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I. ВВЕДЕНИЕ

Современная теория химического строения базируется на аппарате
квантовой химии и на обобщении экспериментальных данных. Методы
квантовой химии позволяют получать достаточно надежную информа-
цию об электронном строении и предсказывать физико-химические
свойства как существующих конкретных молекул, так и предполагаемых.
Эти характеристики обычно получают в результате численных экспери-
ментов с помощью ЭВМ и используют либо для интерпретации экспери-
ментальных данных, либо для прогнозирования свойств химических сое-
динений [ 1]. Однако решение задач такого типа носит прикладной харак-
тер. Не меньший интерес представляет разработка общих принципов
классификации химических соединений, описание их структуры и уста-
новление связей между структурой и свойствами [1, 2].

В основе структурных представлений химии лежит понятие о химиче-
ской связи. Это понятие, появившееся задолго до того как стала ясной
природа химического связывания, возникло на почве неизбежной для
химии потребности в мысленном расчленении целостных объектов хими-
ческого исследования — молекул ·— на части. Именно в результате такого
расчленения молекул на совокупность известных частей стало возмож-
ным наглядное описание их строения и предсказание ряда их физико-хи-
мических свойств.

(ф Издательство «Наука»,
«Успехи химии», 1989 г.
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Успехи классической теории химического строения и последующее ее
развитие доказывают целесообразность описания молекул с помощью хи-
мических связей и структурных формул. Как структурные формулы, так
и химические связи не являются реальными объектами. Это — теоретиче-
ские построения, идеальные образования [3, 4]. Однако чрезвычайная
плодотворность этих абстрактных, мысленных объектов свидетельствует,,
что они правильно отражают наиболее важные черты химической реаль-
ности. В настоящей статье мы проследим за развитием понятия химиче-
ской связи по мере применения его ко все более сложным объектам, и на-
метим границы применимости этого понятия.

II. МОЛЕКУЛА ВОДОРОДА И ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ

Электрон в основном состоянии атома водорода находится на единст-
венной валентной орбитали этого атома—ls-атомной орбитали (АО),,
которая является функцией пространственных координат. В наглядной
интерпретации квадрат этой функции определяет плотность электронно-
го облака атома водорода в заданной точке пространства.

РМО φ.

-0,6 -

Рис. 1 Рис. 2

Рис. 1. Корреляционная диаграмма для молекулы Н2

Рис. 2. Потенциальные кривые для Н2+ (в атомных единицах), полученные в разных
приближениях метода МО: 1 — молекулярная орбиталь построена как линейная ком-
бинация атомных орбиталей атомов водорода, 2 — проведена оптимизация эффектив-
ного заряда атомных орбиталей, 3 — введена поляризационная поправка к атомным

орбиталям

В молекуле водорода электроны находятся не на атомных орбиталях,
а на молекулярной орбитали (МО), охьатывающей оба атома. В прибли-
жении МО ЛКАО молекулярные орбитали строятся из атомных. Из двух
ls-атомных орбиталей ψι и φ2 атомов водорода получают две молекуляр-
ные орбитали: связывающую (СМО) ·ψ+ = (φ± + φ2)/JV+ — выгодную, энер-
гия которой ниже энергии атомных орбиталей, и разрыхляющую (РМО)
ψ_=(φ4—φ2)/Α/_— невыгодную, энергия которой выше энергии атомных
орбиталей [5. С. 76, 6. С. 84] (рис. 1).

Плотность электронного облака в молекуле пропорциональна квадра-
ту молекулярной орбитали ψ±

2 = (φ1

2 + φ2

2±2φ1φ,)/Λ'±

2. В полученном вы-
ражении члены φ4

2 и φζ

2 соответствуют электронным облакам атомов, но
наиболее интересен в нем так называемый интерференционный член
2ψιψ2. Наличие этого слагаемого приводит к тому, что плотность элект-
ронного облака в молекуле не равна суммарной плотности атомных обла-
ков, т. е. облако деформировано.

В случае СМО между атомами возникает избыток электронной плот-
ности. Отрицательное облако стягивает положительные ядра. Образует-
ся двухэлектронная, двухцентровая химическая связь.
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В случае РМО, наоборот, интерференционный член уменьшает элект-
ронную плотность между атомами. Ядра как бы оголяются, их отталки-
вание не компенсируется притяжением электронов, и в таком состоянии
молекула разваливается [7. С. 263]. Это, конечно, очень грубое описание.
Дадим ему оценку.

Известно, что благодаря прогрессу вычислительной техники даже для
довольно сложных систем стали доступны весьма рафинированные мето-
ды расчета. Однако, обладая несомненной ценностью в пределах кван-
товой химии, эти работы дают сравнительно немного для ее потребите-
лей. Рис. 2 помогает понять почему это так [8. С. 86]. На нем приведены
потенциальные кривые для молекулярного иона водорода, характеризую-
щие изменение энергии при возрастании расстояния между ядрами. Кри-
вая 1 получена в только что описанном приближении. Наличие минимума
на этой кривой отражает сам факт образования связи. Глубина этого
минимума правильно отражает порядок величины энергии связи, а его
положение — длину связи. Улучшим метод расчета. Так, если учесть воз-
можное изменение эффективного заряда атомной орбитали, то получим
кривую 2 при оптимальном значении эффективного заряда. Если же
учесть еще и то обстоятельство, что в поле соседнего ядра атомная орби-
таль поляризуется, теряя при этом сферическую симметрию, то получим
кривую 3, часть которой приведена на рис. 2.

Можно улучшать метод расчета и дальше, расширять базис, вообще
отказаться от приближения МО ЛКАО, перейти к точному расчету. Ре-
зультаты будут все точнее и точнее, но на нашем рисунке показать это
не удастся, так как получаемые кривые сольются с кривой 3.

Эта ситуация имеет довольно общий характер: основные, наиболее
важные для химии качественные выводы получаются уже в самых при-
ближенных расчетах. Не случайно нобелевский лауреат Р. Гоффман —
генератор важнейших теоретических концепций последней четверти
века, в своей работе опирается на простейший квантовохимический ме-
тод — расширенный метод Хюккеля [9].

Итак, мы описали химическое связывание в двухэлектронной двух-
атомной системе — молекуле водорода — с помощью двухэлектронной
двухцентровой связи. Перейдем теперь к описанию многоатомных много-
электронных систем.

III. ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ И ОРГАНИЧЕСКАЯ ХИМИЯ.
ПРИНЦИП ИЗОЛОБАЛЬНОЙ АНАЛОГИИ

Любая молекула представляет собой связанную силами электростати-
ческого взаимодействия единую систему, состоящую из относительно ма-
лоподвижных ядер и облака быстро движущихся электронов. Однако в
химии целостная картина химического связывания расчленяется, заменя-
ется совокупностью химических связей. Покажем на примере молекулы
метана, как происходит перенос совершенно строгого для молекулы во-
дорода— и только для нее — понятия двухэлектронной двухцентровой
связи на многоатомные молекулы.

У атома углерода, как и у всех элементов второго периода, имеется
четыре валентные орбитали. Из них строятся четыре эквивалентные тет-
раэдрические гибридные орбитали (ГО) [10, 11], на каждой из них на-
ходится электрон. В молекуле метана каждая из этих ГО направлена к
своему атому водорода. Из гибридной орбитали атома углерода и из
атомной орбитали соответствующего атома водорода строятся (совер-
шенно так же, как это делается в случае молекулы водорода) локализо-
ванные молекулярные орбитали. Из двух атомных орбиталей получают-
ся две молекулярные орбитали: связывающая и разрыхляющая. Связы-
вающую занимают два электрона. Так описываются четыре эквивалент-
ные двухэлектрониые двухцентровые связи С—Η метана [12. С. 70].

Конечно, мысленное расчленение целого на части всегда условно, по-
этому условно и описание многоатомных молекул с помощью двухцент-
ровых связей, однако вся практика химии свидетельствует о чрезвычай-
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ной плодотворности понятия химической связи. Наша задача в том,
в сущности, и состоит, чтобы проследить — в каких областях химии поня-
тие двухцентровой связи отражает основные черты химической реально-
сти, а в каких требует замены.

А теперь обсудим электронное строение гидридов, следующих за угле-
родом элементов II периода. Начнем с азота. У атома азота, как и у ато-
ма углерода, четыре валентные орбитали, из которых тоже можно полу-
чить четыре тетраэдрические орбитали и поместить на них валентные
электроны. Но у атома азота пять валентных электронов. Если один из
них убрать, то на каждой гибридной орбитали останется по одному
электрону и тогда совершенно так же, как в молекуле метана, можно

построить четыре двухэлектрон-
ные, двухцентровые связи N—Η

\ аммоний катиона.
\ , Ну, а если не убирать? Тогда

\ | С~) на одной из гибридных орбиталей
I азота будет находиться два элек-

/ H|S трона (рис. 3). И на построенных
1 из этой и из атомной орбитали во-

N S p 3 Ч \ li_/ дорода связывающей и разрых-
\\ ляющей молекулярных орбиталях

придется размещать уже три
Рис. 3. Корреляционная диаграмма трех- электрона — один электрон попа-

электронной системы д е т н а разрыхляющую Орбиталь.
Это менее выгодно, чем остаться
на атомной орбитали, и вместо

связи с атомом водорода на атоме азота появляется неподеленная пара
электронов. Азот образует только три связи N—Н. В случае атома кис-
лорода неподеленных пар уже две, у фтсра — три, а у атома неона четы-
ре неподеленные пары, и он не образует никаких связей.

Итак, когда появляются лишние электроны, т. е. когда число валент-
ных электронов становится больше числа валентных орбиталей, появля-
ются неподеленные пары [13] Как мы увидим, это не единственный, но
самый распространенный и самый простой способ размещения лишних
электронов.

