49· 109. Порядок эффективности, полученный
таким образом, за неимением лучших данных, используется49· т~ как
мера кислотности катализаторов, т. е. предполагается соотношение, по-
добное бренстедовскому. Общее значение многих имеющихся качествен-
ных закономерностей очень хорошо проявляется в сопоставлении с тем,
что может быть предсказано и с тем, что может быть определено66 в от-
ношении термодинамической кислотности МХП. Индивидуальные после-
довательности, однако, часто содержат аномалии, так как для выполне-
ния соотношения Бренстеда необходимо ограничить сравнение процес-
сами одного кинетического порядка. К сожалению, даже внешне вполне
подобные частицы МХ„ часто приводят к различным кинетическим по-
рядкам в данной реакции 110' 1 П . При этом качественные сравнения никак
не сигнализируют об этом.

Четким показателем того, что кислоты МХП должны следовать соот-
ношениям, подобным бренстедовскому, является поведение в отношении
ряда анилинов (В) в ацетоне74. Система имеет форму (32), где S — рас-
творитель (ср. ур. 31). В диэтиловом эфире равновесия, подобные (32),
устанавливаются мгновенно. Однако в ацетоне могут быть изучены и по-
ложение, и скорость установления равновесия:

ZnCl2S2 + B ^ ZnCI2BS+S (32)

Ь [ZnClaBS]
1 k[ ] [ZnCl 2S 2] [В]

Величины k\, k~i и К (табл. 1) показывают, что для оснований без
стерических затруднений ^1 = G/C1·5 и k-i = GK0·5 [S]. Подобные же ис-
следования были проведены75 с Cdl2. Здесь (раздел V, табл. 3) обнару-
жены два равновесия (34) и (35), устанавливающиеся с различными
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скоростями. Соединения (VI) —обычные аддукты 1 : 1. Точная структура
соединений (V) неизвестна. Она может быть рассмотрена или как вклю-
чающая I в виде акцепторного атома (34), или как менее определенный
внешнесферный комплекс.

CdI2S2 + В ^t В . . . I-CdlS2 klt быстрое (34)

k2

CdI2S2 + В ^ ± В . . . CdI2S + S kt, медленное (35)

В . . . I—CdIS2 + CdI2S2 ^ B . . . CdI2S +S+ CdI2S2 k3, медленное (36)
*-*

Возможно, здесь эти описания синонимичны. Имеется доказательство,
что к образованию (VI) ведут два пути: один прямой, по уравнению (35)
с &2 = GA21>66; Другой через (V), как в уравнении (36). В данном случае
проявляется поучительная аналогия с замещением у металлических
ионов в гидроксильных средах. Там в образовании внешнесферного комп-
лекса также важную роль играет кислотно-основное взаимодействие (во-
дородная связь) между постоянными и входящими лигандами 1 2. Заме-
щение часто рассматривается как медленное превращение внешнесфер-
ного комплекса во внутрисферный путем вытеснения растворителяп з.
Вполне возможно, что двойные равновесия, подобные (34) и (35), лежат
в основе образования многих аддуктов кислот МХп. Однако этот эффект
не обнаруживается в большинстве случаев. Для Cdl2 явление обнаружи-
вается спектрально из-за сильных акцепторных свойств иода по срав-
нению с другими галогенами.

в. Кислоты М™+. Примечательно, что кислотный катализ частицами
Мп+ включает почти всегда или хелатирующий субстрат, или совместное
участие двух субстратов, присоединяющихся к металлу9 1 '1 1 3. В. отсут-
ствие этих (или других) благоприятных обстоятельств, катализ ионами
М п + редко имеет место. Возможная причина этого в том, что Мп+, обыч-
но изучаемый в воде, будет координироваться с растворителем или с
другой несубстратной частицей, так же хорошо, как и с субстратом. Его
способность поляризовать субстрат будет, следовательно, меньше, чем
может казаться из его формального заряда.
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Результаты 91 подтверждают, что в большинстве случаев протониро-
ванпе субстрата оказывает гораздо больший эффект на его электронное
распределение, чем аддуктообразование с частицами М™+.

Опубликовано очень мало систематических кинетических исследова-
ний катализа металлическими ионами. Однако имеющиеся результаты
подтверждают, что существуют соотношения, подобные бренстедовскому,
между константами скорости катализа и соответствующими констан-
тами устойчивости. Так, pk = арК+ const для реакций (37) и (38), где
k = Ki-k2, α^1,3, а М — различные металлы114. Известны и подобные
примеры 115, причем обычно а > 1 .

