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I. ВВЕДЕНИЕ

Водородные связи играют важную роль в различных химических,
физических и биологических превращениях'. Этим обусловлен все-
возрастающий интерес к изучению различных систем с водородными
связями. Однако большинство работ было направлено на исследования
водородных связей соединений, образованных элементами II периода,
такими как N, О, F и (в меньшей степени) С. В этой области накоплен
и в значительной мере обобщен большой экспериментальный '~7 и тео-
ретический 8~" материал. Водородные связи с участием элементов III
и следующих периодов изучены значительно меньше. Сведения по это-
му вопросу носят отрывочный и часто противоречивый характер. До не-
давнего времени было принято считать', что эти элементы либо не
склонны к образованию водородных связей, либо дают лишь относи-
тельно слабые связи.

В последние годы интерес к так называемым слабым * водородным
связям существенно возрос в основном по двум причинам. Во-первых,
ход химических процессов определяют не только сильные взаимодей-
ствия, связанные с большими изменениями энергии реагирующих час-
тиц, но и взаимодействия слабые, влияющие на вероятность процесса,
но практически не меняющие энергетического спектра реакции. Такие
взаимодействия играют особо важную роль не только в химических, но
и в биологических системах. Во-вторых, исследования подобного рода
существенно расширяют представления о природе водородной связи.

В настоящем обзоре рассмотрены работы по слабым водородным
связям, включающим атомы элементов V—VII групп периодической
системы. Свойствам водородных связей с участием соединений серы
посвящен отдельный раздел, так как после опубликования обзора12

* Слабыми мы называем водородные связи, в образовании которых участвуют эле-
менты III, IV и следующих периодов.
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литература пополнилась большим числом количественных данных.
В этот раздел включены также работы, показывающие, что свойства
водородных связей между взаимодействующими молекулами опреде-
ляют не только кинетику, но и механизм реакции быстрого протонного
обмена. Особое внимание уделено выявлению факторов, определяющих
характер изменения протоно- и электронодонорной способности в во-
дородной связи в зависимости от электронной структуры атомов, т. е.
от их положения в периодической системе.

Настоящая работа представляет собой обобщение и анализ имею-
щихся в литературе данных (по 1974 г. включительно) о свойствах сла-
бых водородных связей и о влиянии этих связей на протолитические
реакции, такие как таутомерия и быстрый протонный обмен.

II. ВОДОРОДНАЯ СВЯЗЬ С УЧАСТИЕМ СОЕДИНЕНИИ СЕРЫ

1. Меркаптаны и тиофенолы

а) Самоассоциация

Наличие в жидких меркаптанах RSH и в их растворах в инертных
растворителях самоассоциации за счет водородной связи SH...S не вы-
зывает сомнений. В обзоре12 подробно рассмотрены спектральные и
физико-химические исследования по этому вопросу. Однако подавляю-
щее большинство этих данных носит качественный характер. Количе-
ственные результаты по самоассоциации меркаптанов получены мето-
дом ЯМР в ряде работ Миллера и сотр. 13~16. В 16< самоассоциация мер-
каптанов изучалась по зависимости химического сдвига протонов SH
(TSH) О Т концентрации в растворе СС14 либо циклогексана. Измеренные
величины констант димеризации (К) свидетельствуют о том, что склон-
ность к самоассоциации увеличивается в ряду: CeH5SH<CC2H5SH<w-
C3H7SH<t-C3H7SH<H-C4H9SH.

В работах 16~24 получены величины прочности водородной связи
(Δ#) в самоассоциатах меркаптанов, аминомеркаптанов и меркапто-
эфиров. По данным 21,— Δ# водородных связей SH...S составляет 0,1 —
0,4 ккал/моль, а для связей SH...0 в меркаптоэфирах—Δ# = 0,5—•
—0,8 ккал/моль. В работе 1е прочность связи SH...S в самоассоциатах
меркаптанов определялась из температурной зависимости TSH- Как и в *5,
получены относительно низкие величины К. Оказалось, что прочность
связи (—ДЯ~1 ккал/моль) также невелика и мало зависит от приро-
ды заместителей. На малую прочность связи SH...S указывают резуль-
таты квантовохимических расчетов водородной связи в диаметрах
H2S

 2 5~" (—Δ#~1,7 ккал/моль). С этими данными согласуются иссле-
дования 28 ИК-спектров некоторых меркаптанов при пониженных тем-
пературах. Склонность к самоассоцнации повышается при переходе к
аминомеркаптанам.

Как видно из табл. 1, меркаптаны образуют слабые водородные свя-
зи, прочность которых значительно меньше прочности аналогичных
комплексов для спиртов. Это объясняется тем, что при переходе от кис-
лорода к сере значительно понижается протоно- и электронодонорная
способности в водородной связи (см. ниже).

При наличии в молекуле меркаптана электроотрицательных ато-
мов, таких как О или N (меркаптоэфиры или аминомеркаптаны),
склонность к самоассоциации должна увеличиваться, так как повыша-
ется протонодонорная способность группы SH, и появляется возмож-
ность образования водородных связей SH...0 и SH...N с более сильны-
ми электронодонорами.
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ТАБЛИЦА 1

Термодинамические характеристики водородной связи в димерах некоторых меркаптанов

RSH

K-C 3 H 7 SH|
O3o-C3H7SH
н-CjHeSH
mpem-C^i9Sti.
QHuSH
HSH
CeH5SH
Н3_„(СН2СНг5Н);

к30', м-1

0,0051
0,0050
0,0035
0,0014
0,0001

—
—
—

—АН, ккал/моль

0,9
0,8
0,8
1,1
0,7
1,7**
1,2

1,9—2,5**

—AS, э. е.

13
13
14
16
15
18
—
—

Ссылка на
литературу

16
16
IS
16
16
20
17
19

* Связь SH...N, в остальных случаях — SH...S.
** Метод ИК-спектроскопии, в остальных случаях — ЯМР.

В работе 29 изучена самоассоциация η-замещенных тиофенолов. Об-
наружено взаимодействие групп SH с гетероатомами заместителей.
га-Амино- и я-фтортиофенолы самоассоциированы в большей степени, чем
тиофенол, за счет образования связей SH...N и SH...F.

Структура самоассоциатов тиолов является в настоящее время наи-
более дискуссионным вопросом. За исключением жестких систем, та-
ких как в кристаллах, или фиксированных конфигураций, таких как в
биополимерах, геометрию водородной связи трудно охарактеризовать.
Так как линейная водородная связь обычно прочнее, можно предполо-
жить, что в растворе должны преимущественно образовываться откры-
тые димеры (I). Действительно, в случае NH3, H2O, H2S и HF кванто-
вохимические расчеты показывают, что димеры типа (I) энергетически
предпочтительнее 3°~34. Однако относительно низкие величины энтро-
пии водородной связи (табл. 1) можно объяснить образованием цикли-
ческих димеров (II) 16.

R
\\

S-H . .

(I)

(А
R-S S-R

V
(И)

Вероятно, в растворе существуют структуры (1)и(П). По данным16·28,
для ароматических тиолов, помимо димеров (I) и (II), возможны ком-
плексы с водородными связями SH...JT,, образование которых долж-
но привести к дополнительному усложнению структуры раствора. Од-
нако вывод 15 о тетрамерной структуре самоассоциатов тиофенола в
растворе СС14 при нормальной температуре представляется сомнитель-
ным, так как в ИК-спектрах обнаруживаются полосы, соответствую-
щие самоассоциатам более высокого порядка, чем димеры, только при
низких температурах 28.

Основываясь на данных '"· 17· 35· 36, можно записать ряд по умень-
шению (—АН, ккал/моль) водородной связи в самоассоциатах алкиль-
ных соединений или гидридов различных элементов:

или
R O H ( ~ 4 ) >RNH 2 (~3,5) > R S H ( ~ 1) >R,CH

H F > H 2 O > H 3 N > H 2 S > H 4 C .

Очевидно, что этот ряд совпадает с рядом электроотрицательности тех
же элементов.
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б) Ассоциация

Результаты изучения физико-химических свойств, а также спек-
тральные исследования показали, что меркаптаны и тиофенолы в элек-
тронодонорных растворителях образуют ассоциаты за счет водородных
связей SH...O, SH...N, SH...C1 и др. Однако количественных данных
0 свойствах таких связей относительно мало и они не систематизиро-
ваны. Первые количественные характеристики ассоциации с участием
тиофенола в качестве протонодонора получены методом ЯМР 37~зэ.
Обстоятельное исследование водородных связей в ассоциатах состава
1 : 1 некоторых меркаптанов с различными электронодонорами выпол-
нено в 4 0 . Изучались водородные связи типов SH...S, SH...O, SH...O = C,
SH...O = S, SH...O = P и SH...N. Оказалось, что прочность этих связей
невелика (см. табл. 2) и мало меняется при замене электронодонора.
Для одного и того же электронодонора прочность связи с различными
алкилтиолами практически постоянна.

ТАБЛИЦА 2

Термодинамические характеристики водородных связей некоторых меркаптанов
с различными электронодонорами40

Донор t, °С Ατ с, м. д. Ю'-К. Λί-« -ΔΗ,
ккал/моль —AS, з. с.

(CH2)4S
(CH3)2S
(СН3)3СО
(СН2)4О
(CH3O)2SO
(С2Н5О)3РО
1(CH3;2N]3PO
CH3CN
[(CH3)2N]2CO

(C2H5O)3PO

(CH2)US
(CH,)rS,
(CH3)2CO
O(CH2—СНа)2О
HCON(CHs)a

(CH3)2SO
(C2H5O)SPO

32,6
32,2
32,2
30,2
30,4
31,5
44,2
31,2
34,9

34,2
34,2

36,0
36,0
35,2
31,9
36,0
31,9
32,7

ii3o-C3H7SH

1,65
0,92
1,24
0,81
0.51
2,41

15,28
0,45
2,22

H-C 4 H 9 SH

0,95
1,47

mpem-C4H9PH

0,38
1,23
0,97
1,06
1,41
0,60
2,43

3,1
3,7
4,7
6,1

12,0
6,5
2,0

13,0
5 >

17,0
12,0

14,0
3,1
6,4
5,5
8,4

30,0
6,9

0,8
0,5
0,9
1,0
0,9
1,0
1,1
0,6
1,1

0,9
1,0

0,7
0,6
0,9
0,6
0,9
0,9
1,0

9,0
8,0
9,0
9,0
7,0
9,0

11,0
6,0
9,0

6,0
8,0

6,0
9,0
8,0
8,0
8,0
5,0
8,0

Как видно из табл. 2 и данных ;

для ассоциации тиолов с раз-
личными электронодонорами отсутствует какая-либо корреляция меж-
ду величиной химического сдвига при комплексообразовании (Атс) и
прочностью связи *. Величина константы равновесия К также не связа-
на с прочностью связи40. Ее изменения для различных электронодоно-
рое определяются главным образом изменением энтропии.

Водородные связи с участием тиофенола изучены несколько шире.
Получены термодинамические характеристики водородной связи тио-
фенола с электронодонорами различного типа "• " . Методом УФ-спек-
троскопии изучена ассоциация тиофенола, тиокрезола и я-бромтиофе-

* Слабой зависимостью Дтс от температуры можно пренебречь41· 42.
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нола с этилентритиокарбонатом " . На основании полученных констант
димеризации (К2, М~1) составлен ряд изменения протонодонорной спо-
собности изученных тиофенолов: я-Вг-тиофенол (0,87) >«-тиокрезол
(0,75) >тиофенол (0,64). Этот ряд не совпадает с ожидаемой кислот-
ностью тиофенолов 4 6 · " (что отмечают и авторы") и с выводами ра-
боты *9. Возможно, отмеченные несоответствия вызваны неточностью в
определении величин Кг-

В работе48 методом ЯМР изучена ассоциация тиофенола и его про-
изводных с электронодонорами п- и π-типов: анизолом, диметиланили-
ном и тиоанизолом. На основании характера концентрационной и тем-
пературной зависимостей TSH показано, что с диметиланилином тиофе-
нол образует комплексы преимущественно π-типа

N (СН3)2

I

а с тиоанизолом в основном образует л-комплексы:

ч / S Η . . . S (LH3) ч

для которых получено—АЯ=1,6 ккал/моль и—Δ5 = 9,0 э. е. В случае
анизола оказалось, что вероятность образования п- и π-комплексов
практически одинакова. Найдено, что водородная связь тиофенола с
метилбутиловым эфиром характеризуется параметрами: —АН =
= 2,7 ккал/моль и —AS = 9,6 э. е. Сравнение теплот ассоциации тиофе-
нола с этим эфиром и ацетоном показывают, что кетон образует более
прочную связь (—АН=3,2 ккал/моль) 39. Этот результат противоречит
мнению 49 о том, что эфиры должны давать более прочные водородные
связи, чем кетоны, так как неподеленная электронная пара атома кис-
лорода кетонов имеет больший s-характер (гибридизация sp2). Такая
трактовка базируется только на донорно-акцепторной модели водород-
ной связи и не учитывает вклада электростатического взаимодействия,
которое для кетонов, вероятно, является существенным вследствие
сильной поляризации связи в карбонильной группе.