Рассмотрим теперь ряд простых радикалов. Начнем с атома фтора,
который гораздо сложнее атома водорода. Единственное сходство между
ними состоит в том, что у атома фтора, так же как и у атома водорода,
имеется только одна граничная орбиталь с неспаренным электроном —
одна «работающая» граничная орбиталь1. У радикала гидроксила также
имеется только одна граничная орбиталь с неспаренным электроном, ко-
торая совпадает с одной из валентных орбиталей атома кислорода. Ос-
тальные три валентные орбитали кислорода заняты двумя неподеленны-
ми парами и в связи О—Н. Только одна орбиталь с неспаренным элек-
троном и у радикала NH2; из оставшихся трех валентных орбиталей
азота одна занята неподеленной парой, а две другие участвуют в образо-
вании двух связей N—Н.

И у радикала СН3 тоже только одна симметричная граничная орби-
таль, на которой находится электрон. Остальные три валентные орбита-
ли атома углерода заняты в связях С—Н.

Итак, группы СН3, NH2, ОН, F, Η имеют одинаковое число граничных
орбиталей с неспаренными электронами. Эти группы называются изоло-
бальными (от английского «lobe»), что изображают следующим образом;

А теперь воспользуемся знаменитым принципом изолобальной анало-
гии [14—17].

1 Граничными называются верхние занятые и нижние вакантные орбитали.
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Согласно этому принципу, изолобальные группы взаимозаменяемы,
и поэтому раз существует метан, значит может существовать и фторис-
тый метил, вероятно образование метилового спирта, возможен метил-
амин и должен быть устойчив этан.

При этом утверждение, что замена атома водорода в метане па метил
приведет к устойчивой молекуле, основывается только на том, что три
валентные орбитали атома углерода в метиле заняты в связях. Тот факт,
что они заняты в связях именно с атомами водорода, не имеет значения.
Поэтому принцип изолобальной аналогии подсказывает существование

молекул видаА-2—ус~с^—А$ · В формуле использована буква А, за кото-

Аз 7 Х А 6

рой не закреплен определенный химический смысл. Это могут быть лю-
бые изолобальные водороду группы.

Перейдем к молекуле этилена, которая построена из двух метилено-
вых групп СН2. Две 5р2-гибридные орбитали атома С метилена заняты
в связях С—Н. Остаются две граничные орбитали. Двухэлектронные
двухцентровые связи этилена строятся из этих граничных орбиталей:
σ-связь из 5р2-орбиталей и π-связь из ортогональных им р-орбиталей
[18—20].

Приведем примеры групп, изолобальных метилену СН2.
В группе NR одна из валентных орбиталей атома азота занята в связи

N—R, вторая — неподеленной парой. Остаются две граничные орбитали,
на которых размещаются два оставшихся валентных электрона азота,
так что эта группа изолобальна метилену. Изолобален метилену и атом
кислорода. Действительно, две из его четырех валентных орбиталей за-
няты неподеленными парами, а две остаются граничными с неспаренным
электроном на каждой. Таким образом

СН2

И, согласно принципу изолобальной аналогии, существование этиленов
А 1 Х /А3 Α 1 χ

/С~=С\ позволяет предположить существование иминов yC=NR

Αι χ

и карбонильных соединений ^>С=О.

Перейдем теперь к молекуле ацетилена. Эта молекула построена из
двух метановых групп СН. Одна sp-гибридная орбиталь атома углерода
группы СН занята в связи С—Н, остаются три орбитали: симметричная
sp-орбиталь и две перпендикулярные ей антисимметричные р-орбитали
атома углерода. На каждой из этих граничных орбиталей находится по
одному электрону. Из этих орбиталей строятся три двухэлектронные
двухцентровые связи молекулы ацетилена: одна σ-связь и две π-связи
[21. С. 179]. Группа любой природы, любой величины, строения, если
только у нее имеются три граничные орбитали с тремя электронами, бу-
дет изолобальна группе СН. В частности, метановой группе изолобален
атом азота, одна валентная орбиталь которого занята неподеленной па-
рой, а на трех оставшихся находится по одному электрону СН < о v N.

И поэтому существует синильная кислота HCN и вообще нитрилы RCN.
Если учесть разнообразие изолобальных групп и бесконечные воз-

можности разных их сочетаний и надстроек, то оказывается, что, поль-
зуясь принципом изолобальной аналогии, можно «синтезировать» на бу-
маге неограниченное множество молекул. И надо отдать должное хими-
кам: очень многие из них получены и в колбах. Правда, планируя свои
синтезы, органики не знали, что пользуются при этом принципом изоло-
бальной аналогии.
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Демонстрируя принцип изолобальной аналогии на простейших приме-
рах, мы хотели подчеркнуть его суть. Суть принципа изолобальной анало-
гии заключается во взаимной заменяемости изолобальных групп, кото-
рая в свою очередь является следствием сходной способности к химиче-
скому связыванию. Эта способность определяется характером граничных
орбиталей2. Второй, так сказать, технической, стороной изолобальной
аналогии является установление изолобальности групп. Группы называ-
ются изолобальными, если они имеют одинаковое число граничных орби-
талей со сходными свойствами симметрии, пространственным строением,
близкими значениями энергии и с одним и тем же числом электронов, за-
нимающих эти граничные орбитали [16, 17].

Органическая химия превосходно обходится без изолобальной анало-
гии, вернее она всегда пользовалась ею, но в неявном виде. Изолобаль-
ность характерных для органической химии групп известна органикам,
так сказать, исторически, установлена эмпирически без всякого знания о
характере граничных орбиталей, задолго до появления понятия об орби-
талях вообще. Химикам изолобальность приведенных выше групп оче-
видна. Плодотворность принципа изолобальной аналогии проявляется в
нетрадиционных областях на стыке органической и неорганической хи-
мии и, в частности, в металлоорганической химии.

Р. Гоффману удалось не только четко высказать носившуюся в воз-
духе идею, но и изобрести очень удачный термин [14, 15], который быст-
ро распространился. Но Р. Гоффман не просто предложил термин и кон-
цепцию, он сам интенсивно ее использовал, продемонстрировав ее пло-
дотворность. Следует особо отметить, что для большинства металлоорга-
нических, часто очень сложных фрагментов, изолобальность отнюдь не
является ни очевидной, ни тривиальной. Поэтому Р. Гоффману пришлось
определять характер граничных орбиталей многих металлоорганических
фрагментов. Так возникла своеобразная библиотека изолобальных групп
[16].

Изолобальная аналогия позволяет понять строение сложных метал-
лоорганических соединений и кластеров, выявляет в так называемых
монстрах привычные органические структуры в самом причудливом
оформлении и подсказывает выбор совершенно неожиданных направле-
ний для поиска новых типов соединений по аналогии с органической хи-
мией. По Р. Гоффману [16]: Изолобальная аналогия «...объединяет раз-
ные области нашей науки. Мы — органики, неорганики, физикохимики,
биохимики, аналитики — разделены, разобщены самой огромностью на-
шего творения. Разнообразие создаваемых нами молекул и методов, с по-
мощью которых мы их изучаем, порождают специализацию и профессио-
нальные жаргоны. А между тем под покровом бросающейся в глаза
сложности таится глубокое единство...»

Химия живет и развивается аналогиями. Но все же аналогия — это
аналогия, а не закон. Р. Гоффман часто сб этом напоминает и предупреж-
дает, что изолобальная аналогия подсказывает возможности, но отнюдь
не гарантирует обязательного их осуществления [16].

В качестве примера приведем формулу соединения безупречного с
точки зрения изолобальной аналогии, которое пока никому не удалось
синтезировать:

Η,Ν. 7 Ν Η 2

(У

Итак, пользуясь понятием двухэлектронной двухцентровой химиче-
ской связи с помощью изолобальной аналогии можно строить и описы-
вать неограниченное множество насыщенных и ненасыщенных молекул.
Однако нельзя утверждать, что все органические соединения полностью
описываются двухцентровыми химическими связями.

2 В зависимости от конкретной химической ситуации «работающими» могут ока-
зываться разные граничные орбитали одной и той же группы. С этим связана слож-
ность и неоднозначность изолобальных отношений, особенно в тех случаях, когда на
граничных орбиталях наряду с неспаренными электронами находятся неподеленные па-
ры (см. [16. С. 718]).
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Мысленное расчленение молекулы на двухцентровые связи плодотвор-
но только тогда, когда оно соответствует химической реальности, т. е.
когда можно считать эти связи более или менее независимыми друг от
друга. В действительности они, конечно, друг на друга влияют, но эти
влияния должны быть невелики. Для σ-связей углерода это условие обыч-
но выполняется. Это вызвано прочностью этих связей, их компактностью
и локализацией в пространстве. π-Связи менее прочны, легче поляризу-
ются. Их пространственное строение таково, что взаимодействие сопря-
женных π-связей очень заметно. В больших плоских сопряженных систе-
мах отдельные π-связи изменяются часто до неузнаваемости, а в цикли-
ческих ароматических системах о двухцентровых π-связях нельзя и гово-
рить.

π-Электронные системы ароматических молекул неделимы, они пред-
ставляют собой единое целое, к которому понятие двухцентровой связи
неприложимо.

IV. ХИМИЧЕСКИЕ СВЯЗИ НЕПЕРЕХОДНЫХ ЭЛЕМЕНТОВ

У атомов элементов III периода, так же, как и у атомов элементов II
периода по четыре валентных орбитали, на которых располагаются их
валентные электроны. Единственное, но очень существенное их отличие
от элементов II периода состоит в том, что их валентные орбитали замет-
но больше и диффузнее [22—24]. Это следует как из самых общих физи-
ческих соображений, так и из того, что в атоме водорода и одноэлектрон-
ных катионах средний радиус R орбитали растет с ростом главного кван-
тового числа η как R~nz/Z [22. С. 30]. В многоэлектронных атомах
зависимость, естественно, сложнее, но общая тенденция сохраняется. Она
отражается хотя бы в правилах Слейтера, определяющих вид слейтеров-
ских атомных орбиталеи [23]. Различия в протяженности валентных ор-
биталей атомов элементов II и III периодов находят отражение и в поло-
жениях максимумов радиальной плотности [24. С. 210] и в других харак-
теристиках.