2. л-Кислоты. Исследование реакций, катализируемых π-кислотами и
основаниями, только начинается. Усилия еще сконцентрированы скорее
на установление фактов катализа, чем на их количественном изучении П 6.

VII. КОСВЕННЫЕ ИЗМЕРЕНИЯ СИЛЫ КИСЛОТ ЛЬЮИСА

Так как измерение констант равновесия часто затруднительно, иногда
предполагаются другие количественные оценки кислотности по Льюису,
особенно для кислот МХП. Основные экспресс-методы включают36:
1) оценку ИК-частотных сдвигов (обычно карбонильной группы) при
взаимодействии с МХ„; 2)~ использование (обычно качественное) кон-
стант скорости катализа для некоторой произвольной реакции и 3) опре-
деление изменений в химическом сдвиге или другом ЯМРнпараметре при
комплексообразовании между кислотой и стандартным основанием. •--

Имеются теоретические и экспериментальные причины считать метод
(1) неприемлемым * 3 6 · 117. Метод (2), как показано в разделе VI, 2, хотя
потенциально и возможен, благодаря существованию общих соотноше-
ний Бренстеда для частиц МХП, тем не менее используется редко. Метод
(3) с подходящим основанием сравнения может приводить к реальной
последовательности кислотности76, если изменения ЯМР-параметров ка-
либруются по независимо измеренным константам равновесия. К сожа-
лению, большинство существующих работ по сдвигам всех типов пред-
полагает без доказательства, что такие сдвиги количественно отражают
термодинамическую кислотность, поэтому чтобы установить достовер-
ность экспресс-метода, нельзя уходить от прямых измерений, по крайней
мере, некоторых констант равновесия.

VIII. ОБЩИЕ ВЫВОДЫ

Не будет преувеличением сказать, что, поскольку в реакциях общего
типа (1) — (4) проявляются количественные закономерности, кинетиче-
ские и термодинамические, эти закономерности мало зависят от типа
рассматриваемой кислоты. Подобные явления обнаруживаются повсе-
местно. Что это должно быть так, часто бездоказательно предполагалось
в прошлом. Все хорошо известные корреляционные уравнения (например,
уравнения Бренстеда, Гамметта и Тафта) затрагивают тот или иной
аспект уравнений (1) — (4). Очевидно, причина этого заложена в фунда-
ментальной электронной общности реакций. Однако более подробно это
можно объяснить с помощью квантовой механики — общего знаменате-
ля, лежащего в основе явлений.

Достоинство определений Льюиса очевидно: они помогают связать
вместе и, следовательно, дают возможность проникнуть вглубь громад-
ного круга реакций. Более того, мы, как нам кажется, доказали, что, во-
преки существующему мнению, отказ от определений кислот по Брен-
стеду не сопровождается никакими значительными количественными
потерями. Когда после 1960 г. в оправдание раздельной трактовки протон-
ных и неводородных кислот все еще утверждалось12-16·17, что водород-

* Нельзя полиостью согласиться с этим мнением 2 1 · 1 1 8 - ' 2 1 [Прим. ред. перевода).
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ные кислоты: 1) не катализируют реакции частиц RC1 и 2) кислотами
являются только те, которые могут вступать в реакции общего типа (39),
мы почувствовали, что пришло время вернуться к фактам и к общей пе-
реоценке доказательств.

R3N + НХ t- R3NH-X- 7t R3N+H + Х- (39)
Дополнение редакторов перевода

Настоящая статья, как и серия публикаций 2 1 · 2 5 · 3 1 · 3 2 · 3 6 · 4 5 · 5 4 · 5 5 · вз~69, подни-
мают на современном этапе вопрос о закономерностях кислотно-основного взаимо-
действия.

Если Сэтчеллы 3 6 и Гутман4 5 делают упор на широкие закономерности в количе-
ственном поведении льюисовских и протонных кислот, то авторы концепции жестких
и мягких кислот и оснований (Ж'МК'О) 6 3 ~ 6 7 концентрируют внимание на фактах, за-
частую нарушающих указанные закономерности. Нет оснований считать, что указан-
ные точки зрения взаимно исключают друг друга: известно слишком много данных,
свидетельствующих, что и общность и специфичность характерны для реакций ки-
слотно-основного типа.