Данные, полученные в 3 7 · 4 S , позволяют расположить изученные осно-
вания в ряд по убывающей π-электронодонорной способности к образо-
ванию водородных связей с тиофенолом: 1Ч,1Ч-диметиланилин>анизол>
>бензол>тиоанизол. Тиоанизол является худшим π-электронодоно-
ром, поскольку π-электронная плотность в его кольце может понижать-
ся за счет π — d-сопряжения. Кроме того, в тиоанизоле ρ — π-сопряжение
менее эффективно, чем, например, в анизоле, так как разность энер-
гетических уровней р- и π-электронов (Δη=1) затрудняет взаимодей-
ствие этих орбиталей 50. Эти предположения согласуются с характером
изменения величин σ-констант Гамметта при переходе от алкокси- к
5-алкильным заместителям " .

В работе52 методом ЯМР изучено влияние электронной природы
заместителей в молекулах как протонодонора, так и электронодонора
на спектральные и термодинамические характеристики водородной свя-
зи SH...O = C в системе тиофенолы — ацетофеноны. Как и следовало
ожидать, прочность ассоциатов растет по мере увеличения электроно-
акцепторной способности заместителей в ядре тиофенола. Зависимость
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АН от σ-констант Гамметта описывается уравнением:

2,2 + 1,9а. (1)

Энергия водородной связи увеличивается с ростом электронодонорной
способности заместителей в молекуле ацетофенона:

— Δ # Β = 2,4 —1,2σ. (2)

Сравнение реакционных констант для обеих изученных серий (рА/рв—
=—1,6) показывает, что изменение свойств протонодонора и донора
электронов под влиянием заместителей в разной мере влияет на проч-
ность водородной связи между тиофенолами и ацетофенолами. Измене-
ние АН водородной связи S—Н...О = С в этой системе более чувствитель-
но к изменению свойств протоно-, чем электронодонора.

При исследовании водородных связей ОН...О между л-замещенными
2,6-ди-грег-бутилфенолами и анизолами или ацетофенонами53 была по-
лучена обратная зависимость — изменение прочности связи ОН...О ока-
залось более чувствительным к изменению свойств электронодонора.
Сравнение свойств водородных связей SH...O = C и ОН...О = С выявляет
не только количественные различия (связь SH...O = C слабее), но и ка-
чественные— для водородной связи ОН...О — С основную роль в изме-
нении прочности играет изменение свойств протоноакцептора, а для
связи SH...O = C — протонодонора.

Водородная связь тиофенола с уксусной кислотой изучена в " . Опре-
делены величины Д"45°=0,38 (мол. доли)-1; — Δ # = 1 , 2 ккал/моль и
—AS=5,9 э. е. Несмотря на значительно меньшую кислотность тиофе-
нола по сравнению с уксусной кислотой (р/Са соответственно равны 6,52
и 4,76"), именно тиофенол служит протонодонором, а кислота — доно-
ром электронов. Причина этого, вероятно, состоит в том, что водород-
ные связи OH...S, которые кислота могла бы образовывать в качестве
протонодонора, не могут конкурировать по прочности со связями
ОН...О=С в димерах кислот, так как при переходе от кислорода к сере
значительно ослабевают электронодонорные функции55"58.

В 5Э изучена термодинамика водородной связи между замещенными
тиофенолами и тиобензойными кислотами. Последние резко отличаются
от уксусной кислоты протоно- и электронодонорными свойствами. И для
этой системы оказалось, что при образовании водородных связей тиофе-
нол служит протонодонором, а тиольная форма тиобензойной кислоты —
электронодонором, несмотря на то, что тиофенол — более слабая кисло-
та. Из двух возможных структур димеров:

—SH . . . O=C-SH —SH . . . S (Н)-С=О
I I

(III) (IV)

структура (III), по-видимому, является более предпочтительной, так
как водородные связи типа SH...S не могут конкурировать по прочности
со связями типа SH...O. Отметим, что эффекты заместителей (табл. 3)
находятся в согласии с предложенной структурой ассоциатов.

Таким образом, данные5 4·5 9 показывают, что при ассоциации тиофе-
нола с уксусной и тиобензойной и, вероятно, с другими карбоновыми кис-
лотами образуются преимущественно димеры, в которых тиофенол
играет роль протонодонора, а карбонильная группа кислоты — электро-
нодонора (SH...O = C). Эти связи, вероятно, прочнее связей OH...S и,
тем более, связей SH...S, которые могли бы образовываться, если бы
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ТАБЛИЦА 3

Спектральные и термодинамические характеристики водородной
связи в ассоциатах тиофенолов с тиобензойными кислотами

R

2,5-iCH),
4-ОСН3
4-СН3

Η
4-С1
2,5-С12

4-ОСН3

Η
4-С1

&XC , Μ.

R A - c e H 4

1,85

1,58
2,08
1,52
1,70
1,75

C6H6SH + RB

1,58
1,52
1,41

a. - Δ Η ,
ккал/моль

SH+CeH6COSH

1,9
2,0
2,1
2,1
2,2
2,5

-C eH4COSH + CC14

2,0
1,7
1,6

—AS, a. e

8,1
8,1
9,6
8,3
9,3

11,4

6,6
6,2
6,9

кислота и тиофенол поменялись ролями, так как увеличение электроно-
донорной способности при замене S на О в большей степени сказывается
на энергии водородной связи, чем ослабление протонодонорной способ-
ности при переходе от ОН к SH 55.

Итак, структура комплексов и свойства водородных связей опреде-
ляются не кислотностью или основностью взаимодействующих компо-
нентов, а их протоно- и электронодонорной способностями, причем во
многих случаях кислотность и протонодонорная способность изменяются
антибатно (например, при переходе от тиофенола к фенолу кислотность
уменьшается, а протонодонорная способность резко растет6 0"6 2).

в) Внутримолекулярная водородная связь

Наличие внутримолекулярных водородных связей SH...B (В = О, N
и С1) в о-заме.щенных тиофенолах отмечалось в работах63""69. Спектры
ЯМР, ИК и измерения дипольных моментов серии замещенных тиофено-
лов подтверждают70 наличие внутримолекулярной водородной связи в
о-галоген-, о-метокси-, о-нитро- и о-карбометоксипроизводных. Внутри-
молекулярная связь SH...B вызывает заметное увеличение интенсив-
ности полосы поглощения колебаний группы SH без существенного сдви-
га частоты. Намного прочнее наблюдалась водородная связь в о-карбо-
метокситиофеноле, в молекуле которого может образовываться шести-
членное хелатное кольцо за счет внутримолекулярной водородной связи.

В " показано, что группа SH не образует внутримолекулярной водо-
родной связи в эфирах α-меркаптокарбоновых кислот, тогда как в тио-
салициловой кислоте и ее эфире такая связь сохраняется даже в ацето-
нитриле. По данным66, для водородной связи S—Н...О —С в тиосалици-
ловой кислоте —ΔΗ = 0,9 ккал/моль.

В отличие от ω-Ν,Ν-диалкиламиномеркаптанов '2, а аминотиофенолах
наблюдается хелатирование за счет водородных связей SH...N или
NH...S 73. Из ИК-спектров следует, что в о-аминофенолах подобные связи
не образуются либо они существенно слабее. Следовательно, протоно-
и электронодонорные функции серы выше, чем у кислорода при обра-
зовании внутримолекулярных связей, тогда как в процессах ассоциации
наблюдается обратная картина. Эти наблюдения согласуются с резуль-
татами расчетов меж- и внутримолекулярных водородных связей с
участием атомов серы и кислорода74· ™.
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В жестких системах, таких, как пятичленные хелаты с внутримоле-
кулярными водородными связями, большие размеры атома серы, диф-
фузность его 3 р-орбиталей обеспечивают лучшие по сравнению с кисло-
родом условия для перекрывания взаимодействующих орбиталей при об-
разовании связей.

Следовательно, свойства внутримолекулярных водородных связей

определяются природой донора и акцептора протонов, степенью линей-
ности связи XH...Y и расстоянием между донорным и акцепторным ато-
мами76.

2. Тиокарбоновые и тиофосфорные кислоты

Тиокарбоновые кислоты RC(O)SH должны образовывать более проч-
ные самоассоциаты, чем тиофенолы и меркаптаны, за счет водородных
SH...O = C. Однако литературные данные по этому вопросу противоре-
чивы. Так, в работе77 высказано предположение о слабой самоассоциа-
ции тиоуксусной кислоты на основании наблюдавшегося понижения
частоты и увеличения интенсивности ИК-полосы VSH при переходе от газа
к жидкости. В газовой фазе 78 и в растворе ССЦ 79 признаки самоассо-
циации тиоуксусной кислоты не обнаружены, что противоречит резуль-
татам работы80, в которой получена концентрационная зависимость
интенсивности полос vc=o и vSH тиоуксусной и тиобензойной кислот, одно-
значно свидетельствующая об образовании водородных связей
SH...O = C. Наблюдалась также зависимость величины химического
сдвига протонов групп SH от концентрации тиобензойной кислоты в бен-
золе81 и тиоуксусной кислоты в ССЦ82. Высказано83 предположение,что
тиоуксусная и тиобензойная кислоты образуют линейные и циклические
димеры:

1710 см-1

\ Q 1686 см-1

/ жосм-1 \ 0 HS mi^L

R
1\ VJ S //

X S - H ... о 1G86 CM" R ~ c

 /y

254 S см-1 C — R

\ /
H-S
(VI) (VII)

При понижении температуры вероятность образования циклической
структуры (VII) увеличивается.

Все вышесказанное позволяет считать факт самоассоциации тиокар-
боновых кислот установленным. Нами 8 4 · 8 5 методом ЯМР получены дан-
ные о структуре и термодинамических характеристиках водородной свя-
зи в самоассоциатах «-замещенных тиобензойных кислот. Для незаме-
щенной кислоты найдено — Δ # = 6 , 2 ккал/моль и — AS = 21 э. е. Срав-
нение с данными86 для бензойной кислоты (—Δ#=10,6 ккал/моль и
—Δ5 = 18,8 э. е.) показывает, что связи S—Н...О = С значительно слабее,
чем О—Н...О = С. Напротив, по сравнению с тиофенолами и меркапта-
нами тиобензойные кислоты самоассоциированы в значительно большей
степени. Для тиобензойной кислоты величины АН и AS соответствуют,
как показано в8 4, суммарному эффекту образования двух водородных
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связей. Следовательно, димеры кислоты имеют циклическое строение
(VII). Эти результаты относятся только к тиольной форме кисло-
ты (VIII), так как в инертных растворителях присутствие тионовой (IX)
формы не обнаружено87·88.

В электронодонорных растворителях процесс комплексообразования
сопровождается возникновением новой молекулярной структуры, обла-
дающей подвижными протонами, которые быстро обмениваются с прото-
нами групп ОН растворителя (метанол, уксусная кислота). Вероятно,
это связано с образованием в ощутимых количествах тионового тауто-
мера вследствие смещения вправо по сравнению с раствором в СС14 рав-
новесия:

С„Н,,С (О) SH

(VIII)

CeH6C (S) ОН.

(IX)

Объяснение такого влияния электронодонорных растворителей на со-
стояние тиол-тионового равновесия следует, по нашему мнению, искать
в сравнении свойств самоассоциатов и комплексов с растворителем, об-
разуемых таутомерными формами (VIII) и (IX).

В результате комплексообразования с электронодонором (В) само-
ассоциаты кислоты (VII) разрушаются. Возникающие при этом ассо-
циаты тионовой формы С6Н5С(5)О—Н...В прочнее, чем ассоциаты
тиольной формы C6H5C(O)S—Η...В, так как гидроксильная группа —
лучший донор протонов в водородной связи, чем сульфгидрильная. Это
и приводит к появлению в растворе заметного количества тионового
таутомера (IX).

ТАБЛИЦА 4

Спектральные и термодинамические характеристики
самоассоциации кислот n-R— CeH4C(O)SH в растворе

С С 1 4 ( Д 5 = — 21 э. е.)

Я

ОСН 3

Η
F
Cl

&.хс, м. д.

1,33
1,33
1,34
1,32

{мол. долы)-·

0,40
0,95
0,95
1,83

-дя,
ккал/моль

5,7
6,2
6,2
6,6

σ

-0,268
0,000
0,062
0,227

Нами изучено85 также влияние заместителей на самоассоциацию
тиобензойных кислот (см. табл. 4). Полученная зависимость между ве-
личинами АН и σ-константами Гамметта позволяет считать, что опреде-
ляющую роль в изменении прочности самоассоциатов тиобензойных кис-
лот играет изменение протонодонорной способности сульфгидрильной
группы. Изменение электронодонорной способности карбонильного кис-
лорода имеет второстепенное значение и может повлиять только на ве-
личину, но не на знак реакционной константы ρ в уравнении Гамметта.
Эта величина в случае тиобензойных кислот (р=1,8) существенно мень-
ше, чем найденная39 для ассоциации тиофенолов с ацетоном (р=2,4).