Больший размер валентных орбиталеи приводит к тому, что простые
связи атомов элементов III периода длиннее, менее прочны, легче поля-
ризуются. В результате взаимодействие этих связей друг с другом, а осо-
бенно с jt-связями и с неподеленными парами, т. е. их способность к
сверхсопряжению, гораздо заметнее. Но все же эти взаимодействия не
так велики, и понятие двухэлектронной двухцентровой химической связи
вполне приложимо к химии элементов III периода.

Поскольку нас интересует то, что относится к развитию понятия свя-
зи, а не объяснение свойств элементов III периода (см., например, [25]),
мы остановимся только на двух особенностях этих элементов.

Атомы элементов III периода больше атомов элементов II периода,
около них могут поместиться и пять и шесть атомов, и для них известны
гипервалентные соединения, такие, как элегаз SF6 и пятихлористый фос-
фор РСЦ.

Рассмотрим строение молекулы пятихлористого фосфора [25, 26].
Три атома хлора лежат в экваториальной плоскости. Фосфор связан

с ними обычными двухэлектронными двухцентровыми связями, лежащи-
ми под углом 120° друг к другу. Эти связи образованы тремя $р2-гибрид-
ными орбиталями фосфора. У фосфора остается одна перпендикулярная
им Зрг-орбиталь (рис. 4), на которой находится его неподеленная пара.
Над и под атомом фосфора находятся два аксиальных атома хлора.
У фосфора есть два электрона, чтобы образовать две связи Ρ—С1, но нет
двух орбиталеи: одной для связи с верхним атомом хлора и второй для
связи с нижним, а есть только одна, которая и должна взаимодейство-
вать с двумя орбиталями аксиальных атомов хлора.

Из трех атомных орбиталеи получаются три молекулярные орбитали:
связывающая (СМО), несвязывающая (НМО) и разрыхляющая (РМО)
молекулярные орбитали. На этих орбиталях размещаются четыре элект-
рона. Два попадают на трехцептровую СМО. Трехцентровые СМО значн-
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тельно выгоднее двухцентровых [27. С. 471, и попавшие на нее два элект-
рона обеспечивают связь фосфора с двумя аксиальными атомами хлора.
А два остальных электрона попадают на НМО, не участвуя в связыва-
нии, но и не мешая ему.

Эта ситуация характерна и для других гипервалентных соединений.
В гипервалентных соединениях появляется новый вид связи — двухэлек-
тронная трехцентровая химическая связь. А лишние электроны, которые
в связи не участвуют, занимают несвязывающие молекулярные орбитали.

Вторая особенность атомов элементов III периода тоже связана с их
размерами. Большая протяженность валентных орбиталей атомов эле-
ментов III периода приводит к тому, что эти атомы образуют связи

Рис. 4. Трехцентровые связи в гипервалентных соеди-
нениях а — связывающая молекулярная орбиталь

трехцентровой связи, б — схема уровней энергии

большей длины. На таком расстоянии π-перекрывание оказывается ма-
лоэффективным и элементы III периода образуют весьма слабые π-свя-
зи [28—30].

Так, если в молекуле азота N2 атомы связаны тремя прочными связя-
ми: одной σ-связью и двумя π-связями, то молекула Р 2 в обычных услови-
ях не существует, она димеризуется. Атому фосфора выгоднее образо-
вывать три простые связи с тремя другими атомами фосфора, располо-
женными в вершинах тетраэдра, чем одну простую и две слабые π-связи
в молекуле Р 2 [25].

Известно, что атом кремния так же, как и атом углерода четырехва-
лентен. Один из электронов неподеленной пары, находящейся в основном
состоянии атома Si на s-орбитали, переходит в пустую р-ячейку («распя-
ривается»), а затраченная на это энергия полностью окупается при обра-
зовании двух дополнительных простых связей. Совсем по-другому обсто-
ит дело, если дополнительными оказываются π-связи, образование кото-
рых не окупает затрат энергии на «распаривание» неподеленной пары
5-электронов.

Так [31], в случае углерода равновесие между синильной кислотой и
ее изомером сдвинуто в сторону изомера с четырехвалентным углеродом
H C ^ N . Кремниевый аналог, напротив, существует в форме HN = Si
с двухвалентным кремнием. л-Связи кремния так слабы, что неподелен-
ной паре кремния невыгодно распариваться. По этой же причине сущест-
вует не кремниевый аналог ацетилена, а его изомер с двухвалентным
кремнием H2C = Si.

Элементы III периода образуют кратные связи только при соблюде-
нии особых условий, например при пространственной защите кратной
связи объемными заместителями [32, 33]. Трудности синтеза соединений
с кратными связями элементов III периода приводят к поиску факторов,
стабилизирующих молекулы с такими связями [34].

Мы остановились на этих примерах для того, чтобы подчеркнуть, что
из-за слабости π-связей элементы III периода не образуют ни больших

1952



плоских сопряженных молекул, ни тем более ароматических соединений.
Следовательно, в целом понятие двухцентровой связи играет в химии
элементов III периода даже большую роль, чем в органической химии.

V. ХИМИЧЕСКИЕ СВЯЗИ ПЕРЕХОДНЫХ МЕТАЛЛОВ

Ситуация кардинально меняется для переходных металлов. Переход-
ные металлы отличаются от непереходных элементов тем, что наряду с
s- и р-валентными орбиталями у них имеется еще пять работающих d-op-
биталей [35], т. е. всего у них девять валентных орбиталей. Из-за этого
они подчиняются правилу эффективного атомного номера (ЭАН), а не
правилу октета, т. е. их соединения устойчивы тогда, когда в валентной
оболочке атома переходного металла находятся 18 электронов3. Благода-
ря этому они могут образовывать больше связей и иметь больше неподе-
ленных пар. Чаще всего встречается октаэдрическая конфигурация с
шестью связями. Двухцентровые связи переходных металлов с другими
атомами и, в частности, с углеродом по сути ничем не отличаются от
двухэлектронных двухцентровых связей непереходных элементов [37.
С. 22]. Специфическими для переходных металлов являются не эти свя-
зи, а связи в π-комплексах переходных металлов.

Электронное строение π-комплексов переходных металлов нельзя опи
сать двухцентровыми связями. Действительно, рассмотрим в качестве
примера молекулу ферроцена

В этой молекуле атом железа находится между двумя параллельными
циклопентадиенильными кольцами так, что рядом с ним расположено
сразу десять атомов углерода. Но десять связей с атомами углерода атом
железа образовать не может. Для этого у него не хватит ни электронов,
ни орбиталей. Поскольку изобразить π-комплекс с помощью двухцентро-
вых связей однозначно не удается и обычно приходится рассматривать
множество структур, описание с помощью теории резонанса оказывается
слишком громоздким и, если не считать самого Полинга [38. С. 386, 39],
почти никем не использовалось. Возобладало мнение, что π-комплексы
надо описывать методом молекулярных орбиталей. Но метод МО рас-
сматривает молекулу в целом. Как правило, результаты плохо перено-
сятся с одной молекулы на другую. Кроме того, это описание трудно
осмыслить привычным для химика образом [40].

Между тем отказ от обычной химической идеологии, в основе которой
лежит потребность в мысленном расчленении целого на части, в случае
π-комплексов переходных металлов вовсе не необходим. Просто посколь-
ку в этом случае не удается представить себе молекулу с помощью двух-
центровых связей приходится мысленно расчленять ее на более крупные
части. В π-комплексах атом переходного металла связан не с отдельными
атомами π-лиганда, а со всей его π-электронной системой в целом. Это
позволяет естественным образом обобщить понятие химической связи.

Связывающая молекулярная орбиталь обычной связи строится из
атомных орбиталей двух атомов. На ней находятся два электрона. Так,

3 Современное обоснование правила Льюиса — Сиджвика (правила ЭАН) см. в
работе [36].
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описывается двухэлектронная двухцентровая химическая связь. Связы-
вающая молекулярная орбиталь обобщенной связи строится из атомной
орбитали ятомя переходного металла и из подходящей по симметрии
молекулярной π-орбитали (МО) лиганда, который весь в целом играет
роль второго партнера связи. На этой связывающей молекулярной орби-
тали находятся два электрона. Так описывается двухэлектронная, мно-
гоцентровая обобщенная химическая связь [40]. На рис. 5 показаны
обобщенные химические связи (ОХС) для случая, когда лигандом явля-
ется кольцо. Низшая по энергии π-орбиталь кольца симметрична отно-
сительно оси Ζ металл — кольцо. Она может взаимодействовать с симме-
тричной относительно этой оси гибридной орбиталью (ГО) металла. 06-

ГО металла МО кольца Одобщенная химическая с8язь

Рис. 5. Обобщенные химические связи σ- и π-типа

разуется фарообразная многоцентровая обобщенная химическая связь
σ-типа [41]. Следующие по энергии π-орбитали кольца имеют по одной
узловой поверхности, содержащей ось Ζ, и являются орбиталями π-типа.
Они могут взаимодействовать с орбиталями металла π-типа. Образуют-
ся двухлепестковые обобщенные химические связи π-типа. Таких связей
две [40].

Обобщенные химические связи представляют собой локализованные
связи металл — лиганд (данный лиганд) вне зависимости от числа и
природы остальных лигандов [40]. Мы уже подчеркивали, что понятие о
связях имеет смысл только в том случае, если взаимодействие локаль-
ных связей, на которые удается мысленно разбить молекулу, невелико,
и если эти локальные связи более или менее независимы друг от друга.
Приведем известный пример, чтобы сразу стало ясно, что для обобщен-
ных химических связей это условие выполняется [35].