' Равномерное понижение основности по отношению к протонным кислотам, доно-
рам Η-связи, BF3, В(СН3), Са(СН3)з, А1Х3, А1(СН3)з, Ga(CH 3 ) 3 в рядах N > P > A s >
>Sb, 0 > S > S e > T e и F > C l > B r > I блестящее подтверждение основного вывода
Сэтчеллов о параллелизме в поведении льюисовских и протонных кислот по отноше-
нию к какой-либо серии оснований. Однако уже ВН3, МХ4 и галогены не укладывают-
ся в «сэтчелловские» закономерности и> 2 1 · 9 5 .

Преимущественное сохранение последовательности в относительной кислотно-
сти 21, 122-124 и основности21 соединений в разных средах — достаточно убедительное
свидетельство независимости количественных закономерностей от природы раствори-
теля (разд.— V, 1). Вместе с тем, не следует забывать2 1, что при переходе к неводным
средам довольно часто происходят серьезные инверсии2 1. Такие аномалии обычно
связываются со стерическими факторами 2 1 · з в , различиями в способе связывания про-
тона 2 1 и сольватными эффектами 2 1· "• 1 2 5.

Нельзя не согласиться с выводом Сэтчеллов (разд. Va), что природа основания
сравнения должна мало влиять на последовательности в силе кислот. Однако при та-
ких сравнениях особое внимание следует уделять подбору оснований. При этом необ-
ходим конкретный учет не только природы стандартного основания, но и свойств
льюисовской кислоты: имеется в виду преимущественное «жестко-жесткое» или «мяг-
ко-мягкое» взаимодействие 6 3 - 6 9 .

Видимо, еще более серьезные трудности возникают при сравнительной оценке до-
норных свойств различных оснований по стандартным кислотам Льюиса 2 1 ' 2 5 .

Авторы многих работ и · 2 0 · 2 1 · 5 4 · 1 2 6 ~ 1 3 1 не учитывают, что донорный центр в объ-
ектах сравнения должен находиться в одинаковых электронных и стерических усло-
виях (быть одинакового типа», как пишут Сэтчеллы). Так, часто проводимые срав-
нения донорных свойств в ряду первичный—вторичный — третичный а м и н ы 1 1 · 2 1 · 5 4 ,
алкиламины— пиридин 2 0 · 2 1 · 1 2 6 ~ 1 3 1 не позволяют однозначно выделить фактор основ-
ности из-за различной пространственной доступности и гибридизации атомов азота.
В этой связи хотелось бы отметить, что ряд азотсодержащих доноров с широковарьи-
рующейся основностью {рКа — — 2 до +8) при одинаковом донорном центре позво-
ляют создать азолы2 5· 1 3 2· 1 3 3 — пятичленные гетероароматические системы с атомом
азота «пиридинового типа». Именно выполнение требования об одинаковых стериче-
ских и электронных условиях донорного центра приводит к четким последовательно-
стям в отношении азолов к протонным и льюисовским кислотам в водных и неводных

, растворителях25· 1 3 2-1 3 4.
' Публикация Сэтчеллов достаточно четко доказывает общность всех классов сое-
. динений, именуемых кислотами и основаниями Льюиса. Тем не менее, не оспаривая

достоинства определений Льюиса, мы считаем, что еще нет достаточных оснований
для отказа от подчеркивания особой роли протона в изучении кислотно-основного
взаимодействия 12· 14· 15.

Даже сам протон по-разному ведет себя в сильных кислотах и соединениях, обра-
зующих только водородные связи 2 0 · 2 1 · 2 3 · 1 1 2. Еще большие различия по сравнению
с протоном в отношении к стандартным основаниям проявляют льюисоиские кислоты
МХп и, особенно, М"+. Это положение прежде всего касается стерически затрудненных
стандартных оснований (для Н + структурный фактор практически не имеет значения);
особенности же поведения МХ„ и М"+ достаточно четко сконцентрированы в класси-
фикационных построениях Арланда — Чатта — Девиса6 0, принципе Ж.МКО 6 3 ^ м и
подходе Яцимирского 31.

В заключение отметим, что мы существенно дополнили библиографию обзора, снаб-
див его советскими работами, переводными статьями и монографиями по рассматри-
ваемой проблеме. Эти работы, однако, как и сам обзор Сэтчеллов, далеко не исчер-
пывают огромного конкретного материала по обсуждаемой теме, с которым более полно
можно ознакомиться по ссылкам, приведенным в статьях 3 1 ·3 6· 7°·54· 63~69. 9 5· 1 3 2 и моно-
графиях 1 0-1 7· 21· 22' 37> 38· 41· 42· 45· 109· 118· 123-125

5 Успехи химии, № 6
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