При переходе от моно- к дитиобензойной кислоте склонность к само-
ассоциации резко понижается. По данным ИК-спектров, уже в 20%-ном
растворе в СС14 все признаки самоассоциации дитиобензойной кислоты
исчезают89. Это объясняется тем, что водородная связь SH...S = C, кото-
рая образуется в димерах дитиобензойной кислоты, много слабее связи
S—Н...О=С в димерах монотиобензойной кислоты.

В отличие от тиокарбоновых монотиофосфорные кислоты в инертных
растворителях представлены в форме тионового таутомера90. Методом
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ЯМР изучена91 самоассоциация диэтилтиофосфиновой, О-этилметилтио-
фосфоновой и диэтилтиофосфорной кислот в растворе СС14 по темпера-
турной и концентрационной зависимостям химического сдвига гидро-
ксильных протонов. Анализ этих данных по методу Липперта "2 показал,
что основным типом равновесия в растворе изученных кислот является
равновесие мономер^тример. Установлено, что полученные для моно-
тиокислот фосфора величины—Δ#^18 ккал/моль соответствуют сум-
марному эффекту образования трех водородных связей типа ОН...О и
что тримеры имеют циклическое строение:

/Н ч

R2P—О 6—PR2

II ; I 1
S Η Η S

S=PR2

(X)

Следовательно, фосфорильная сера не в состоянии конкурировать с кис-
лородом гидроксильнои группы в качестве донора электронов в водород-
ной связи.

ТАБЛИЦА 5

Спектральные и термодинамические характеристики водородной связи
в самоассоциатах фосфорорганических монотиокислот R!R2P(S)OH

R,

с г н 5
С 2 Н 6 О
С 2 Н 5 О

R,

с 2 н 5сн 3
С 2Н 6О

ι о, м. д.

3,80
4,39
4,47

Ахс . м. д.

1,47
2,00
2,19

{мол'доли)~2

4
5

10

0

г

- Δ Η ,
ккал/моль

18,0
17,8
18,0

-AS

41
40
39

э. е.

: !
,4

Приведенные в табл. 4 и 5 данные показывают, что при переходе от
тиобензойных к тиофосфорным кислотам резко увеличивается способ-
ность образовывать самоассоциаты. Это обусловлено увеличением проч-
ности водородной связи при замене сульфгидрильной группы на гид-
роксильную в качестве донора протонов, хотя при этом наблюдается
существенный проигрыш в энтропии, вызванный усложнением структуры
самоассоциатов.

Таким образом, структура и свойства самоассоциатов монотиокислот
зависят от положения тиол-тионового равновесия. В случае тиобензой-
ных кислот, как указывалось выше, равновесие смещено в сторону тиоль-
ного таутомера, вследствие чего образуются циклические димеры (VII)
с кислородом в качестве электронодонора, аналогичные димерам карбо-
новых кислот93. Для тиофосфорных кислот равновесие смещено в сто-
рону тионовой формы, при этом димеры типа (VII) становятся менее
устойчивыми вследствие ослабленной электронодонорной функции серы
и образуются циклические тримеры (X) с донором — кислородом, подоб-
ные по структуре самоассоциатам спиртов94.

Самоассоциация дитиофосфорных кислот изучена более подробно.
Так, в ИК-спектрах растворов диэтил- и диметилдитиофосфорных95 и
дифенил- и диэтилдитиофосфоновых89 кислот в ССЦ наблюдали расщеп-
ление полосы VSH- Дублетная структура этой полосы, зависимость отно-
сительной интенсивности ее компонент от концентрации и температуры
объяснены самоассоциацией этих кислот с образованием связей SH...S.
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Самоассоциация такого же типа допускается в дитиофосфорной96 и ди-
фенилдитиофосфиновой" кислотах. Напротив, криоскопические измере-
ния показывают98, что дитиофосфорные кислоты в бензольном растворе
существуют в форме мономеров. Можно полагать, что в этой системе
распад самоассоциатов вызван комплексообразованием кислоты с рас-
творителем— бензолом. Возможность образования водородных связей
типа SH...n в настоящее время не вызывает сомнения.

Ряд авторов "• i0° полагают, что дублетная структура полосы vSH обус-
ловлена наличием двух поворотных изомеров с внутримолекулярными
водородными связями между группами SH и атомами кислорода заме-
стителя или серы в группе P = S.

Количественные исследования водородных связей в самоассоциатах
дитиофосфорных кислот выполнены методами ЯМР- и ИК-спектроско-
пии. Так, в работах1 0 1 '1 0 2 изучена прочность водородных связей в само-
ассоциатах ряда дитиофосфорных кислот и в их комплексах сдиоксаном.
Для дитиофосфиновых кислот авторы1 0 1·1 0 2 предлагают циклическую

R S . . . Н—S R

V.
S-H ... S R

(XI)

а для дитиофосфоновых и дитиофосфорных кислот линейную димернук
структуру самоассоциатов

SO..
Ч /

Р

κ\H-S OR

. H - S OR
\ /

Ρ
/ \

S OR

(XII)

Заметим, однако, что вывод о преимущественном образовании структу-
ры (XII), сделанный101 на основании сравнения величин VSH В самоассо-
циатах и в комплексах с диоксаном, а также предположение о том, что
акцепторная способность по отношению к протону у кислорода в заме-
стителе RO выше, чем у тионной серы в группе P = S , представляются
мало обоснованными. Следует также отметить, что те же авторы в 102

считают, что тиофосфорильная группа фосфиновых кислот образует бо-
лее прочные ассоциаты, чем кислород заместителя фосфоновых и фос-
форных кислот.

В работе1 0 3 методом ЯМР изучена самоассоциация дитиокислот фос-
фора. В согласии с результатами101·102 показано, что основным типом
равновесия в растворах этих кислот в СС14 или в циклогексане является
равновесие мономерч^димер. Величины АН самоассоциации, полученные
методами ИК- (табл. 6) и ЯМР-спектроскопии (табл. 7), с учетом ошиб-
ки эксперимента удовлетворительно совпадают.

Прочность комплексов (XI) дитиофосфиновых кислот изменяется в
пределах 2,6—3,4 ккал/моль. Следовательно, энергия водородной связи
SH...S = P близка к 1,5 ккал/моль. В случае дитиофосфоновых и дитио-
фосфорных кислот, как уже отмечалось, в качестве электронодонора мо-
гут выступать как атомы тионной серы, так и атомы кислорода замести-



Слабые водородные связи 613

ТАБЛИЦА 6

Спектральные характеристики и прочность водородной связи дитиофосфорных
кислот RiR2PSSH в самоассоциатах и в их комплексах с диоксаном

R.

«-С.Н,

сн.СН3

сн3сн3сн3C2Hs

с 2 н 6 о
С Н з \ η

•сц/

R2

к-С3Н7

с в н 5СН3О

с г н 6 он-С,Н,0
i-C3H7O
С 2 Н 5 О
С 2 Н 5 О

\
/г /

и

Самоассоциация

VSH...S(O)· с"-1

2405
2405
2460
2460
2460
2460
2460
2460

2460

—АН,
ккал/моль

3,2
3,4
2Д
2,1
2,4
2,0
2,3
2,1

2,4

Комплекс с

VSH...O· см~1

2445
2440
2470
2470
2470
2470
2460
2460

2450

диоксаном

-АН,
ккал/моль

2,0
—
—

_

1,8
1,5

1,8

ТАБЛИЦА 7

Спектральные термодинамические характеристики водородной связи
в самоассоциатах кислот R1R2PSSH

R.

C 2 H S

с 6 н 5CH***

н-С4Н9О
к-С 3 Н,0
изо-С4Н9О
изо-С3Н7О
C 2 H 5 O
C 6H 5O

τ ,
Μ. ϋ.

8,07
7,67
7,42
7,42
7,40
7,34
7,50
7,30
5,67

Δχ^, Μ.д.

2,75
1,33
2,00
1,43
1,48
1,27
1,45
1,58
2,00

(мол. доли)-1

1,4
1,0
1,9
1,8
2,0
1,4
2 9
1,1

14,0

-АН,
ккал/моль

2,7
2,6
3,0
3,6
3,5
3,5
3,6
2,7
4,3

—AS,
э. е.

8,0
8,3
8,2

10,3
9,8

10,5
9,7
8,2
8,5

*
РКа

5,06
3,48
3,16

2,94
2,84
2,41

*#
- Σ σ φ

2,202
1,184
1,179
0,822
0,630
0,600
0,582
0,425
0,122

* Определено в 100%-ном спирте104.
· · Суммарные σ-константы105.

· · * R,=CSH6O; в остальных случаях R 1=R J.

теля. Поэтому эти кислоты помимо комплексов типа (XI) и (XII) могут
давать структуры:

R R
I 1

RO О ... H-S S RO О .. . Н—S ОР
Ρ

SH . . . О OR
I

R
(XIII)

S-H . .. S OR

(XIV)

Вывод авторов101·102 о преимущественном образовании в случае фос-
фоновых и фосфорных кислот открытых димеров (XII) не согласуется
с термодинамическими данными Так, энергия водородной связи
SH...0 дитиокислот фосфора сдиоксаном составляет 1,5—1,8ккал1моль'
Прочность связи того же типа, но с кислородом заместителя у атома
фосфора, должна быть меньше, так как в этом случае электронодонор-
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ная способность атома кислорода понижена за счет эффекта рл—^„-со-
пряжения 1 0 6 · 1 0 7 . Как видно из табл. 7, энергия связи в самоассоциатах
фосфоновых и фосфорных кислот меняется от 2,7 до 4,3 ккал/моль.
Ясно, что только структура типа (XII) с одной водородной связью
SH...0 не объясняет наблюдаемые тепловые эффекты комплексообразо-
вания. Напротив, циклические структуры типов (XI), (XIII) и (XIV)
соответствуют экспериментальным данным. Поэтому мы полагаем, что
дитиофосфоновые кислоты, как и дитиофосфиновые, образуют в раство-
ре инертных растворителей преимущественно циклические димерные са-
моассоциаты. Этот вывод дополнительно подтверждается близостью ве-
личин AS самоассоциации, полученных для комплексов всех трех типов
кислот (табл. 7).

При сопоставлении данных по самоассоциации моно- и дитиокислот
фосфора обнаруживаются их резкие различия108. Самоассоциаты моно-
тиокислот имеют циклическую тримерную структуру, образованную во-
дородными связями ОН...О, тогда как дитиокислоты дают циклические
димеры со связями SH...S и SH...O. Отмечалось, что переход от кисло-
рода к сере сопровождается падением как протоно-, так и электронодо-
норной способности в водородной связи. Поэтому в основе резкого отли-
чия величин К, АН и AS исследованных самоассоциатов лежит не только
изменение в количестве образующих комплексы водородных связей, но
и изменение в их свойствах.

3. Водородные связи и реакции быстрого протонного обмена
с участием групп SH

Ранее показано55· 1 0 9-и э

> что начальной стадией реакции переноса
протонов между молекулами или ионами является образование проме-
жуточного реакционного комплекса, в котором реакционные центры
взаимодействующих частиц сближены водородными связями, и благо-
даря этому обеспечена наиболее выгодная для реакции их взаимная
ориентация. Увеличение прочности водородной связи в промежуточном
комплексе приводит к уменьшению высоты и ширины потенциального
барьера реакции, что облегчает перенос протонов как по классическому
механизму, так и в результате эффекта туннелирования. Эти причины
лежат в основе наблюдаемых корреляций между кинетическими и акти-
вационными параметрами реакций быстрого протонного обмена и термо-
динамическими характеристиками водородной связи между обмениваю-
щимися реагентами55.

Однако зависимость механизма реакций быстрого протонного обмена
от структуры комплексов и свойств водородной связи между обмениваю-
щимися компонентами изучена еще недостаточно. Этот вопрос решался
в работах " • 5 9 · 1 2 0 - 1 2 2 на примере реакций с участием групп SH, COOH,
COSH. Реакции такого типа занимают важное место в различных био-
химических процессах123.