Рассмотрим бензолхромтрикарбонил. Хром связан с кольцом тремя
двухэлектронными многоцентровыми обобщенными химическими связя-
ми: одной фарообразной связью σ-типа и двумя двухлепестковыми
π-типа. Шесть электронов для этих связей поставляются кольцом. С каж-
дой из карбонильных групп хром связан двухэлектронной, двухцентровой
связью. Шесть электронов для этих связей поставляются неподеленными
парами атомов углерода карбонильных групп. Оставшиеся три валент-
ные орбитали атома хрома заняты неподеленными парами. Шесть элек-
тронов обобщенных связей хром—кольцо, шесть электронов связей хро-
ма с карбонильными группами и шесть валентных электронов хрома,
всего в валентной оболочке хрома находятся восемнадцать электронов,
т. е. молекула подчиняется правилу ЭАН и стабильна. При замене атома
хрома атомом марганца электронов снова будет 18, если на один умень-
шить число электронов, которое подает кольцо. В (С5Н5)Мп(СО)3 из
шести электронов трех связей кольца с металлом один доставляется мар-
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ганцем, а пять — циклопентадиенилом, заменившим бензольное кольцо.
При переходе к железу для удовлетворения правила ЭАН надо заменить
циклопентадиенил на циклобутадиеновое кольцо.

В рассмотренном ряду соединений в связях металл—кольцо меняется
и атом металла и кольцо, т. е. меняются оба партнера обобщенных хими-
ческих связей. И все же связи с карбонильными группами очень мало к
этому чувствительны, и расположение и свойства карбонильных групп в
рассмотренном ряду почти не меняются [42—48]. И обратно, при замене
карбонильных групп на другие изменения в свойствах кольца тоже не
выходят за рамки обычных влияний связей [49—51]. Таким образом,
обобщенные химические связи удовлетворяют требованию относительной
независимости друг от друга—-главному условию плодотворности пред-
ставления о химической связи.

Дополним сказанное двумя замечаниями. Во-первых, отметим, что
сходство симметрии молекулярной л-орбитали лиганда с симметрией
атомной орбитали переходного металла может быть только приблизи-
тельным. Обобщенные химические связи вовсе не обязаны быть такими
симметричными, как в случае связей металла с кольцом. Например, груп-
па Fe(CO)3 может связываться не только с циклобутадиеном, но и с бу-
тадиенами [52. С. 172] и даже с несимметричными гетеробутадиенами
[53, 54]. В этом случае от сходства в симметрии орбиталей металла и
лиганда остается только сходство в распределении знака. л-Орбиталь
лиганда, знак которой в области между лигандом и металлом не меняет-
ся, взаимодействует с гибридной орбиталью металла σ-типа; а л-орби-
таль лиганда, знак которой в этой области меняется только один раз,
взаимодействует в основном с гибридными орбиталями металла л-типа
и т. д.

Второе замечание касается кратности связи металл—лиганд.
Для атомов переходных металлов середины ряда строго выполняется

правило ЭАН, так как у них имеется по девять полноценных валентных
орбиталей. У лиганда в π-комплексе также имеется целый набор молеку-
лярных π-орбиталей с разными свойствами симметрии. Естественно, что
при разнообразии двух этих наборов орбиталей обычно оказывается, что
имеется не одна, а несколько пар орбиталей с подходящей для взаимо-
действия симметрией партнеров. Поэтому между типичным переходным
металлом и л-лигандом образуется сразу несколько обобщенных хими-
ческих связей, т. е. связи в типичных л-комплексах кратные. Для такого
металла прочность связи с π-лигандом значительно больше прочности
обычной σ-связи металл—углерод, поэтому конкуренция между двумя
типами связи маловероятна.

У переходных металлов начала ряда донорно-акцепторные связи ос-
лаблены из-за высокой энергии вакантных d- и особенно р-орбиталей [55.
С. 218]. Образование нескольких таких связей нежелательно и потому,
что оно влекло бы за собой нарушение принципа электронейтральности,
согласно которому заряды атомов в стабильных комплексах должны ле-
жать в пределах от —1 до + 1 [56] Но, главное, небольшое число валент-
ных электронов у атома металла исключает синергическую стабилиза-
цию связей в результате наложения донорно-акцепторных и дативных
взаимодействий. Все это приводит к нарушениям правила ЭАН и, одно-
временно, препятствует образованию дополнительных обобщенных хими-
ческих связей в л-комплексах Так, например, соединение Cp2TiCl2 хоро-
шо описывается как производное четырехвалентного титана, четыре ва-
лентные орбитали которого образуют две связи с атомами хлора и две
связи с кольцами. Связь титана с кольцом ординарная, это фарообразная
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обобщенная химическая связь σ-типа. Прочности обычной и обобщенной
σ-связей не слишком разнятся между собой. Это приводит к конкуренции
между ними.

Примером могут служить тетрациклопентадиенильные производные
переходных металлов начала ряда. О конкуренции между обычными и
обобщенными химическими связями в этих молекулах свидетельствует и
легкий обмен между кольцами, по-разному связанными с металлом [57],
и наличие полного набора структур: с одним /ι5- и тремя /ι'-кольцами
(М = Мо [58]); с двумя /ι5- и двумя /t'-кольцами (M = Ti [59], Hf [60],
Nb, Та [61]); с тремя /г5- и одним /г'-кольцами (M = Zr [62]) и четырьмя
/г5-кольцами (M = U [63], Th [64]). И во всех этих молекулах не соблю-
дается правило ЭАН.

Отклонения от правила ЭАН наблюдаются и для атомов, завершаю-
щих ряд переходных металлов. Быстрое понижение энергии ci-орбиталей
у переходных металлов конца ряда приводит к тому, что ci-электроны в
значительной степени теряют значение валентных и становятся электро-
нами остова [65]. Это сводит на нет синергическую стабилизацию донор-
но-акцепторных связей дативными взаимодействиями. Одновременно воз-
растание разницы в энергиях s- и р-орбиталей [66] вызывает последова-
тельное выключение последних из связывания, что приводит к появле-
нию 16-, а затем и 14-электронных комплексов. Связи π-лигандов с
металлом перестают быть кратными, и снова становится возможной кон-
куренция между ординарной обобщенной химической связью с л-лиган-
дом и обычной простой двухцентровой связью металл—углерод.

Дальнейшее продвижение вниз по таблице Менделеева не влечет за
собой ничего нового в смысле развития понятия химической связи. Непе-
реходные элементы следующих периодов очень похожи на непереходные
элементы III периода. И переходные металлы следующих периодов ни-
чем принципиальным от переходных металлов IV периода не отличаются.

VI. ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ И ЭЛЕКТРОНОНЕДОСТАТОЧНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ

У атома бора так же, как и у атома углерода, четыре валентные ор-
битали, но только три валентных электрона. Молекулы хлорида ВС13 и
фторида бора BF3 плоские. Лежащие под углом 120° друг к другу связи
В—Hal образуются 5р2-гибридными орбиталями бора. 2р2-Орбиталь бора
остается вакантной, но на р2-орбиталях галогенов есть неподеленные
пары электронов. Эти пары частично заполняют вакантную р2-орбиталь
бора, уменьшая его ненасыщенность. И молекулы существуют, хотя оба
соединения являются сильнейшими кислотами Льюиса [67. С. 78]. В гид-
риде бора атомам водорода нечего подавать на вакантную рг-орбиталь
бора, нечем смягчать его ненасыщенность, и гидрид ВН3 не существует,
а димеризуется. Строение диборана В2Н6 послужило предметом растя-
нувшейся на несколько десятков лет дискуссии. В числе первых ученых
[68—74], установивших истинную структуру диборана, были советские
ученые Б. В. Некрасов и М. Е. Дяткина [70—74]. Я. К· Сыркин рассказы-
вал, что выводу М. Е. Дяткиной, основанному на квантовохимических
расчетах, не поверили, потому что строение диборана считалось извест-
ным, установленным экспериментально [75, 76], в том числе и методом
рентгеноструктурного анализа [76]. Диборану приписывалась этанопо-
добная структура. Правда, при этом оставалось неясным, что же держит
два атома бора вместе, ведь электронов для связи В—В нет (рис. 6, а).
Многие, в том числе Льюис [77], Сиджвик [78. С. 103], Полинг [79.
С. 255] пытались найти выход из этого затруднения и считали, что «объ-
яснили» непонятную этаноподобную структуру диборана. М. Е. Дяткину
не остановил ни такой ареопаг теоретиков, ни «эксперимент». Она пере-
считала— будучи квантовым химиком — дифракционную картину и по-
казала, что последняя лучше согласуется с предлагаемой ею структурой
диборана, чем с этаноподобной [74].

Теперь строение диборана определено с предельной точностью [80].
В молекуле диборана четыре атома водорода связаны с атомами бора
обычными двухцентровыми связями. Эти четыре связи лежат в горизон-
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Рис. 6. Диборан В2Не а — этаноподобная структура диборана,
б — действительное строение диборана, в — мостиковые связи
В—Н—В диборана, г — схема уровней энергии мостиковой свя-

зи В—Н—В

тальной плоскости, как в этилене. Два оставшихся атома водорода ле-
жат симметрично над и под этой плоскостью, связывая атомы бора двумя
изогнутыми связями В—Η—В (рис. 6, б). Центральная часть диборана
в вертикальной плоскости изображена на рис. 6, в. Такие связи называ-
ются мостиковыми.

Молекулярные орбитали мостиковой связи строятся из атомных орби-
талей атома водорода и двух атомов бора. Из трех атомных орбиталей
получаются три молекулярные орбитали: связывающая, несвязывающая
и разрыхляющая. На связывающей орбитали находятся два электрона.
Образуется двухэлектронная трехцентровая химическая связь (рис. 6, г).
Таким образом, всего в диборане шесть двухэлектронных локализован-
ных связей: четыре двухцентровые связи В—Η и две трехцентровые мо-
стиковые связи В—Η—В. Значит нужно 12 электронов. Они и поставля-
ются шестью атомами водорода и двумя атомами бора.