В работах5 4·1 2 0 изучены методом ЯМР кинетика и механизм быстрого
протонного обмена между группами SH серии замещенных тиофенолов
и СООН уксусной кислоты при катализе ацетатом натрия. Установлено,
что лимитирующая стадия реакции состоит в переносе протона от тио-
фенола к ацетат-иону в бимолекулярном комплексе, образованном во-
дородными связями:

PhSH . . . -OAc^PhS- . . . HOAc. (3)

Рост константы скорости и падение энергии активации по мере увели-
чения электроноакцепторной способности заместителей в ядре тиофено-
ла (табл. 8) отвечают предложенному механизму обмена (3).
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Кинетические и активационные
протонного обмена

Заместитель

2,5-(СН3)2

4-ОСНз
Η

4-С1
2,5-CI,

между ArSH

л/моль-сек

4,3
10,5
16,2
49,0

169,8

ТАБЛИЦАЯ

параметры реакции быстрого
и АсОН при катализе NaOAc

Ε,
ккал/моль

10,1
9,5
9,3
8,9
8,8

„Л

9,7
9,7
9,7
9,9

10,4

Интересно сопоставить эти данные с результатами исследования про-
тонного обмена тиофенолов с метанолом в щелочной среде124, который
идет в тримолекулярном комплексе

СН 3

I (XV)
ArSH . . . ОН . . . ~SAr

и лимитируется переносом протона от тиофенола к спирту. Энергия акти-
вации в этом случае значительно чувствительнее к влиянию заместите-
лей в ядре тиофенола, чем в реакции (3). Это можно объяснить тем, что
прочности водородных связей АН...В с участием сильного электронодо-
нора (например, В = ОН~, АсО~) и отличающихся по силе протонодоно-
ров нивелированы, подобно различиям в силе кислот в очень основных
растворителях. Поэтому нивелированы и зависящие от прочности водо-
родных связей энергии активации обмена, идущего по таким связям.

Протонный обмен между группами SH и СООН в тиомолочной кис-
лоте CH 3CH(SH)COOH, между изопропилмеркаптаном и уксусной кис-
лотой 121 и в меркаптоуксусной кислоте HSCH 2 COOH 1 2 2 при катализе
ацетатом натрия проходит в бинарном комплексе типа (3). Величины
k, Ε и lg А равны:

Соединение 10~2 k, л]моль • сек
Тиомолочная кислота 3,6 (42° С)
Изопропилмеркаптан 0,1 (46° С)
Меркаптоуксусная кислота 7,1

Е, ккал]моль

11,8
14,2
12,4

10,7
10,8

8,5

В 59 изучен протонный обмен серии тиофенолоз с тиобензойной кисло-
той, резко отличающейся от уксусной протоно- и электронодонорными
свойствами. Установлено, что при катализе тиобензоатом лития лими-
тирующая стадия реакции включает перенос протонов в тримолекуляр-
ном комплексе, образованном водородными связями:

Li-ь

ArSH· · O=C-SH· · -O-C-S
I I

Ph Ph

-- · HO-C=S· • -HO-C=S

I ! I
Ar Ph Ph

(4)

Этот комплекс возникает при ассоциации имеющихся в системе диме-
ров C6H5SH...O = C(SH)C6H5 (III) с тиобензоатом лития, так как три-
молекулярные столкновения молекул тиофенола, кислоты и катализа-
тора маловероятны. Образование комплекса или его распад не могут
лимитировать скорость обмена, так как представляют собой очень
быстрые реакции образования или разрыва водородных связей.

Полученные данные о влиянии заместителей на кинетику реакции (4)
позволили обосновать детальный механизм обмена. Возможны три схе-
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мы: одностадийный синхронный перенос двух протонов (4) и двухста-
дийные ионизационные схемы (5) и (6), в медленной стадии которых
протонируется молекула тиобензойной кислоты или катализатора:

f-\ /н"-°
Аг С

С 6 Н 5

; +L i

с 8 н 5

S"--HO

Аг

• SH—0

Аг

•γ

C6Ht

L i + S

с 6 н 5

---0 „

---но.

L i ' g

 6 Ы С Т Р ;

s c

с 6н 5

б ы с ^

с 6 н 5

S--HO
1 \

Аг

Li+
- S---HO

1
Аг

S-

с
С 8 Н 5

Ϋ

-но s
с
с,н5

-γ.

(5)

(в)

Схема (6) не соответствует характеру влияния заместителей на скорость
реакции, так как скорость медленной стадии по этой схеме не должна
зависеть от заместителей в ядре тиофенола. Напротив, механизмы (4) и
(5) отвечают опытным данным. Кроме того, обнаружена количественная
зависимость между кинетическими параметрами обмена и термодина-
мическими характеристиками водородной связи в димерах тиофенолов с
тиобензойной кислотой (табл. 3 и 9). Наличие такой зависимости пред-
полагает перенос протона в медленной стадии по водородной связи
S—Н...О = С (см. схему 5).

ТАБЛИЦА 9

Кинетические и ачтивационные параметры быстрого протонного
обмена между замещениями тио(юнэлами и тиоЗензойной

кислотой при катализе тиоЗензоатом лития

Заместитель

2,5-(СН3)2

4-ОСН,

«н,
2,5-С12

л/моль-сек

4,6
13,6
13,1
20,9

140,0

Я,
ккал/моль

8,7
8,0
7,8
7,8
4,8

9,8
9,7
9,6
9,8
8,5

Отметим, что наблюдается большое сходство кинетики и механизма
реакций быстрого протонного обмена тиофенолов с тиобензойной кис-
лотой 59 и с метиловым спиртом 1 2 4 · 1 2 5 . В обоих случаях скорость реакции
описывается кинетическим уравнением третьего порядка, однотипным
образом влияют заместители в ядре тиофенола и даже близки соответ-
ствующие величины каталитических констант скорости и энергий акти-
вации. Можно полагать, что такая аналогия обусловлена сходством
медленных стадий рассматриваемых процессов — переносом протонов
через водородную связь SH...0 по схеме типа (5).

В противоположность отмеченному выше сходству обмен тиофенолов
с тиобензойной кислотой отличается по кинетике и механизму от, каза-
лось бы, аналогичной реакции протонного обмена между тиофенолами
и уксусной кислотой. Слабая водородная связь тиофенола с уксусной
кислотой и сильная склонность последней к самоассоциации приводят к
тому, что катализированный щелочью быстрый протонный обмен в груп-
пах SH и СООН осуществляется по бимолекулярному механизму (3),
причем молекула уксусной кислоты не участвует в медленной стадии.
Напротив, более прочная водородная связь тиофенола с тиобензойной
кислотой и значительно меньшая (по сравнению с уксусной) склонность
последней к самоассоциации объясняют тот факт, что обмен протонов
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между группами SH и COSH идет в тримолекулярном комплексе, обра-
зованном за счет водородных связей.

Таким образом, рассмотренные в этом разделе данные являются
несомненным доказательством того, что свойства водородных связей
между обменивающимися компонентами определяют не только кинети-
ку, но и особенности механизма быстрого протонного обмена.

4. Электронодонорная способность соединений серы

Выше были рассмотрены протоно- и электронодонорные свойства в
водородной связи групп SH меркаптанов, тиофенолов, тиокарбоновых и
тиофосфорных кислот. Другие типы соединений серы, например суль-
фиды R2S, тиокетоны R2C = S, тиофосфины R3P = S и др. не обладают
подвижным протоном, однако могут образовывать водородные связи в
качестве электронодоноров за счет неподеленных электронных пар атома
двухвалентной серы.

В литературе12 собраны убедительные доказательства ассоциации
соединений серы подобного типа с различными протонодонорами. Так,
например, обнаружены водородные связи OH...S 1 2 6-1 2 8

) OH...S = P 1 2 9 ,
OH...S = C 1 3 0 · 1 3 1 , NH...S1 3 2 и CH...S1 3 3. В работах1 3 4"1 4 0 сопоставлены
электронодонорные свойства в водородной связи аминов, эфиров и суль-
фидов (тиоэфиров) с фенолами и спиртами.

ТАБЛИЦА 10

Прочность водородной связи в комплексах аминов, эфиров и тиоэфиров
со спиртами и фенолами

Электронодонор —ΔΗ, ккал/моль Электронодонор —АН, ккал/моль

(CF3)3COH (калориметрия134) п-С1-С,Н 4 ОН ( И К С 1 3 ' " 1 3 9 )

(C2H5)3N
(С Не) О
(C 2H 6) 2S

n - C H 3 - C e H 4 O H

14,3
8,3
7.0

(ИКС1

(C 2H 5) 3N 9,5
(С4Н9)2О 6,3
(C2H5)2S 5,0

(CF3)2CHOH (ИКС, калориметрия1 3 7' 14°)

C6H6N
(С4Н9)„О

(CH2)4S

7,8
5,9
4,3
4,6

(C 2H 6) 3N
(С 2Н 5) 2О
(CH 2) 4S

С 3 Н 7 ОН (ГЖХ 1 3 в )

С в Н 6 ОН ( И К С 1 3 7 · 1 3 8 )

(C aH 5) 3N 9,1
(С а Н 6 ) 2 О 6,0
(С 4Н 9) 2О 6,0
(C 2H 6) 2S 4,6

n - F - C 6 H 4 O H ( И К С 3 7 · 1 3 9 )

(C 8 H 1 7 ) 2 CH 3 N
(C 8 H J 7 ) 2 O
(C 8 H 1 7 ) 2 S

С4Н„ОН (ГЖХ 1 3 6 )

(C 8 H 1 7 ) 2 CH 3 N
(C 8 H 1 7 ) 2 O
(C 8 H 1 7 ) 2 S

(C2H5)3N 9,0
(С2Н5)аО 5,6
(C2H5)2S I 4,7

^ - F - C 6 H 4 O H (ИКС1 3 8)

6,0

(CH3)3COH (ГЖХ 1 3 6 )

(C 8H 1 7) 2CH 3N
(С 8Н 1 7) 2О
(C 8 H 1 7 ) 2 S

11,5
7,2
5,8

5,1
3,8
2,4

5,3
3,8
2,8

4,0
3,1
2,0

(С 4Н,) 4О
(C2H5)2S 5,0

Величины ДЯ, приведенные в табл. 10, показывают, что электроно-
донорная способность в водородной связи у аминов в ~ 2 раза, а у эфи-
ров в — 1,5 раза больше, чем у тиоэфиров.

4 Успехи химии, № 4
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В работе136 полученные данные проанализированы с помощью соот-
ношения Драго 1 4 i :

— А Я = £ А - £ В + С А - С В , (7)

где эмпирически определяемые параметры ЕА и СА относятся к протоно-
донору, а £ в и Св — к электронодонору. Величины ЕА и Ев характеризуют
способность донора и акцептора вступать в электростатическое взаимо-
действие, а СА и Св определяют вклад в общую энергию связи донорно-
акцепторных (ковалентных) сил. Расчет вкладов электростатического
взаимодействия (—АНЕ=ЕА-ЕВ) и донорно-акцепторного ( — А # с =
= СА-СВ) в общую энергию водородной связи показал, что при ассо-
циации с алифатическими спиртами диоктилового эфира, диоктилме-
тиламина и диоктилового тиоэфира вклад электростатических сил в об-
щую энергию водородной связи составляет 83, 56 и 34% соответственно.
Следовательно, согласно классификации Пирсона142, эфиры относятся
к «жестким», тиоэфиры — к «мягким», тогда как амины являются «жест-
кими-мягкими» основаниями.

В работе143 сравнена электронодонорная способность эфиров и тио-
эфиров по отношению к галогеналканам. Полученные методом газожид-
костной хроматографии (ГЖХ) данные трудно интерпретировать на
основании предположения, что в этой системе образуются комплексы
только за счет водородных связей С—Н...0 и С—H...S. Так, прочность
комплексов хлороформа с ди-н-октиловым эфиром и ди-н-октиловым
тиоэфиром составляет 2,38 и 1,93 ккал/моль соответственно. Эти вели-
чины согласуются с обычными представлениями об уменьшении электро-
нодонорной способности в водородной связи при переходе от кислорода
к сере1г· ". Напротив, в случае бромоформа комплекс с эфиром (—Δ#—
=2,17 ккал/моль) оказался менее прочным, чем с тиоэфиром ( — Δ # =
=2,28 ккал/моль). Кроме того, для эфира замена хлороформа на бро-
моформ приводит к некоторому уменьшению прочности комплекса в
соответствии с пониженной протонодонорной способностью бромоформа
по сравнению с хлороформом 1 4 4-1 4 7

; тогда как для тиоэфира картина
обратная — комплекс с бромоформом прочнее, чем с хлороформом. Для
объяснения приведенных фактов авторы143 допускают, что в случае ас-
социации галогеналканов с эфирами и особенно тиоэфирами помимо
водородной связи образуются комплексы с переносом заряда л—кт*-
типа 148 между атомами кислорода или серы (n-электронодонор) и ато-
мами галогена (акцептор электронов). Вклад взаимодействия с пере-
носом заряда увеличивается, а склонность к образованию водородных
связей уменьшается при переходе от эфира к тиоэфиру и от хлороформа
к бромоформу. Возможно, что для таких относительно слабых «контакт-
ных» комплексов149·150 важную стабилизирующую роль играет класси-
ческое электростатическое взаимодействие, которое может усиливаться
с увеличением поляризуемости атомов при переходе от О к S и от С1
кВг.

Водородная связь фенилацетилена с эфирами и тиоэфирами изуча-
лась в 133 методами ЯМР- и ИК-спектроскопии. Константы образования
комплексов 1 : 1 для тиоэфиров в ~ 5 раз меньше, чем для эфиров.

По данным 151-153 можно сопоставить электронодонорную способность
в водородной связи сульфидов и дисульфидов (табл. 11). Обращает на
себя внимание тот факт, что прочность водородной связи уменьшается
примерно вдвое при переходе от сульфидов к дисульфидам. Химическая
связь между двумя атомами серы ослабляет их электронодонорные свой-
ства. Впервые это наблюдение сделано в ' " , однако объяснения оно не
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Термодинамические характеристики водородной связи хлороформа, фенола
и этанола с некоторыми сульфидами и дисульфидами

Электронодонор

(CHSS)2

(C*H5)2S
(CH2)4S

( C H ^ S

CISCH

ClgCH

-AH,
ккал/моль

(ЯМРШ)

0,93
1,70
2,30

(ЯМР1^)

1,50
2,10

-AS,

7 ,
9,

10,

э. е.

o
o

o

Электронодонор

С

(CH3S)2

с,
(CH3S)2

—АН,
ккал/моль

„Н6ОН (ИКС 1 5 3)

2,30
4,90

о н (икс153)
1,50
2,60

—AS, э. с.

6,2
16,6

—

получило. По нашему мнению, причина ослабления электронодонорной
способности дисульфидов может заключаться в следующем. Кратность
химической связи между двумя атомами серы может увеличиваться, так
как помимо ординарной σ-связи возможно взаимодействие π-типа между
Зр-орбиталью неподеленной электронной пары одного атома и подходя-
щей по симметрии вакантной Зс!-орбиталыо другого. Такое взаимодей-
ствие должно приводить к увеличению степени делокализации Зр-элек-
тронов и, следовательно, к уменьшению орбитальной электронной плот-
ности. При этом уменьшается перекрывающая способность Зр-орбитали
неподеленной пары электронов атома серы с ls-орбиталью атома водо-
рода протонодонора, что, в свою очередь, приводит к отмеченному ослаб-
лению водородной связи. О некотором увеличении степени Авоесвязности
S—S в дисульфидах свидетельствуют данные, приведенные в 1 5 4.

Водородные связи с участием электронодонорных групп C = S, P = S,
As = S изучались в работах155-161. В работе155, выполненной методами
ИК- и ЯМР-спектроскопии, способность некоторых енаминотионов к об-
разованию водородных связей сопоставлена с соответствующими оксо-
аналогами. При этом обнаружено, что эффективность тионной группы
как электронодонора менее выражена в межмолекулярной водородной
связи, чем в случае карбонильной группы. Для внутримолекулярных со-
пряженных хелатных систем справедливо обратное. Это приписано
бп-электронной стабилизации хелата, включающего расширенные орби-
тали атома серы.

Водородные связи типа N — H . . . S = C фиксировались157 в самоассо-
циатах гетероциклических тиоамидов (XVI) — (XVIII):

Η

N - H

н,с
S,

\

(XVI) (XVII) (XVIII)

По данным реитгеноструктурного анализа162, 2-меркаптобензтиазол
(XVII) образует центральносимметричные циклические димеры с корот-
кой водородной связью. ИК-спектры тиоамидов (XVI) — (XVIII) практи-
чески не изменяются при переходе от кристаллов к разбавленному
раствору в ССЦ. Вероятно, циклическая димерная структура ассоциа-
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тов (XXX)

(XIX)

сохраняется и в растворе СС14. Интенсивности полос vNH...s и величины
Δν=·νΗΝ—VNH...S свидетельствуют о том, что прочность водородной связи
в комплексах типа (XIX) увеличивается в ряду (XVI) < (XVII) <
< (XVIII). Этот вывод согласуется с найденными величинами констант
димеризации (для (XVI), (XVII) и (XVIII) они равны 88, 570 и 5540 ЛМ
соответственно) и результатами исследования163 влияния водородных
связей на УФ-спектры тех же соединений.

Водородная связь ОН . . . S = C изучалась калориметрическим методом
на примере ассоциации тетраметилтиомочевины (XX) и Ν,Ν-диметилтио-
ацетамида (XXI) со спиртами — гексафторизопропанолом (XXII) и три-
фторэтанолом (XXIII) 158:

(CH3;2N-C-N (CH3)2 CH.-C-N (СН3)2

II II
S S

(XX) (XXI)

Энергия водородной связи O H . . . S = C в ассоциатах (XX) с (XXII) и
(XXIII) составляет 6,5 ккал/моль (Δν = 445 см~*) и 4,6 ккал/моль (Δν =
= 290 см~1), а энергия связи того же типа в комплексах (XXI) с (XXII)
и (XXIII) составляет 6,0 ккал/моль (Δν = 430 см~*) и 4,3 ккал/моль (Δν =
= 280 см~1). По данным164, энергия связи в комплексах фенола с алкил-
тиомочевиной равна 4—4,8 ккал/моль. Сравнение данных153 с результа-
тами u показывает, что электронодонорная способность серы растет в
ряду:

С—С—С С—С—Ν Ν—С—N
II < II < II
S S S

Это связано, вероятно, с увеличением вклада электростатического взаи-
модействия в энергию водородной связи О Н . . . S = С в приведенном ряду
за счет большей доли диполярной структуры в тиоамидах

-c-
II

s s-

.-! Ч ,

чем в тиокетонах.
Электронодонорная способность серы в группах P = S и As = S изу-

чалась методами ИК-спектроскопии и калориметрии в работах158-160

(табл. 12). Величины энтальпии образования водородной связи с фено-
лом показывают, что электронодонорная способность группы As = S
лишь ненамного больше таковой для групп P = S и значительно меньше,
чем для группы As = O при аналогичном замещении.

В работе1 5 8 рассчитаны эмпирические параметры Ев и Св (см. урав-
нение (7)) для изученных серусодержащих оснований. Как и следовало
ожидать, найденные параметры для S-доноров существенно отличаются
от соответствующих характеристик «жестких» кислород- и азотсодержа-
щих доноров, а именно: в случае серы параметры Св являются больши-
ми, а Ев—меньшими. Это означает, что ковалентный вклад в величину
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Прочность водородной связи и сдвиг полосы v 0 H в комплексах фенола
и фторированных спиртов с тиофосфатами и тиоарсенатами

Электронодонор Δν, см~
1 —АН,

ккал/моль Электронодонор Δν, смг
-АН,

ккал/моль

CFoCH,OH168

((СгН6)3

(CaH6O)aCaH6P=S
(C2H6O)3P=S
(C2H5S)3P=S
tC 6H 6C! 2P=S

(C4He)3P=S

№,№=s
C eH5)3P=S

321
261
196
191
186

(CF
3
)

2
CHO№

5
»

423
414
312

5,9
5,1
4,6
4,6
4,3

6,3
5,9
4,6

(C4H9)3P=S
(C8H I 7)3P=S
(CeH6)3P-=S

273
272
200

(C2H5)3As=S I 369
C6H5(CtH5)2As=S 343
(CeH5)2C2H5As=S 321
(CeH6)3As-S 296
(CeH5)3P=S 241
C6H5(C2H5),As^O 711

4,4
4,3

6,2

:
5,5
4,9
8,6

прочности водородной связи с участием S-донора играет определяющую
роль. Этот вывод согласуется с результатами 130, в соответствии с которы-
ми S-доноры относят к категории «мягких» оснований.

III. ИЗМЕНЕНИЕ ПРОТОНО- И ЭЛЕКТРОНОДОНОРНОЙ СПОСОБНОСТИ
В РЯДАХ ОДНОТИПНЫХ СОЕДИНЕНИЙ ЭЛЕМЕНТОВ

V—VII ГРУПП ПЕРИОДИЧЕСКОЙ СИСТЕМЫ

1. Элементы V группы

Электронодонорные свойства в водородной связи соединений элемен-
тов V группы, за исключением азота, изучены очень слабо. Тем не менее
имеющиеся в литературе данные165· 16° позволяют проследить некоторые
закономерности в изменении электронодонорной способности однотип-
ных соединений Ν, Ρ, As и Sb. В цитируемых работах методом ИК-спек-
троскопии изучалась ассоциация пиррола, фенола и метанола с электро-
нодонорами (C2H5)3Y (Y = N, P, As и Sb). Оказалось, что все исследован-
ные соединения образуют водородные связи с названными протонодоно-
рами. Сурьма и даже мышьяк обладают полуметаллическим характером
и тем не менее образуют водородную связь. Вероятно, имеется сущест-
венный вклад р- или d-орбиталей в орбиталь свободной электронной
пары Sb, придающий последней свойства направленности, требуемые при
образовании водородной связи.

Согласно данным, приведенным в табл. 13, электронодонорная спо-
собность в водородной связи N—Η . . . Υ (Υ = Ν, Ρ, As и Sb) уменьшается
в ряду: (C 2 H 5 ) 3 N>(C 2 H 5 ) 3 P>(C 2 H s ) 3 As>(C 2 H 5 ) 3 Sb. Этого можно было
ожидать, так как в том же направлении изменяются основные свой-
ства167, а образование водородной связи является первой стадией в ре-
акции кислотно-основного взаимодействия с переносом протона 168.

В работе165 обсуждается существенное несоответствие очень большо-
го изменения основности и относительно малого изменения электроно-
донорной способности в ряду R3Y. Например, отличие в основности
(С2Н5)3Р и (C2H5)3As составляет 5 единиц рК, тогда как константа ассо-
циации изменяется всего лишь в 2,5 раза. Существует два альтернативных
объяснения изменения основности в ряду однотипных соединений элемен-
тов одной и той же группы: либо в терминах теории регибридизации
Гиббса169, либо в терминах теории электронного корреляционного оттал-
кивания 167. Обе теории основаны на учете изменения электронной конфи-
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Характеристики водородной связи пиррола и фенола с R3Y

Υ

Ν
Ρ *
Ρ
As
Sb

Ν
Ρ
As
Sb

Δν,
CM'1 м-1

Пиррол, Ν—Η .

310
216
166
101
65

1,53
0,89
0,37
0,23

Фенол, 0—Η .

556
333
219
155

90,00
4,50
1,01
0,43

—АН,
ккал/моль

. . Υ

3,0
2,5

..Υ

9,1
4,3
3,4
2,9

-AS,
з. е.

_

10,0
10.0

—

_

11,0
11,0
11,0

• R = N - C 4 H , ; в остальных случаях R=C2H5.

гурации центрального атома (реакционного центра основания) при пере-
ходе протона. Согласно результатам работы170, образование водородной
связи можно рассматривать лишь как частичный перенос протона, так
что электронная конфигурация центрального атома изменяется при этом
в значительно меньшей степени, чем при протонировании. Отсюда и сле-
дует небольшое изменение электронодонорнои способности при образо-
вании водородной связи.

Как будет видно из дальнейшего, в литературе имеются и другие объ-
яснения незначительного изменения электронодонорнои способности при
переходе, скажем, от Ρ к As или от S к Se, основанные, в частности, на
рассмотрении вклада различных механизмов в процессе перераспреде-
ления электронной плотности между протоно- и электронодонором при
комплексообразовании.

Характеры изменения электронодонорнои способности в водородной
связи О—H...Y 1 6 6 и Ν — Η . . . Υ 1 6 5 (Υ = Ν, Ρ, As и Sb) совпадают. Вели-
чины Δν, К и АН (табл. 13) показывают, что электронодонорная способ-
ность Υ в связи О — Η . . . Υ уменьшается в ряду: N > P > A s > S b . Наиболь-
шее изменение указанных величин происходит при переходе от N к Р.
Близкой электронодонорнои способностью характеризуется As и Sb. Это
может быть связано с увеличением поляризуемости орбитали свободной
электронной пары при переходе к более тяжелым элементам в V группе,
что приводит к росту вклада дисперсионных сил в энергию водородной
связи. Параллельно может усиливаться взаимодействие с переносом за-
ряда, так как падает потенциал ионизации Y.

Следует отметить, что для водородной связи А—Η . . . Υ (Υ — элемент
V группы) соблюдается правило Бэджера — Бауэра " ' , так как между
величинами Δν и АН имеет место линейная корреляция.

Протонодонорная способность соединений с группами X—Η (Χ = Ν,
Ρ и As) изучена лишь для X = N. Никаких прямых экспериментальных
исследований свойств водородной связи X—Н.. .В с Х = Р или As не
проводилось. Имеются лишь косвенные данные, позволяющие считать,
что при переходе от аминов к фосфинам или от аммониевых соединений
к фосфониевым протонодонорная способность X—Η уменьшается. К чис-
лу таких работ относятся исследования быстрого протонного обмена
между ионами триметилфосфония и водой172 или диметилфенилфосфония
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и метанолом173. Данные этих работ подробно рассмотрены и сопоставле-
ны с результатами для аналогичных реакций с участием связей N—Η
в обзоре55.

О резком падении протонодонорной способности при переходе от
N—Η к Ρ—Η свидетельствуют расчеты ab initio21 энергии водородной
связи в комплексах аммиака и фосфина с гидридами электроотрицатель-
ных элементов II и III периодов. Так, например, для комплекса
H2N—Η .. . ОН2 величина — АЯ=4,07 ккал/моль, а для комплекса
Н 2 Р — Н . . . О Н 2 величина — АЯ составила всего лишь 1,06 ккал/моль.