Диборан является представителем так называемых электрононедо-
статочных соединений, т. е. соединений, в которых валентных электронов
меньше, чем орбиталей. Когда число электронов превышает число атом-
ных орбиталей, образуются неподеленные пары. Когда число электронов
(2п) в точности равно числу атомных орбиталей (2п), образуются двух-
центровые связи. Из 2п атомных орбиталей образуется In двухцентровых
молекулярных орбиталей: из них η связывающих и η разрыхляющих. На
η связывающих молекулярных орбиталях как раз размещаются все ва-
лентные электроны. Если же электронов меньше, то часть двухцентровых
связывающих молекулярных орбиталей остаются вакантными, а молеку-
лы устойчивы только если все СМО заняты. Выходом служит образова-
ние трехцентровых связей. В трехцентровой связи заняты по-прежнему
два электрона, а построена она из трех атомных орбиталей. Поэтому ког-
да не хватает электронов, лишние атомные орбитали могут быть погло-
щены трехцентровыми связями. Если на каждую лишнюю атомную орби-
таль образуется вместо двухцентровой трехцентровая связь, то все свя-
зывающие молекулярные орбитали будут заняты и молекула будет устой-
чивой [13, 81].

Принцип изолобальной аналогии подсказывает, что роль мостика

вовсе не обязательно должна принадлежать водороду, его может заме-

нить любая изолобальная ему группа,скажем, метильная СН3 "* о > Н.

И, действительно, димер триметилалюминия построен точно так же, как
диборан. В нем две мостиковые связи А1—СН3—А1. Атомы углерода ос-
тальных метальных групп лежат в плоскости перпендикулярной плоскос-
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ти мостиков и связаны с алюминием обычными двухцентровыми связями
[82].

Таким образом, в электрононедостаточных соединениях появляется
новый вид связи — двухэлектронная трехцентровая мостиковая связь.

Следующими по сложности после диборана являются гидриды бора
В4Н10 и В5НИ. В гидриде В4Н10 [83, 84] четыре атома бора и, следова-
тельно, не хватает четырех электронов. Значит в нем должны быть четы-
ре трехцентровые связи, чтобы поглотить четыре лишние атомные орби-
тали, и тогда валентные электроны займут все СМО.

И, действительно, в боране В4Ню атомы бора связаны четырьмя водо-
родными мостиками. Оставшиеся шесть атомов водорода терминальные,
они связаны с бором обычными двухцентровыми связями. В этих десяти
связях занято 20 электронов. Оставшиеся два электрона связывают двух-
центровой связью два атома бора

"Η Ι Ъъ

Это описание одного из простейших гидридов бора не так уж просто,
но простое или сложное оно, по крайней мере, адекватно отражает строе-
ние молекулы. Она действительно, хорошо описывается четко локализо-
ванными в пространстве, более или менее независимыми связями: семью
двухцентровыми и четырьмя трехцентровыми мостиковыми. Принципи-
ально хуже обстоит дело с гидридом В5Н,,. Но прежде чем перейти к
обсуждению его структуры рассмотрим еще один вид трехцентровой свя-
зи (рис. 7).

В рассмотренных выше гипервалент-
г\ ных соединениях [26] трехцентровая

связь возникает из-за нехватки атомных
орбиталей: для связывания с двумя ли-
гандами у центрального атома имеется
только одна орбиталь (рис. 7, а). Затем
мы описали трехцентровую мостиковую
связь [13], которая возникает из-за недо-
статка электронов. В этом случае орбита-
ли крайних атомов перекрываются с ор-
биталью атома —мостика (рис. 7, б).
Кроме таких открытых трехцентровых
связей существуют центральные трехцент-
ровые связи [13], когда атомы располо-
жены по вершинам правильного треуголь-
ника, а их орбитали направлены в центр
треугольника. Из трех таких атомных ор-
биталей получаются три МО: одна связы-
вающая и две разрыхляющие. На симме-
тричной СМО располагаются два электро-
на центральной трехцентровой связи, свя-
зывающей три атома (рис. 7, в).

В боргидриде В5НИ [85, 84], где не
хватает уже пяти электронов, имеются
две центральные трехцентровые связи и
три мостиковые с водородными мостика-
ми, т. е. образуется пять трехцентровых
связей. Оставшиеся восемь атомов водо-
рода связаны с бором обычными двух-
центровыми связями. Но молекулу В5НИ

можно изобразить и иначе. Неизменными
остаются все локализованные связи с ато-

С

Рис. 7. Трехцентровые связи а —
трехцентровая связь в гиперва-
лентных соединениях, б — мости-
ковая связь в электрононедоста-
точных соединениях, в — цент-
ральная трехцентровая связь,
г — схема уровней энергии цент-

ральной трехцентровой связи
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мами водорода — как обычные двухцентровые, так и трехцентровые мо-
стиковые,— а связывание между атомами бора можно изобразить не
двумя центральными трехцентровыми связями, а одной центральной и
одной открытой, т. е. молекула В5НИ может быть описана двумя разны-
ми структурами.

но ,' \\ι Η / Υ «Η
/ Α , Λ

4 \ ^ ^ / ! \
н,в' V N / NBH, H,JL ι ^ в н 2

ΒΗ; ~~ ~ - B H j -

Когда молекулу можно описать разными структурами, это является
верным признаком того, что представление об отдельных, более или ме-
нее изолированных связях не соответствует химической реальности.
Самую сложную несопряженную органическую молекулу можно прекрас-
но представить одной структурой, а для описания самой простой арома-
тической молекулы — бензола,— π-система которого представляет собой
единое целое, требуется по крайней мере две структуры.

Рассмотрение ароматических систем очень облегчается тем, что они
являются плоскими молекулами, скелет которых описывается двухцент-
ровыми связями. Неделимое целое представляет собой только их
л-электронное облако, которое в первом прибли-
жении со скелетом не взаимодействует [86, 87]
и может поэтому рассматриваться отдельно.
Скрытая симметрия я-систем [88—90], а также
то, что в них сравнительно мало электронов (по
одному от каждого атома углерода), очень облег- а д
чает их рассмотрение.

Ситуация с гидридами бора гораздо сложнее. Р и с · 8- Сравнительная
Гидриды б о р а - э т о трехмерные молекулы, ске- " " ( α ) / ^ д о д е е д а
лет которых обычно представляет собой много- ^) с ребрами одинако-
гранники. Двухцентровыми связями скелет этих вой длины
молекул не опишешь. Их можно описать, сочетая
двухцентровые и трехцентровые связи открытого
и центрального типов. Был выработан целый свод правил, как это делать
[91] (мы не явно использовали часть этих правил, описывая простейшие
гидриды). С ростом полиэдрической молекулы растет число описываю-
щих ее структур. Описание становится неоднозначным. Трудности возни-
кают потому, что на самом деле электронная система скелета этих моле-
кул представляет собой единое целое. Попытка расчленить ее на отдель-
ные связи искусственна и не соответствует объективной реальности.

В противоположность обычному расчленяющему химическому подхо-
ду надо найти такую единую, неделимую систему, которая могла бы слу-
жить моделью электронной системы гидридов бора, т. е. определяла бы
основные свойства последней. Выбор такой модели подсказывается
пространственным — полиэдрическим •— строением гидридов бора. Чем
больше вершин в многограннике, тем больше он похож на сферу, на ко-
торой лежат его вершины. Сходство пространственного строения гидри-
дов бора со сферой подсказывает существование аналогии в основных
свойствах волновых функций электронов этих двух систем.

Но прежде чем описывать свойства волновых функций электрона на
проводящей сфере, наметим границы применимости этой модели, для
чего сравним два полиэдра: икосаэдр с 12 вершинами и 20 треугольны-
ми гранями и двойственный к нему многогранник Архимеда — додекаэдр
с 20 вершинами и 12 пятиугольными гранями. Электронные облака ато-
мов, находящихся в вершинах треугольных граней икосаэдра, заполня-
ют всю грань до центра, а значит вся поверхность икосаэдра заполнена
электронным облаком сплошь. Грани додекаэдра гораздо больше
{рис. 8), и в их центральной части плотность электронного облака нич-
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тожна. Электроны не заполняют сплошь всю поверхность додекаэдра,
а локализуются вдоль ребер. Поэтому для молекул додекаэдрического
типа модель сферы, по которой беспрепятственно движутся электроны,
не подходит. Модель сферы годится для односвязных поверхностей и при-
ближенно соответствует только многогранникам с треугольными граня-
ми (Δ-полиэдрам), т. е. Δ-полиэдрическим кластерам.

Термин «кластеры» применяется в химии очень широко [92. С. 9].
Часто так называются даже такие молекулы, в которых просто есть два
и больше атома металла, связанные друг с другом. Кластерами называ-
ют и такие каркасные молекулы, как кубан, призман, додекаэдран и т. д.

Но нас интересуют не конкретные молекулы, а развитие понятия свя-
зи. А с этой точки зрения представляют интерес именно Δ-полиэдриче-
ские кластеры, которым и посвящено все дальнейшее изложение.

VII. ХИМИЧЕСКОЕ СВЯЗЫВАНИЕ В Δ-ПОЛИЭДРИЧЕСКИХ КЛАСТЕРАХ

Обсудим вид волновых функций электронов, находящихся на прово-
дящей сфере [93]. Волновая функция основного состояния электрона на
сфере всюду имеет один и тот же знак и распределена по всей сфере рав-
номерно. Такое полносимметричное состояние одно, его удобно предста-
вить в виде равномерно окрашенного в один цвет мячика. Следующее по
энергии состояние можно описать с помощью двухцветного мячика. Пусть
красная половинка соответствует положительному знаку волновой функ-
ции, а синяя — отрицательному знаку. Плоскость, делящая мячик на
красную и синюю половинки — экваториальная плоскость — является
узловой плоскостью функции. Переходя через эту плоскость, функция
меняет знак, а на самой плоскости значение функции равно нулю. Так
что в этом состоянии у волновой функции имеется одна узловая поверх-
ность.