Вопрос о характере изменения протонодонорной способности при пе-
реходе от Ρ—Η к As—Η остается пока нерешенным.

2. Элементы VI группы

К числу первых количественных исследований относительной электро-
нодонорной способности в водородной связи однотипных соединений эле-
ментов VI группы относятся работы1 7 4·1 7 5. В этих работах методом
ИК-спектроскопии определены термодинамические характеристики во-
дородной связи между фенолом и электронодонорами— ( K - C 4 H 9 ) 2 Y ИЛИ
(rper-C4H9)2Y (Y = O, S, Se и Те). Впервые было показано, что атомы
тяжелых элементов VI группы образуют в качестве электронодоноров
водородные связи О Н . . . Se и ОН . . . Те.

Замещение кислорода на серу или селен существенно понижает проч-
ность водородной связи с фенолом (табл. 14). Максимальное отличие в
величинах АЯ наблюдается при переходе от кислорода к сере.

ТАБЛИЦА 14

Характеристики водородной связи фенола с дибутилхалько-
генидами R2Y

175 (в скобках приведены результаты174)

Υ

О
S
Se
Те
О*
S*

Δν,
см-1

278
254
240
220

—

—Δ.Η,
ккал/моль

5,71(5,98)
4,19(4,26)
3,69(3,72)

—
7,31
4,87

—\s.
э. е.

15,5(11,8)
13,5(9,0)
14,9(7,6)

—
22,0
12,2

• R=mpem-C<H(i; в остальных случаях R = H - C 4 H 9 .

Обращает на себя внимание тот факт, что величины АЯ, найденные
в 1 7 4 и1 7 5, практически совпадают, тогда как значения AS расходятся су-
щественно. Согласно', для водородных связей средней энергии в 4—
6 ккал/моль наиболее вероятные значения —AS находятся в пределах
8—12 э.е. Вероятно, значения AS, приведенные в 1 7 5, занижены (т. е. по
абсолютной величине завышены), тогда как результаты174 более верны.
Измеренные величины Δν согласуются с результатами более поздних ис-
следований 176.

Методами ЯМР- и ИК-спектроскопии изучены водородные связи фе-
нола и индола с диэтиловым эфиром и его S-, Se- и Те-аналогами177.
Оказалось, что группа N—Η индола, как и О—Η фенола, образуют во-
дородные связи не только с кислородом и серой, но также с селеном и
теллуром. Авторы'" попытались проанализировать полученные данные
(табл. 15) с целью определить, какой тип взаимодействия — электроста-
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ТАБЛИЦА 15

Спектральные и термодинамические характеристики
связи

Υ

О
S
Se
Те

О
S
Se
Те

фенола и индола с

Δν,
см-1

274
251
236
213

155
136
132
130

Ak/k

Фенол,

0,146
0,134
0,126
0,114

Индол,

0,860
0,760
0,740
0,730

диэтилхалькогенидами

л/моль
-АН,

ккал/моль

О—Η . . . Υ

4,50

0,80
0,62
0,50

5,63
3,35
3,15

—

Ν — Η . . . Υ

1,72
0,72
0,69
0,48

,

—

водородной
(C2H6)2Y

—AS,
э. е.

14,9
11,1
11,1

—
—
—

Обозначение: Ak/k — 2Δν/ν0 — относительное изменение силовой посто-
янной связи ОН или ΝΗ при образовании водородной связи "* .

тическое или перенос заряда — вносит основной вклад в энергию водо-
родной связи. При этом предполагалось, что для водородных связей
А—Η.. .Υ (С2Н5)2 (А—Η — постоянный, Y=O, S, Se и Те) вклад элек-
тростатического взаимодействия должен уменьшаться при переходе от
О к Те, так как в том же направлении падает отрицательный заряд на
электронодонорном атоме, но вклад в общую энергию связи переноса
заряда при этом должен расти, так как уменьшается потенциал иони-
зации Y.

Как видно из табл. 15, все характеристики комплексообразования
(Δν, Ak/k, К, АН) уменьшаются при переходе от О к Те. Следовательно,
электронодонорная способность Υ в водородной связи падает в ряду:
0 > S > S e > T e .

Поскольку Ak/kcz.b*, где b — коэффициент, определяющий вклад со-
стояния с переносом электрона в общую волновую функцию комплек-

са '
(8)

то наблюдаемое при переходе от О к Те уменьшение величины Ak/k, a
следовательно, и коэффициента Ъ (уравнение (8)) означает уменьшение
вклада в полную энергию водородной связи взаимодействия с переносом
заряда. Авторы m считают, что взаимодействие такого типа не является
решающим при образовании водородных связей, так как увеличение дли-
ны связи Η . . . Υ при переходе от О к Те в большей степени сказывается
на уменьшении ее прочности, чем предполагаемое увеличение влияния на
величину АН переноса заряда по мере падения потенциала иониза-
ции Υ l f l.

По данным182, бутилхалькогениды образуют водородные связи не
только с протонодонорными группами ОН и NH, но и с сульфгидрильной
группой тиофенола. Как и следовало ожидать, прочность водородных
связей SH . . . Se и SH . . . Те меньше, чем связей О Н . . . Se и О Н . . . Те.
Величины АН изученных комплексов (табл. 16) уменьшаются в ряду
O > S > S e > T e .

Наблюдаемое i 7 5 - m . i 8 2 уменьшение электронодонорной способности
элементов VI группы с ростом η (главного квантового числа орбитали
свободной электронной пары Υ), вероятно, свидетельствует о том, что
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ТАБЛИЦА 16

Термодинамические параметры водородной связи
2,6-ди-/гере/и-бутилфенола (АгОН) и тиофенола

с ди-к-бутилхалькогенидами (ft-C4H9)2Y

О
S
Se
Те

-АИ,
ккал/моль

C 6 H 5 SH

2,7
2,4
2,3
2,1

—AS,
э. е.

10,3
8,1
8,1
7,9

-АН.
ккал/моль

АгОН

3,8
3,3
3,3
3,1

-AS.
э. е.

13,2
11,7
12,0
12,2

основной вклад в энергию водородной связи А—Η . . . Υ (Y = O, S, Se, Те)'
вносит перераспределение заряда за счет перекрывания ls-орбитали
мостикового атома водорода с орбиталью пра (Y) m . С ростом я увели-
чивается диффузность и уменьшается орбитальная плотность р-электро-
нов и, следовательно, уменьшается перекрывающая способность, а также
заметно растут силы отталкивания между А и Υ за счет внутренних
электронов Υ.

Однако приведенная трактовка не исключает другого объяснения —
падение АЯ в ряду 0 > S > S e > T e может быть вызвано ослаблением
электростатического взаимодействия, так как уменьшается отрицатель-
ный заряд при переходе от О к Те.

В связи с этим представляют интерес результаты исследования водо-
родных связей с участием 2,6-диметил-4-пирона и его тио- и селеноана-
логов

Н3С

НР

С н 3с ч .о. сн„

γ -

(XXIV)

Y=0, S, Se

Соединения типа пирона (XXIV) отличаются от диалкилхалькогени-
дов наличием значительного отрицательного заряда, локализованного на
электронодонорном центре — экзоциклическом атоме кислорода, серы
или селена184, что может повлиять на соотношение вкладов различного
типа взаимодействий в энергию водородной связи.

Как видно из табл. 17, результаты, полученные методами ЯМР-1 8 5 и
ИК-спектроскопии184, согласуются удовлетворительно. В случае как фе-
нола, так и метанола прочность водородных связей падает в ряду: пи-
рон>тиопирон>селенопирон. В соответствии с большей протонодонор-
ной способностью фенол образует более прочные комплексы, чем ме-
танол.

Зависимость АН водородной связи различных протонодоноров с осно-
ваниями, в которых электродонорным центром служат атомы элементов
VI группы, от величины η аналогичны для пиронов (XXIV) и диалкил-
халькогенидов. Прочность водородной связи, а следовательно, и элек-
тронодонорная способность падают по мере увеличения п. Эти данные,
по нашему мнению, показывают, что механизм перераспределения элек-
тронной плотности за счет переноса заряда с высшей занятой орбитали
электронодонора на разрыхляющую σ-орбиталь связи А—Η не играет'
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ТАБЛИЦА 17
Спектральные и термодинамические характеристики водородной связи

в ассоциатах 2,6-диметил-4-пирона и его тио- и селеноаналогов с метанолом и фенолом

Протонодонор м.% м. д.
К40°,

л/моль
-ДЯ,

ккал/моль
-&S,

CHSOH

с„н6он

СН3ОН
С6Н6ОН

СН3ОН

с,н5он

4,15
4,15

3,26

2,89

Пирон,

3,87
3,76

ОН . .

Тиопирон,

3,07

Селенопирон,

4,
7,

ОН .

0,

он

. 0

3
4

. . S

9

. . . S e

2,67 1,0

4,8
5,5*

3,6
4,8*

3,1
3,9*

12,1
10,5*

11,6
4.5*

9,7
4.8*

П р и м е ч а н и е : хс и хс — химический сдвиг протонов На исследованных пиронов в мономере и в
комплексе соответственно.

• Метод ИКС; в остальных случаях — ЯМР.

определяющей роли при образовании водородной связи атомами элемен-
тов VI группы, независимо от структуры молекулы-электронодонора.

Таким образом, электронодонорные свойства элементов VI группы
определяются в основном перекрыванием между ls(H)- и «р(У)-орби-
талями. Этот вывод подтверждает наличие корреляции прочности водо-
родных связей, образуемых зфирами и сульфидами, с величинами инте-
грала перекрывания орбитали /гр-электронов атомов О и S с ls-орбиталью
мостикового атома водорода 188.

Наряду с перераспределением заряда по механизму перекрывания
орбиталей изменяется вклад в АН электростатического взаимодействия.
Отрицательный заряд на гетероатоме уменьшается приблизительно
вдвое при переходе от О к Те в диалкилхалькогенидах177. В случае пиро-
нов, напротив, отрицательный заряд несколько повышается при замене
О на S 18? и, возможно, на Se. Последнее, однако, не приводит к росту АН
в названном ряду за счет увеличения вклада электростатического взаи-
модействия, вероятно, ввиду роста атомного радиуса Y.

В работе1 8 8 об изменении электронодонорной способности халькоге-
нов в соединениях [(С2НЬ) 3ЩгУ (M = Si, Ge и Sn) судили по величине
AVC-D— т. е. по смещению полосы С—D дейтерохлороформа при комплек-
сообразовании. Согласно измерениям Δν, в серии [(C^HsbSijaY электро-
нодонорная способность Υ уменьшается в последовательности T e > S e >
> S > 0 , которая прямо противоположна приведенному выше ряду для
соединений халькогенов с углеродом. В сериях с M = Ge и Sn общая по-
следовательность уменьшения электронодонорной способности 0 > Т е >
> S e > S также отличается от ряда для углеродных соединений. По мне-
нию авторов188, полное либо частичное обращение рядов изменения
элетронодонорной способности халькогенов при переходе от соединений
с углеродом к соединениям с его электронными аналогами можно объяс-
нить эффектами ρπ—^-сопряжения между Μ и Υ, которые приводят к
уменьшению электронодонорной способности Υ. Способность халькоге-
нов к рл—^„-сопряжению с элементами подгруппы углерода уменьшает-
ся в ряду 0 > S > S e > T e , а способность к такому сопряжению элементов
IV группы изменяется в последовательности S i > G e > S n . Если это так,
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то за счет ря—^„-сопряжения максимально должна уменьшаться элек-
тронодонорная способность кислорода в связи с кремнием.

Мы полагаем, что с помощью концепции ря—^„-сопряжения можно
объяснить уменьшение электронодонорной способности (R3M)2Y при за-
мене, скажем, М = С на M = Si, если Υ постоянный. Предлагаемые же
авторами188 ряды изменения электронодонорной способности Υ при раз-
личных Μ и их трактовки представляются нам сомнительными. Во-пер-
вых, эти ряды установлены только на основании AVC-D. которые отража-
ют лишь изменение прочности С—D-связи при комплексообразовании, и
могут не коррелировать с энергией водородной связи (подробнее см.
ниже). Поэтому надежно установить ряд основности можно путем из-
мерений термодинамических характеристик водородной связи. Кроме
того, предложенные в 1 8 8 ряды противоречат данным1 8 9·1 Э 0 по водород-
ным связям с участием соединений R3P = Y (Y = O, S, Se и Те). В этих
работах на основании определения ЛЯ установлено, что последователь-
ность в изменении электронодонорной способности халькогенов в связи
•с фосфором полностью совпадает с таковой для соединений с углеродом,
т. е. 0 > S > S e > T e . Отметим, что эффект р„—^„-сопряжения в связи
P = Y должен быть большим, чем в связи Si—Υ, так как увеличение заря-
да ядра при переходе от Si к Ρ вызывает сжатие атомных d-орбиталей
фосфора, а это, в свою очередь, приводит к улучшению условий d—р-пе-
рекрывания191. Таким образом, в настоящее время нет достаточно серь-
езных оснований полагать, что последовательность изменения электро-
нодонорной способности в водородной связи халькогенов в соединениях
•с кремнием будет иная, чем в соединениях с углеродом или фосфором.