Распределение электронной плотности в этом случае не равномерно.
Плотность больше всего на полюсе, по мере приближения к экватору она
постепенно уменьшается, на экваторе становится равной нулю, затем
снова растет, достигая максимума на другом полюсе.

Мячик можно повернуть красным полюсом вверх, вперед, направо.
Эти три способа расположения двухцветного мячика соответствуют трем
состояниям электрона на сфере с одинаковой энергией, т. е. вырожден-
ным состояниям.

Волновые функции следующей по энергии группы состояний имеют
уже по две узловые поверхности. Таких состояний пять. Эти состояния
тоже вырождены. В каждой следующей по энергии группе состояний чис-
ло узловых поверхностей, на которых волновая функция меняет знак, уве-
личивается.

Это самое важное свойство волновых функций электрона на проводя-
щей сфере. Узловые свойства волновых функций сохраняются, даже если
нарушить симметрию сферы, например измять ее. При появлении на сфе-
ре выпуклостей или вмятин строгое вырождение волновых функций сни-
мается. Но все равно после основного состояния, в котором волновая
функция всюду одного знака, следует группа из трех близких по энергии
волновых функций с одной узловой поверхностью, затем группа из пяти
близких по энергии волновых функций с двумя узловыми поверхностями
и т. д.

Рассмотрение полиэдрических гидридов бора начнем с /слозо-гидри-
дов. клозо-Гидридами называются гидриды, в которых атомы бора нахо-
дятся в вершинах замкнутых Δ-полиэдров. В них каждый атом бора
связан с атомом водорода, так что их формула — ВПН„. Связи В—Η
направлены по радиусу наружу — это экзо-связи. экзо-Связи сильно ло-
кализованы, они практически не взаимодействуют с остальной частью
молекулы. После образования одной зкзо-связи у бора остаются два
электрона и три валентных орбитали: одна радиальная, направленная к
центру полиэдра, и две тангенциальные, направленные одна по паралле-
ли, а другая по меридиану. Связывание скелета кластера осуществляет-
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ся этими, так называемыми скелетными электронами и орбиталями. Все-
го в гидриде бора В„НП 2« скелетных электронов и Зга скелетных орбита-
лей, из них га радиальных и 2га тангенциальных. Из Зга атомных орбита-
лей бора строятся Зга молекулярных орбиталей полиэдра. Наглядное
представление о строении молекулярных орбиталей, получаемых из ра-
диальных атомных орбиталей, дают описанные выше волновые функции
электрона на проводящей сфере. Наглядное представление построения
молекулярных орбиталей из тангенциальных орбиталей (хотя характер
и этих орбиталей определяется видом волновых функций электрона на
проводящей сфере) значительно сложнее. Мы не будем на этом останав-
ливаться, а сразу перейдем к изложению результатов [94—96].

Самая выгодная низшая молекулярная орбиталь не имеет ни одной
узловой поверхности, и электронная плотность распределена по всем
атомам бора равномерно. Она построена только из радиальных атомных
орбиталей бора, тангенциальные орбитали не могут участвовать в ней
из соображений симметрии. Из 2га тангенциальных орбиталей бора обра-
зуются 2га молекулярных орбиталей, из них л связывающих и га разрых-
ляющих. Связывающие молекулярные орбитали, полученные из танген-
циальных орбиталей, хмогут взаимодействовать с соответствующими по
симметрии комбинациями радиальных орбиталей. В результате этого
взаимодействия, связывающие молекулярные орбитали, стабилизируют-
ся, но число их при этом не изменяется. Итак, мы получили га связываю-
щих молекулярных орбиталей, построенных из тангенциальных орбита-
лей с примесью радиальных, и одну полносимметричную связывающую
молекулярную орбиталь, построенную только из радиальных орбиталей.
Всего имеем га + 1 связывающую молекулярную орбиталь.

Эти, основанные на модельном подходе, качественные выводы полно-
стью подтверждены МПДП расчетами боранов [97].

На полученных га+1 молекулярных орбиталях должна разместиться
(га-f-l) пара электронов. В /α/гозо-гидридах бора всего 2га скелетных элек-
тронов, т. е. двух электронов не хватает. Поскольку для стабильности
молекулы надо, чтобы все связывающие молекулярные орбитали были
заняты, то клозо-гидриды бора стабильны в виде дианионов В„НП

2~.
Два недостающие электрона можно добавить в полиэдр и другим спо-

собом. В группе СН также имеются три граничные орбитали, одна σ- и
две π-типа, т. е. по составу граничных орбиталей она такая же, как груп-
па ВН, но отличается тем, что обладает лишним электроном. Поэтому два
недостающие электрона можно получить, если в двух вершинах боргид-
рида заменить группы ВН на группы СН. Получаются устойчивые нейт-
ральные клозо-карбораны С2Вп-2Н„.

Начнем «разрушать» полученные клозо-бораны и /слозо-карбораны.
Делать это будем на примере икосаэдра, гидрида с 12 вершинами. У него
12+1 = 13 СМО и, значит, чтобы быть устойчивым, ему надо 26 скелет-
ных электронов. Т. е. такой икосаэдр будет (по общему правилу) устой-
чив или в виде дианиона Β 1 2 Ηί (предсказание [98], синтез [99], строе-
ние [100]) или в вице карборана С,В10Н12 (синтез 1,2- [101 — 104], 1,7-
[105] и 1,12-изомеров [106, 107]; строение 1,2- [108], 1,7- [108] и 1,12-
изомеров [106]). Удалим одну из вершин ВН, получится молекула с кар-
касом, напоминающим гнездо. Такие структуры и называются гнездооб-
разными — мыдо-структурами. При таком искажении структуры — пере-
ходе от клозо-борана к /шдоборану — число связывающих молекулярных
орбиталей не изменяется [109], т. е. для устойчивости нидо-борана нуж-
ны все те же 26 электронов, а групп ВН осталось 11, т. е. четырех электро-
нов не хватает.

Недостающие электроны можно получить очень разными способами
[110]: самый простой — это заменить четыре группы ВН на группы СН,
получится нейтральный устойчивый я«до-карборан С4В7НИ. Можно полу-
чить эти четыре электрона, присоединив к гнезду В И Н И четыре атохма
водорода, получится гидрид бора ВИН1 5. Естественно, эти четыре атома
водорода расположатся у края гнезда, как бы дополняя поверхность
лшоЪ-борана до сферической. Вопрос о точном расположении этих четы-
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рех атомов водорода не решен. Обсуждались разные варианты: либо они
образуют четыре мостика по краю открытой пятиугольной грани, либо
только некоторые из этих водородов мостиковые, а другие терминальные.
Эти терминальные связи В—Η направлены по меридианам к недостаю-
щей вершине (эндо-связи).

Если вырвать из икосаэдра еще одну вершину, то получается структу-
ра, которую называют паутинной — араяно-структурой. Удивительно, что
эта структура как бы сохраняет память о своем происхождении из икоса-
эдра и для устойчивости нуждается все в тех же 13 парах электронов
[109]. Однако теперь осталось только 10 вершин, так что не хватает уже
шести электронов. Опять-таки их можно получить разнообразными спо-
собами. Например, таким.

Рис. 9. Границы «дыры» образовавшейся при
смежных вершин икосаэдра

удалении двух

Край дыры, образовавшейся после вырывания из икосаэдра двух вер-
шин, представляет собой изломанный пополам шестиугольник (рис. 9).
Можно было бы получить недостающие 6 электронов, посадив по краю
этого шестиугольника шесть мостиковых атомов водорода. Но они будут
мешать друг другу, и арахно-борая В10Н16 неустойчив [ПО]. Мостиковые
атомы водорода садятся только на две противоположные стороны шести-
угольника, подальше от излома. А атомы в месте излома образуют эндо-
связи с основаниями Льюиса, отдающими в кластер свои неподеленные
пары [111]. Так, образуются, например, арахно-бораны B10H12(CH3CN)2
[112, 113], B1 0H1 2(NR3)2 [114], B1 0H1 2(SR2)2 [115]. Процедуру разруше-
ния икосаэдра можно продолжать и дальше. Обсудим еще один способ
молекулярного дизайна, основанный на принципе изолобальной анало-
гии, т. е. на замене в нейтральном устойчивом карборане С2В10Н12 вер-
шины ВН на изолобальные ей группы. Группе ВН естественно изолобален
алкилалюминий. У атома бериллия, как и у бора, четыре валентные ор-
битали, но только два валентных электрона. Поэтому для получения
группы, изолобальной ВН, нужно, чтобы Be был связан с основанием,
обеспечивающим экзо-связь электронами. Группа BeNR3 изолобальна
ВН. У атомов элементов IV группы в основном состоянии одна валентная
орбиталь занята неподеленной парой, на оставшихся трех граничных ор-
биталях находятся два электрона, так что атом олова, например, изоло-
бален группе ВН.

Рассмотрим теперь более сложные группы, изолобальные группе ВН.
Начнем с группы Fe(CO)3. Железо — переходный металл, значит у желе-
за девять валентных орбиталей. Из восьми валентных электронов атома
железа шесть располагаются на трех валентных орбиталях, образуя его
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неподеленные пары. Еще три орбитали участвуют в связях с карбониль-
ными группами, поставляющими электроны для этих связей. Остается
два электрона и три орбитали — одна σ- и две π-типа. Таким образом,
группа Fe(CO)3, а также группа Ru(CO)3 изолобальны группе ВН.
В группе (С5Н5)Со кобальт связан с кольцом тремя связями: одна фаро-
образная σ-типа и две двухлепестковые зх-типа. На образование этих свя-
зей используются три валентные орбитали кобальта и один его электрон.
Еще три валентные орбитали заняты тремя неподеленными парами ко-
бальта. Остаются три валентные орбитали и два электрона, т. е. группа
(С5Н5)Со тоже изолобальна группе ВН. В случае никеля группа, изоло-
бальная группе ВН, получится, если он будет связан с циклобутадиеном.
Кроме того, очевидно, что группа Pd(C4Ph4) изолобальна группе
Ni(C4H4) и, следовательно, группе ВН.

Изолобальные группы

А1СЯН6[116] -*-,j->- BeN(CH3)3[117] ^ - ^ Sn [118]

[119] ^ - j ^ Ru(CO)3[120] + ^ Co(C5H5)[121] ^ - J T ^ Pd(C4Ph4)

[122] < 0 > BH

могут замещать, и действительно замещают, группу ВН в икосаэдре кар-
борана С2В10Н12. В результате получаются металлокарбораны [116—
122], в том числе и с атомами переходных металлов.

Удалим лиганды от атома переходного металла, находящегося в вер-
шине икосаэдра. Этот атом отдал в кластер три валентные орбитали и
два электрона. Шесть электронов образуют неподеленные пары. Остает-
ся три валентных орбитали, и если переходный металл это никель, у ко-
торого десять валентных электронов, то остается 10—2—6 = 2 электрона^
т. е. такой икосаэдр с оголенным атомом никеля в вершине является груп-
пой, изолобальной группе ВН, и, следовательно, может заменить эту
группу в другом карборане. Получается структура, в которой два икоса-
эдра имеют в качестве общей вершины атом никеля (синтез [123], строе-
ние [124]). Интересно, что такой изоэлектронный кластер существует и
для кобальта в виде аниона [121], а для железа в виде дианиона [125].
Это так называемые колшо-структуры [126].

Плодотворность принципа изолобальной аналогии достаточно ясна из
приведенных примеров. Мы ограничимся ими, хотя можно было бы при-
вести еще множество других красивых структур, так как в соответствии
с принципом изолобальной аналогии можно заменить и следующие вер-
шины и кроме того значительно расширить список изолобальных групп.

Главное значение принципа изолобальной аналогии состоит в том, что
он позволяет металлоорганикам свободно думать о своей области химии.
Другими словами, принцип изолобальной аналогии выполняет в химии
металлоорганических соединений роль, аналогичную роли теории хими-
ческого строения в органической химии. При таком использовании прин-
ципа изолобальной аналогии допустимо значительное упрощение опреде-
ления изолобальности групп. Изолобальными можно назвать группы с
одинаковым числом граничных орбиталей и одинаковым числом электро-
нов на них. При соблюдении этих двух условий требование о примерном
соответствии в пространственном строении, энергии и симметрии гранич-
ных орбиталей [16] обычно обеспечивается автоматически.

Необходимо, однако, подчеркнуть, что «изолобальная аналогия» под-
сказывает возможности, но отнюдь не гарантирует их осуществление
[16]. Использование «библиотеки» изолобальных групп [16] может по-
мочь точнее оценить вероятность осуществления задуманных планов.

Хотелось бы также напомнить, что к стихийно возобладавшему опре-
делению изолобальных групп, согласно которому при одинаковом числе
граничных орбиталей на них должно находиться одинаковое число элект-
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ронов, Р. Гоффман присоединился несколько позже [16], а в первых
статьях [14, 15] он подчеркивал, что изолобальными являются группы с
одинаковым числом граничных орбиталей, а наличия одинакового числа
электронов не требуется. Хотя принятое сейчас определение несомненно
обладает значительно более широкой областью применимости, мы счита-
ем не лишним упомянуть и о некоторых преимуществах первоначального
варианта определения изолобальности. Действительно, аналогичные спо-
собности к связыванию и, как следствие, возможность взаимного заме-
щения групп определяется в основном числом и характером их граничных
орбиталей. Необходимое же для связывания число электронов может
обеспечиваться самыми разными способами. Примером могут служить
упомянутые выше /солшо-полиэдры (C2B9H11)2Ni, [ (СгВдН^гСо]" и
[(С2В9Ни)2Ре]2-. Все три группы С2В9НИМ (M = Ni, Co, Fe) обладают
нужным для успешного замещения вершины ВН набором граничных ор-
биталей, а недостаток электронов восполняется тем, что в случае Со
[121] и Fe [125] эти структуры реализуются в виде одно- и двухзаряд-
ных анионов.

Любопытным способом восполняется дефицит скелетных электронов
в диферракарборане [(C5H5)Fe]2C2BeH8. В этом клозо-металлокарбора-
не две вершины ВН заменены на группы Fe(C 5H 5). Группа Fe(C5H5) так-
же обладает нужным для замещения вершины ВН набором граничных
орбиталей, но на трех граничных орбиталях этой группы имеется только
один электрон. Поэтому, казалось бы, в результате замещения возника-
ет дефицит в два скелетных электрона. В действительности этот дефицит
восполняется самоионизацией атомов железа. В результате образуется
парамагнитный кластер с двумя атомами железа в феррициниевом со-
стоянии и с нужным (22) числом скелетных электронов [127].

Другой способ восполнения недостающего числа скелетных электро-
нов реализуется в икосаэдрическом кластере родия [Rh1 2(CO)2 7Sb]3~
[128]. В таком комплексе все вершины икосаэдра заняты атомами родия,
тремя трикарбонилами и девятью дикарбонилами родия. В трикарбони-
ле три валентные орбитали родия заняты в связях с карбонилами, кото-
рые дают электроны на эти связи. Три валентные орбитали родия заняты
его неподеленными парами. Остальные три валентные электроны родия
находятся на оставшихся трех его валентных орбиталях, т. е. это группа
с тремя граничными орбиталями и тремя электронами на них. В дикарбо-
ниле родия две его валентные орбитали заняты в связях с карбонильны-
ми группами, четыре орбитали заняты неподеленными парами, а на трех
граничных орбиталях остается только один электрон. Атомы родия по-
ставляют в кластер (ЗХЗ+9Х 1) = 18 электронов4, а всего их должно
быть 26. Учитывая заряд кластера (—3), находим, что не хватает пяти
электронов. Однако в полости кластера находится атом сурьмы. Именно
этот атом и поставляет недостающие пять электронов в систему скелет-
ных электронов.

На этом примере мы познакомились с еще одним видом связи — ин-
терстициальной связью. Интерстициальный атом находится внутри полос-
ти кластера, его валентные орбитали, взаимодействуя со скелетными
связывающими молекулярными орбиталями кластера, стабилизируют их,
не изменяя их числа.

Полости в кластерах переходных металлов естественно больше, чем
в боранах и такой способ удовлетворения потребности в электронах и
стабилизации кластера весьма распространен [129]. Известны кластеры
с интерстициальным водородом, углеродом, азотом фосфором, мышья-
ком, сурьмой, серой [129]. Стабилизирующее влияние интерстициального
атома способствует реализации некоторых экзотических структур, вроде
структуры приведенного выше икосаэдра из атомов переходных метал-
лов.

Итак, изолобальная аналогия позволяет бесконечно разнообразить
наборы кластеров. Изолобальная аналогия отчетливо проявляет единст-

4 Описание идеализированное. В действительности многие из карбонильных групп
являются мостиковыми, но это не изменяет суммарного электронного счета.
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во всей химии, приводящее к взаимозаменяемости групп и атомов из са-
мых разных мест таблицы Менделеева. Пытаясь подчеркнуть единство
химии, мы обращаем внимание прежде всего не на различия кластеров,
а на то, что в них есть общего. Это общее определяется сходством моле-
кулярных орбиталей кластера с волновыми функциями электронов про-
водящей сферы 194—96], из которого вытекает правило п+\ пары ске-
летных электронов [130, 131]. Но все же бораны и кластеры переходных
металлов существенно различаются. Так, если в случае боранов устой-
чивы многоатомные кластеры и особенно икосаэдрические структуры, то
для кластеров переходных металлов наиболее характерна октаэдриче-
ская структура. При наращивании кластера из переходных металлов его
полиэдр обычно не расширяется. Чаще всего добавочный атом увенчи-
вает треугольную грань, над гранью появляется шапочка из переходного
металла с его лигандами. Что же происходит при этом со скелетными
МО? У подошедшей к грани кластера металл-лигандной группировки
есть три граничных орбитали. Остальные шесть валентных орбиталей пе-
реходного металла участвуют в связях с лигандами и заняты неподелен-
ными парами. Из трех граничных орбиталей одна σ-типа, а две другие
π-типа. Эти орбитали должны взаимодействовать со связывающими МО
кластера. Естественно, что для этого взаимодействия важен не вид МО
в целом, а ее строение на грани, к которой приблизился атом переходно-
го металла. Среди СМО кластера всегда найдутся такие, которые не бу-
дут менять свой знак на этой грани и такие, которые будут менять знак
один раз, т. е. орбитали σ- и π-типа. Они и будут взаимодействовать с
граничными орбиталями подошедшей группы. В результате этого взаимо-
действия СМО кластера стабилизируются, а число их не изменяется. Это
так называемый принцип кэпинга [132J: число скелетных электронов не
изменяется при появлении шапочки над гранью полиэдра. Так, в основ-
ном, и растут кластеры переходных металлов: на октаэдре появляется
шапочка над одной гранью, другой, третьей, четвертой. Но шапочки мо-
гут появляться не только над исходными гранями кластера, но и над
вновь образованными. И чем больше растет кластер, тем чаще в его
металлическом скелете можно распознать часть металлической решетки.

Какой же величины должен быть.кластер, чтобы приобрести свойства
металла? Однозначного ответа на этот вопрос пока нет. При расчетах
методами типа ССП-Ха-РВ получается, что необходимая для этого вели-
чина кластера (около 20 атомов) существенно меньше, чем при РМХ рас-
четах [133]. Но как бы то ни было, при достаточно большом числе ато-
мов подход к кластеру как к частице металла должен стать основным.