Иначе обстоит дело в жестких системах, таких, например, как внут-
римолекулярная водородная связь. Выше мы уже рассмотрели работы,
из которых следует, что при образовании хелатов с водородной связью
сера может выступать в качестве лучшего электронодонора, чем кисло-
род. Однако данных для того, чтобы распространить этот ряд на соеди-
нения селена и, тем более, теллура, недостаточно.

Методом ЯМР изучена m внутримолекулярная водородная связь в
1-фенил-3-метил-4-фениламинометилен-5-пиразолоне и в его тио- и селе-
ноаналогах. На основании измеренных величин TNH...Y И /NH-CH (констан-
ты спин-спинового взаимодействия) можно предположить192, что проч-
ность внутримолекулярной водородной связи N — H . . . Y (Y = O, S и Se),
образующей шестичленные сопряженные хелатные циклы, возрастает в
ряду 0 < S < S e . Построение плоских моделей позволило авторам этой
работы сделать вывод о более выгодной с точки зрения образования во-
дородной связи геометрии Se-производного по сравнению с О- и S-анало*
гами. Модель для селенопиразолона демонстрирует почти линейное рас-
положение атомов во фрагменте N—Η .. . Se и, следовательно, наиболее
эффективное перекрывание ls-орбитали атома водорода с чистой р-ор-
биталью неподеленной электронной пары селена. Возможно, увеличение
прочности внутримолекулярной водородной связи в ряду 0 < S < S e
обусловлено более благоприятной для образования связи геометрией мо-
лекулы.

В случае межмолекулярной водородной связи в циклических димерах
2-пиридона и его тио- и селеноаналогов упрочнение связи, как и следова-
ло ожидать, идет в обратном направлении: 0 > S > S e 1 9 3 . Плоские модели
этих комплексов демонстрируют рост напряженности цикла в димерепри
замене О на S и тем более на Se.

Протонодонорная способность в водородной связи X — Н . . . В (Х = О,
S, Se и Те) для соединений халькогенов изучена очень слабо. Твердо
установлено лишь (см., например,12), что при переходе от соединений
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кислорода к аналогичным соединениям серы протонодонорная способ-
ность X—Η резко уменьшается. Это связано с увеличением интеграла
перекрывания / х _ н = /'ψι»<Η)-'ψ71ρ(Χ)·<ίτ и ростом электронной плотности
на мостиковом атоме водорода при замене Х = О на X = S, следствием
чего является уменьшение остаточной перекрывающей способности
15(Н)-орбитали61·194. Кроме того, замена О на S приводит к уменьшению
дипольного момента связи X—Η и, следовательно, к падению вклада
электростатического взаимодействия в общую энергию водородной свя-
зи. Если распространить эти объяснения на соединения Se и Те, то мож-
но было бы ожидать, что протонодонорная способность будет уменьшать-
ся в ряду O H > S H > S e H > T e H . Однако экспериментальных подтверж-
дений это предположение до сих пор не получило. Только в работе195

изучена методом ЯМР водородная связь 2,б-ди-трег-бутилфенола, тиофе-
нола и селенофенола с пиридином. Оказалось, вопреки ожиданиям, что
селенофенол образует с пиридином даже несколько более прочную водо-
родную связь, чем тиофенол, хотя, судя по величинам τ0, электронная
плотность на атоме водорода в связи X—Η монотонно растет в ряду
O H < S H < S e H (см. табл. 18).

ТАБЛИЦА 18

Спектральные и термодинамические характеристики водородной связи
2,6-ди-ягре/и-бутилфенола (АгОН), тиофенола и селенофенола с пиридином195

Протонодонор

АгОН
PbSH
PhSeH

Связи

О—Η .. . N
S — Η . .. Ν
Se-H . . . Ν

5,17
6,85
8,62

Δτ,
Μ. д.

3,20
3,12
4,42

(мол. доли)-1

3,0
1,2
2,5

-АН,
ккал/моль

5,0
3,2
3,4

-AS,
э. е.

14
10

9

Мы полагаем, что наблюдаемую последовательность изменения про-
тонодонорной способности: O H > S H ^ S e H можно объяснить на основа-
нии следующих предположений. Согласно196, тепловой эффект образова-
ния водородной связи X — Η . . . В можно представить в виде суммы:

где QH...B—экзотермический эффект образования новой связи, Q x - H —
эндотермический эффект растяжения связи X—Η и QX...B— также эндо-
термический эффект за счет межэлектронного отталкивания, возникаю-
щего при сближении атомов X и В. При переходе от О к S и к Se вели-
чина QH...B падает, a QX...B растет по причинам, описанным выше. Эти
изменения вызывают уменьшение АН в названном ряду. Поскольку проч-
ность химической связи X—Η уменьшается при переходе от О к Se, то
в том же направлении уменьшается и Qx-н. что, в зависимости от вели-
чины эффекта, может привести к некоторому росту АН. Влияние на АН
ослабления химической связи X—Η протонодонора особенно важно, ве-
роятно, в случае сильных ионизирующих электронодоноров, как, напри-
мер, N-содержащих оснований, так как в таких системах наиболее ве-
роятен частичный либо полный перенос протона:

Χ — Η ... -... Η-Ν+,

сопровождаемый существенным изменением длины связи X—Н. Если при
переходе от фенола к тиофенолу изменение АН определяется, вероятно,
в основном изменениями в величинах QH...B и QX...B, то для селенофенола
становится уже заметным влияние на величину АН малой прочности свя-
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зи SeH. Именно совместное влияние всех трех эффектов на величину АН
может объяснить тот факт, что тиофенол и селенофенол образуют с
одним и тем же электронодонором близкие по прочности водородные
связи.

3. Элементы VII группы

В ранних работах1Э7-200 об изменении электронодонорной способности
в водородной связи соединений галогенов судили по величинам AVOH
фенола или метанола. При этом предполагалось, что правило Бэджера —
Бауэра m справедливо для систем О—Η . . . Υ при любых Υ. Результаты
измерения Δν0Η свидетельствовали о том, что электронодонорные свой-
ства усиливаются в ряду F < X l < B r < I . Однако анализ термодинамиче-
ских характеристик водородных связей различных типов показал1·2 0 1,
что правило Бэджера — Бауэра применимо лишь для ограниченного кру-
га родственных соединений.

ТАБЛИЦА 19

Термодинамические и спектральные характеристики водородной
связи фенола с циклогексилгалогенидами174

Электронодонор

Циклогексил-F
Циклогексил-С1
Циклогексил-Вг
Циклогексил-1

Δν,
еж-1

53
66
82
86

-дя,
ккал/моль

3,13
2,21
2,05
1,72

- A F 2 5 ° ,
ккал/моль

1,31
0,87
0,85
0,82

-AS,
э. е.

6,1
4,5
4,0
3,0

Данные табл. 19 совершенно противоположны ранее сделанному за-
ключению о порядке изменения протоноакцепторной способности кова-
лентно связанного галогена. Величины как —АН, так и —AF (изменение
свободной энергии) понижаются в ряду F > C l > B r > I , а значения Δν
изменяются в обратном порядке. По данным2 0 1·2 0 2, величина AF внутри-
молекулярной водородной связи в 2,6-дигалогенфенолах уменьшается в
порядке C l > B r > F > I . Однако результаты201·202 и 1 7 4 не противоречат
друг другу, так как в системах с внутримолекулярными водородными
связями на изменение AF в основном влияют стерические факторы.

Авторы174 приводят качественное объяснение отсутствия корреляции
между величинами АН и Δν в ряде случаев. Как известно, АН отражает
общую энергию взаимодействия А—Η . . . Υ—R, т. е. прочность связи
Η .. . Υ; Δν измеряет только ослабление связи А—Н. Следовательно, если
донор протонов А—Η постоянный, то Δν может коррелировать с АН при
малых изменениях в молекуле донора электронов, т. е. в R, но не обя-
зательно такая корреляция должна сохраняться при замене Ύ или даже
при изменении степени гибридизации электронов Υ.

Результаты 174 были подтверждены измерениями203 методами ЯМР- и
ИК-спектроскопии констант ассоциации фенола с н-гексилфторидом,
н-бутилхлоридом, н-бутилбромидом и н-бутилиодидом. Хотя между ве-
личинами К, определенными разными методами, имеется некоторое ко-
личественное расхождение, однако последовательность в изменении про-
тоноакцепторной способности алкилгалогенидов ( F > C l > B r > I ) остает-
ся неизменной. Величины АН ассоциации фенола с C eHHF (0,9 ккал/
/моль) и СвНиС1 (0,5 ккал/моль), определенные калориметрически204,
оказались в 3—4 раза меньше АН для тех же систем, рассчитанных по
данным ИК-спектров174. Для связей О—Η . . . Hal (Hal = F, C1) абсолют-
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ное значение Δ # < 1 ккал/моль следует, вероятно, признать заниженным,
так как более слабый протонодонор — хлороформ образует с СС14 связи
С—Η . . . С1 с — Δ#~1,5 ккал/моль205.

В ряде работ2 0 6"2 1 0 изучались внутримолекулярные водородные связи
О—Η . . . Hal в о-замещенных галогенфенолах и влияние этих связей на
положение цис-транс-равповесия. Полученные210 величины АН показы-
вают, что сила внутримолекулярной водородной связи уменьшается в
ряду F (1,63) =С1 (1,63) > В г (1,53) > 1 (1,32) для газовой фазы и в ряду
С1 (1,62) >Вг (1,57) > 1 (1,45) ^sF (1,44) в растворе циклогексана. По
данным 209, для газовой фазы величины АН приблизительно вдвое больше,
однако последовательность С1 (3,41) >Вг (3,13) > 1 (2,75) сохраняется.
Наиболее примечательно поведение фтора210, который образует почти
самую сильную водородную связь в газовой фазе и наиболее слабую в
растворе. По мнению авторов210, порядок изменения электронодонорной
способности галогенов в газовой фазе не противоречит порядку, который
следовало бы ожидать из рассмотрения размеров и электроотрицатель-
ности галогенов. На основании только электроотрицательности F дол-
жен давать более прочную связь, чем С1, однако меньшие размеры атома
F вызывают некоторое понижение прочности связи, так как группа ОН
не в состоянии приблизиться достаточно для оптимального перекрывания
орбиталей Is (Η) и 2/7 (F). В инертных растворителях o-F-фенол харак-
теризуется наименьшей прочностью внутримолекулярной водородной
связи, что указывает на наибольшее транс — цис-соотношение. Вероятно,
транс-изомер в этом случае стабилизируется за счет предпочтительного
образования межмолекулярных водородных связей, так как электроно-
донорная способность фтора в ряду галогенов максимальна.

Исследования относительной протонодонорной способности галоген-
водородов проведены в 2 1 1- 2 1 4. Для растворов в ароматических углеводо-
родах оказалось, что относительный сдвиг Δν/ν полосы Hal—Η при обра-
зовании водородной связи со стандартным электронодонором уменьша-
ется от HF к H I 2 И . В этом ряду растет отношение интенсивностей полос
связанных и свободных молекул Η—Hal. На этом основании сделан вы-
вод, что стабильность комплексов с водородной связью определяется
кислотностью HHal и что относительный сдвиг полосы не характеризует
прочности этих комплексов. Подобное утверждение сделали авторы212,
измерившие частоты комплексов HF, HC1 и НВг с диоксаном. Однако
результаты213·214, полученные путем измерений АН водородной связи
HHal с бензолом, СС14, кетонами и простыми эфирами в растворе ССЦ
и в газовой фазе, поставили под сомнение выводы211·212. Оказалось, что
энергия водородной связи HHal со всеми перечисленными электронодо-
норами максимальна для HF и уменьшается при переходе к НС1 и далее
к НВг. Например, в случае ацетона величина —АН составила для HF,
НС1 и НВг 8,4; 6,1 и 5,7 ккал/моль соответственно. Между энергией во-
дородной связи Hal—Η . . . В и относительным сдвигом частоты обнару-
жена симбатная зависимость.

Таким образом, для протонодоноров X—Η (X = F, Cl, Br и I) проч-
ность водородной связи с заданным акцептором уменьшается с ростом
кислотности галогенводорода, что связано, вероятно, с уменьшением
остаточной перекрывающей способности Is (Н)-орбитали по мере паде-
ния электроотрицательности Hal. Следует отметить, что, по данным 21\
максимальное изменение энергии связи H a l — Η . . . В происходит при пе-
реходе от HF к НС1. При замене НС1 на НВг это изменение значительно
меньше. Вероятно, как и в случае ряда протонодоноров PhXH (X = O, S
и Se) малые различия в АН для тяжелых атомов можно объяснить ослаб-
лением связи Hal—Η, что, согласно "", в некоторой степени компенсиру-
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ет уменьшение АН за счет падения остаточной перекрывающей способ-
ности Is(H)-орбитали в том же направлении.