В настоящее время Р. Гоффман, который так удачно навел мосты
между органической и неорганической химией [16], усиленно занимается
тем, что наводит мосты между теоретическими подходами квантовой хи-
мии и теорией твердого тела [134] На этом направлении развития тео-
рии мы останавливаться не будем, а закончим кластерами золота.

Дело в том, что по видимости кластеры золота как бы нарушают все
кластерные законы, а по сути являются, напротив, блестящим подтверж-
дением того, что электронные системы кластеров представляют собой
единое целое, основные свойства которого определяются свойствами вол-
новых функций электрона на проводящей сфере.

VIII. ХИМИЧЕСКОЕ СВЯЗЫВАНИЕ В КЛАСТЕРАХ ЗОЛОТА

Во всех рассмотренных нами до сих пор кластерах-—боранах, карбо-
ранах, гетероборанах, металлокарборанах, кластерах переходных метал-
лов— у атомов кластера использовались для образования скелетной свя-
зи три граничные орбитали, одна радиальная и две тангенциальные.

Из этого «материала» и строились молекулярные орбитали кластеров,
которые должны быть похожи на волновые функции электрона на прово-
дящей сфере. Из двух этих обстоятельств и вытекало правило п+ 1 пары
электронов.

Мы видели, как строго выполняется это правило. Можно неузнаваемо
менять природу вершин в кластере, можно даже удалять их, все равно
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при наличии п+\ пары электронов скелет кластера, из каких бы атомов
он не состоял, принимает форму «-вершинного многогранника, или,
в случае вырванных вершин, его остатка.

Знакомясь с кластерами, не перестаешь изумляться поразительному
многообразию и изощренности путей реализации этого правила.

Золото этому правилу не подчиняется. В чем дело?
Золото — предпоследний в ряду переходных металлов элемент. На-

помним, что в конце ряда переходных металлов энергия d-орбиталей
сильно снижается и находящиеся на них неподеленные пары электронов
постепенно переходят в остов, становятся малоактивными. Одновремен-
но растет разрыв в энергиях между s- и р-орбиталями. р-Орбитали ста-
новятся неэффективными и постепенно выключаются из связывания.

Рассмотрим кластер (AuR)n ( 6 ^ я ^ 1 2 ) [135]. экзо-Связь Аи—R об-
разуется sp-гибридной орбиталью золота и направлена по радиусу клас-
тера наружу. Вторая sp-гибридная орбиталь золота направлена по ра-
диусу в центр кластера. Это радиальная орбиталь. Энергии двух вакант-
ных тангенциальных р-орбиталей золота, направленных по параллелям и
меридианам сферы, лежат высоко и практически эти орбитали не рабо-
тают. Итак, золотой кластер отличается от всех рассмотренных нами до
сих пор тем, что тангенциальная система орбиталей практически не
участвует в образовании связи. И образование кластера происходит толь-
ко за счет взаимодействия радиальных орбиталей. Какие же из них по-
лучаются молекулярные орбитали? Самая выгодная — полносимметрич-
ная орбиталь, построенная только из радиальных орбиталей (она есть у
всех кластеров). Следом идут (вспомним двухцветный мячик) три близ-
кие по энергии орбитали, у каждой из которых есть одна узловая по-
верхность. У следующих МО уже по две узловые поверхности, в них знак
у функции меняется слишком часто, они уже невыгодные, разрыхляю-
щие. Так что из радиальных орбиталей получаются только четыре связы-
вающие молекулярные орбитали: одна очень выгодная полносимметрич-
ная и три близкие по энергии орбитали с одной узловой поверхностью.
Причем это утверждение верно независимо от числа вершин в кластере.

Итак, из-за малой эффективности системы тангенциальных орбита-
лей, число СМО в клозо-кластерах золота ( 6 ^ п ^ 1 2 ) равно четырем,
так что золотой кластер удерживается 8 скелетными электронами. Для
больших кластеров это маловато но большие кластеры золота стабили-
зируются тем, что в центре у них находится интерстициальный атом зо-
лота, s- и р-Орбитали этого атома по симметрии идеально подходят к
полносимметричной и трем вырожденным СМО кластера и стабилизиру-
ют их, не изменяя их числа.

В качестве примера рассмотрим кластер [Au,3(PR3)ioCl2]
3+. Он пред-

ставляет собой икосаэдр. Двенадцать атомов золота в вершинах икосаэд-
ра образуют экзо-связи с десятью фосфиновыми лигандами и с двумя
атомами хлора. Еще один атом Аи находится в центре икосаэдра. Из 11
валентных электронов атома золота 10 находятся на глубоко лежащих
tf-орбиталях и фактически перешли в остов, так что остается лишь по
одному электрону от атома золота. Всего их 13, два из них заняты в свя-
зях с атомами хлора (электроны остальных э/сзо-связей поставляются
неподеленными парами фосфора), восемь занимают связывающие моле-
кулярные орбитали кластера, три остаются лишними (13—2—8 = 3) и
уходят. Этот кластер существует в виде трехзарядного катиона [136].

Чрезвычайно любопытно сравнение свойств кластеров золота с дру-
гими кластерами. Отсутствие тангенциальной системы орбиталей приво-
дит к заметным отличиям кластеров золота от кластеров других элемен-
тов, а иногда даже к противоположности во многих свойствах. В частно-
сти, если в других кластерах восстановление приводит к открытию замк-
нутой клозо-структуры, то в кластерах золота, напротив, добавление пары
электронов приводит к переходу открытой тороидальной структуры кла-
стера в замкнутую сфероидальную [135].
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IX. ЗАКЛЮЧЕНИЕ

Мы рассмотрели эволюцию представления о химической связи. Нача-
ли мы с молекулы водорода, которая занимает совершенно уникальное
положение среди миллионов всех молекул, потому что это единственная
молекула, для которой понятие химической связи имеет совершенно од-
нозначный и строгий смысл. Показали, как переносится понятие двух-
центровой химической связи на многоатомные молекулы, и убедились,
что, несмотря на условность этого понятия в многоатомных молекулах,
оно оказывается чрезвычайно плодотворным, так как отражает основные
черты химической реальности.

Необычайно широкая область применимости представления о двух-
центровых связях вызвана четкой направленностью в пространстве четы-
рех гибридных валентных орбиталеи атомов непереходных элементов,
которая приводит к относительной независимости связей одна от другой.
Отсюда плодотворность представления об отдельных связях. Если число
электронов в атоме больше, чем нужно для образования двухцентровых
связей, это не влечет за собой драматических изменений: лишние элект-
роны образуют неподеленные пары, при этом уменьшается число связей,
образуемых данным атомом.

Изменение существеннее, когда кординационное число атома больше
четырех, тогда у него не хватает валентных орбиталеи для образования
двухцентровых связей со всеми соседями, и приходится вводить пред-
ставление о трехцентровых связях.

Сравнительно большие валентные орбитали атомов переходных ме-
таллов позволяют им связываться не с одним, а сразу с несколькими
атомами ненасыщенного многоатомного лиганда. Наличие у атома пере-
ходного металла девяти валентных орбиталеи создает предпосылку для
образования кратной связи (нескольких многоцентровых обобщенных
химических связей) металл—лиганд и, как следствие, к повышенной
прочности π-комплекса.

Итак, и гипервалентные соединения и π-комплексы переходных ме-
таллов можно описывать обычным для химии образом, используя для
этого наряду с двухцентровыми также трехцентровые связи и много-
центровые обобщенные химические связи.

Таким образом, ни замена элементов II периода на непереходные
элементы следующих периодов, ни введение в молекулу атомов пере-
ходных металлов не требуют отказа от господствующей в химии идео-
логии, позволяя сохранить мысленное расчленение молекулы на отдель-
ные более или менее изолированные связи.

Гораздо радикальнее те изменения электронного строения, которые
диктуются не заменой отдельных атомов, а изменением общей геомет-
рии молекул. Так, в плоских сопряженных системах у атомов, участвую-
щих в сопряжении, выделяются валентные орбитали, имеющие оси сим-
метрии, перпендикулярные плоскости молекулы. Направленность этих
орбиталеи ко всем соседним атомам одинакова. В этом причина силь-
ного взаимодействия сопряженных связей и делокализации π-электро-
нов в циклических системах. Ячейки сети, образованной σ-скелетом аро-
матических молекул, слишком велики, поэтому облако п-электронов
локализовано лишь в окрестностях самого скелета. Следовательно, в
этом случае реализуется одномерная (сетчатая), а не двумерная дело-
кализация электронов \

В пределах области делокализации π-электроны движутся практиче-
ски свободно, и любое мысленное расчленение этой единой системы на
отдельные части противоречит ее фактической целостности. Таким об-
разом, химики повседневно имеют дело с молекулами, к л-электронным
системам которых неприложимо представление о локализованных
связях.

Двумерная делокализация электронов осуществляется не в плоских
гексагональных сетчатых системах, а на замкнутых или почти замкну-

5 Используется математический смысл терминов одно-, двумерный.
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тых (нидо-, арахно-, гило-кластеры) поверхностях Δ-кластеров, скелет-
ные электроны которых, как мы видели, также представляют собой
единую целостную систему.

В нашем трехмерном пространстве наряду с одномерной (линейной,
сетчатой) и двумерной (Δ-кластеры) мыслима и трехмерная делокали-
зация электронов. Она действительно осуществляется в толще металлов,.
но изучение этой делокализации относится к области физики. Тради-
ционной же областью интересов химии являются молекулы. В моле-
куле отрицательное облако делокализованных электронов должно со-
средоточиться на поверхности, ограничивающей трехмерную область,
если только не внести в эту область положительные ядра. С этой точки
зрения примером соединений, в которых осуществляется трехмерная
делокализация электронов, можно считать интерстициальные соедине-
ния. Однако, несмотря на широкое распространение таких соединений,
они, как мы видели, ничем существенно не отличаются от Δ-кластеров.

Сказанное выше заставляет нас склоняться к мысли, что все воз-
можные основные виды химического связывания исчерпываются рас-
смотренными в этом обзоре.
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