Таким образом, электронодонорная способность R—Hal и протоно-
донорная способность Hal—Η падают в ряду F > C l > B r > I , причем мак-
симальное различие в этих свойствах наблюдается при переходе от фто-
ра к хлору.

IV. НЕКОТОРЫЕ ОБЩИЕ ВОПРОСЫ ВОДОРОДНОЙ СВЯЗИ

Совокупность рассмотренных в предыдущих разделах данных позво-
ляет установить некоторые общие закономерности в изменении прото-
но- и электронодонорной способностей в водородной связи, образованной
однотипными соединениями с участием элементов V—VII групп. Попы-
таемся также установить, где это будет возможно, какие факторы игра-
ют определяющую роль в изменении свойств водородных связей А—
H...Y, X—Н...В и X—H...Y (где А—Η и В — стандартные протоно- и
электронодоноры, X и Υ — ряд элементов либо одной группы, либо од-
ного периода).

Для водородных связей А-—Η...Υ электронодонорная способность Υ,
принадлежащего к данной группе, уменьшается при переходе к более
тяжелым элементам: N > P > A s > S b ; 0 > S > S e > T e и F > C l > B r > I .
Наибольшие различия в электронодонорной способности наблюдаются
при переходе от элементов II к элементам III периода, т. е. между N и
Р, О и S, F и С1, тогда как для более тяжелых элементов эти различия
выражены в значительно меньшей степени. Отметим, что даже такие
элементы, как Sb, Те и I, имеющие металлический или полуметалличе-
ский характер, способны образовывать водородную связь в качестве
электронодонора. Вероятно, протоноакцепторную способность можно
рассматривать как почти исключительное свойство свободной электрон-
ной пары, и в настоящее время нет оснований отрицать наличие этого
свойства у еще более тяжелых атомов, таких, как Bi, Po и At.

Согласно современным представлениям 1 0 · 1 8 1 , основной вклад в обра-
зование водородной связи вносят электростатическое взаимодействие,
отталкивание электронных облаков и перераспределение электронной
плотности. Последнее включает перекрывание ls(H)- и ηρ(Ύ)-орбита-
лей и перенос заряда с высшей заполненной орбитали протоноакцептора
Υ на разрыхляющую σ-орбиталь связи А—Η протонодонора. Полученные
данные об уменьшении электронодонорной способности в V—VII груп-
пах при переходе к более тяжелым элементам позволяет считать, что ос-
новной вклад'в энергию водородной связи вносит перекрывание ls(H)-
и пр(У)-орбиталей. С ростом η увеличивается диффузность и уменьша-
ется орбитальная электронная плотность р-электронов, что наряду с рас-
тущим в том же направлении межэлектронным отталкиванием вызывает
снижение перекрывающей способности ηρ(Ύ) -орбитали. С позиции мо-
дели комплексов с переносом заряда, следовало ожидать обратного —
с ростом η электронодонорная способность Υ должна была бы увеличи-
ваться, так как при этом падает потенциал ионизации.

Отметим, что роль переноса заряда в водородной связи является наи-
более дискуссионным вопросом. Эта модель привлекательна тем, что от-
носит водородную связь к общему классу донорно-акцепторных комп-
лексов. Однако корреляции между потенциалами ионизации Υ и термо-
динамическими характеристиками ассоциации за счет водородной связи
ограничены'. Наиболее веским экспериментальным аргументом против
модели водородной связи с переносом заряда служит отсутствие полосы
переноса заряда в спектрах комплексов с водородной связью 2 ". Анализ
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ИК-спектров с помощью электронно-колебательной теории
ванной на представлениях Малликена 18°, также показал 168, что перенос
заряда не играет определяющей роли при образовании водородной свя-
зи элементами одной и той же группы в роли электронодоноров.

Эффект переноса заряда, как уже указывалось выше, может сво-
диться лишь к уменьшению разности теплот ассоциации между сосед-
ними членами группы по мере уменьшения потенциала ионизации. Та-
кую же роль может сыграть и увеличение поляризуемости электронов Υ
с ростом п, приводящее к росту вклада дисперсионного взаимодействия.

Наиболее быстрое падение протоноакцепторной способности с ростом
атомного номера наблюдается в серии электронодоноров, принадлежа-
щих к V группе. Хойновский 166 объясняет это тем, что для соединений
элементов V группы характерны наибольшие различия в гибридизации
орбитали свободной электронной пары. Это следует из сравнения вели-
чин валентных углов в соответствующих алкильных производных:
(CH 3 ) 3 N— 109°, (СНз)зР— Ю0°, (CH3)3As —96° для V группы и
(СН3)2О—111°, (CH3)2S—105° —для VI группы. Эти данные показы-

вают, что рост s-характера орбитали свободной электронной пары,
приводящий к уменьшению ее перекрывающей способности 2 1 7 · 2 1 8 , проис-
ходит в V группе быстрее, чем в VI. Если предположить по аналогии, что
наиболее медленно будет расти s-характер в VII группе, то можно по-
нять слабое изменение электронодонорной способности при переходе от
С1кВг и I.

Рассмотрим теперь, как изменяется электронодонорная способность
в водородной связи А—H...Y для Y, принадлежащих к разным группам
одного и того же периода. Ранее' установлено, что для элементов II пе-
риода электронодонорная способность уменьшается в ряду: N > O > F ,
т. е. с ростом электроотрицательности Y. Данные табл. 13—15, 19 по-
зволяют считать, что такая тенденция в изменении электронодонорной
способности сохраняется в III, IV и, возможно, V периодах: P > S > C 1 ;
A s > S e > B r и S b > T e > I , хотя отличия для соседних членов ряда по-
степенно уменьшаются по мере увеличения номера периода. Расчеты
энергии водородной связи 27 и заселенности связи H...Y219 показали, в со-
ответствии с экспериментальными данными, что электронодонорная спо-
собность Υ уменьшается в ряду P > S > C 1 и Se>Br.

Итак, на основании известных данных можно считать, что электроно-
донорная способность элементов V—VII групп одного и того же пе-
риода, в отличие от ряда электронодоноров одной группы, уменьшается
•с ростом электроотрицательности. Следовательно, электростатическое
взаимодействие не является определяющим при образовании водород-
ных связей даже с такими «жесткими» основаниями, как соединения
кислорода и фтора. Вероятно, протоноакцепторная способность элемен-
тов одного периода определяется перераспределением заряда между мо-
лекулярными фрагментами комплекса АН...Υ как за счет перекрывания
ls(H)- и пр (Y) -орбпталей, так и в результате переноса заряда с орби-
тали np(Y) протоноакцептора на разрыхляющую σ-орбиталь связи А—Η
протонодонора. При переходе от N к F, от Ρ к С1 и т. д. на атоме Υ уве-
личивается число свободных электронных пар, что приводит к росту
межэлектронного отталкивания "е Α...Υ и к ухудшению условий перекры-
вания ls(H)- и п/?(У)-орбиталей. Кроме того, рост потенциала иониза-
ции в том же направлении затрудняет перенос заряда на разрыхляю-
щую σ-орбиталь связи А—Н. Совместное действие названных факторов
может объяснить наблюдаемое падение электронодонорной способности
в пределах одного и того же периода при переходе к более тяжелым
элементам.
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Рассмотрим, как изменяется протонодонорная способность в водо-
родной связи X—Н...В, хотя, как мы видели, для элементов III, IV и V
периодов в литературе имеется очень мало данных. Тем не менее можно
считать, что для элементов одной группы или одного периода справедли-
вы следующие ряды падения протонодонорной способности: N H > P H ,
O H > S H ~ S e H и F H > C l H > B r H > I H ; F H > O H > N H и C 1 H > S H >
> Р Н 2 7 .

Как известно2, протонодонорная способность группы ХН определя-
ется, главным образом, склонностью атома Η этой группы принимать
электроны атома В с использованием остаточной перекрывающей спо-
собности 1«(Н)-орбитали. Такая способность должна расти с уменьше-
нием интеграла перекрывания X—Н-связи60, т. е. с ростом степени «про-
тонизации» атома водорода. При увеличении электроотрицательности
атома X интеграл перекрывания в связи X—Η уменьшается, что приво-
дит к увеличению протонодонорной способности группы X—Н. Кроме
того, с ростом электроотрицательности X увеличивается дипольный мо-
мент связи X—Н, а следовательно, и вклад электростатического взаимо-
действия в энергию водородной связи. Эти причины и обусловливают
увеличение протонодонорной способности X—Η при переходе к более
тяжелым элементам в периоде и к более легким — в группе. Следует от-
метить, что в пределах одного периода кислотность и протонодонорная
способность X—Η совпадают, так как энергия связи X—Η и степень
«протонизации» атома водорода изменяются антибатно. Напротив, в пре-
делах одной группы энергия связи и степень «протонизации» изменяются
параллельно, что вызывает обратную зависимость между кислотностью
и протонодонорной способностью. .

Рассмотрим теперь, как влияют на свойства водородной связи одно-
временное изменение протоно- и электронодонорной способности взаи-
модействующих молекул. Такая ситуация возникает в процессах само-
ассоциации·.

/t . . . Н - Х Ч

R-X-H . . . X-R или R-C C-R

при замене заместителя. Электроноакцепторные заместители, например,
увеличивают протонодонорную способность группы X—Н, но понижают
электронодонорную способность X или Υ. Суммарный эффект замести-
теля будет зависеть от соотношения вкладов электронодонора и донора
протонов в энергию водородной связи. Представляются возможными
три случая: а) вклад электронодонора больше, чем донора протонов, и
введение электронодонорных заместителей упрочняет связь; б) вклад
протонодонора играет определяющую роль и электроноакцепторные за-
местители упрочняют водородную связь; в) увеличение (уменьшение)
протонодонорной способности X—Η компенсируется уменьшением (уве-
личением) электронодонорной способности X или Υ, при этом прочность
водородной связи не должна зависеть от природы заместителя.

Анализ экспериментальных данных позволил автору настоящего об-
зора сделать некоторые предположения общего характера 85. Так, было
установлено, что прочность водородных связей в самоассоциатах заме-
щенных анилинов растет с введением электронодонорных заместите-
лей 2го; склонность меркаптанов к самоассоциации более выражена, чем
для тиофенола 15; самоассоциация фенолов увеличивается в последова-
тельности п-хлорфенол<п-фторфенол<п-крезол 221 и прочность самоас-
социатов растет при переходе от этанола к rper-бутанолу э\ Все эти
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данные приводят к выводу, что в рядах соединений, образующих водо-
родные связи типа NH...N, SH...S, 0Н...0 и, вероятно, вообще «гомокван-
товые» связи типа X—Н...Х' (где X и X'—атомы элементов одного пе-
риода), изменение прочности водородной связи определяется, главным
образом, изменением свойств электронодонора.

Напротив, можно полагать, что в рядах соединений, ассоциирован-
ных посредством «гетероквантовых» связей типа X—H...Y (где X и Υ —
атомы элементов различных периодов), изменение прочности ассоциатов
будет определяться изменением свойств того из атомов, электроны ко-
торого, участвующие в образовании водородной связи, характеризуют-
ся большим значением главного квантового числа. Так, в случае связи
S—Н...0 изменение ЛЯ должно определяться изменением протонодонор-
ной способности группы SH, а для связей ΝΗ...Ρ — изменением под вли-
янием заместителей электронодонорных свойств атома фосфора. По-
следнее предположение объясняет характер влияния заместителей на
прочность самоассоциатов тиобензойных кислот85, соотношение величин
ρ (уравнения (1) и (2)) в случае ассоциации тиофенолов с ацетофено-
нами 52 и смещение тиол-тионового равновесия 88 под влиянием замести-
телей.

Вследствие того, что влияние заместителей сводится к электронной
поляризации реакционного центра молекулы, некоторое объяснение фи-
зической сущности сформулированного эмпирического правила " дают
результаты расчетов методом полного пренебрежения дифференциаль-
ным перекрыванием (ППДП/2) сдвигов зарядов222 на молекулярных
фрагментах в комплексах HSH...OH2 и HOH...SH2

195. Эти комплексы
являются одним из простейших примеров «гетероквантовых» водород-
ных связей. Оказалось, что сдвиг заряда в молекуле Н2О в роли как
электроно-, так и протонодонора равен нулю либо во много раз меньше,
чем сдвиг заряда в молекуле H2S. Это можно объяснить тем, что при пе-
реходе от О к S увеличиваются деформируемость и поляризуемость элек-
тронных облаков. Указанные результаты свидетельствуют о том, что при
образовании «гетероквантовых» водородных связей SH...0 и OH...S мак-
симальные сдвиги заряда происходят именно на тех фрагментах комп-
лекса, где изменение свойств, согласно 85, оказывает решающее влияние
на изменение энергии связи. Следовательно, большая чувствительность
энергии «гетероквантовой» водородной связи к изменению свойств ато-
ма с большим главным квантовым числом для валентных электронов
объясняется тем, что на молекулярном фрагменте с таким атомом про-
исходит максимальный сдвиг заряда при образовании комплекса с во-
дородной связью.
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