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3.1.Введение



Как правило, органические реакции являются сложными многостадийными процессами, состоящими из последовательности простых (элементарных) реакций. Эти элементарные реакции обычно делят на три категории. К первой категории относятся различные изомеризации и перегруппировки, в которых изомер А переходит в изомер В:

	�

	Вторая категория включает рекомбинацию молекул или ионов А и В или диссоциацию молекулы АВ на фрагменты А и В:

	А  +  В  �SYMBOL 174 \f "Symbol"�  АВ   -   рекомбинация

	АВ  �SYMBOL 174 \f "Symbol"�  А  +  В   -   диссоциация.

	Наконец, к третьей категории относятся бимолекулярные процессы замещения:

	АВ  +  С  �SYMBOL 174 \f "Symbol"�  А  +  ВС.

	Большинство из перечисленных категорий реакций (кроме некоторых видов изомеризации и процессов диссоциации) начинается с возникновения внутри- и межмолекулярных донорно-акцепторных взаимодействий; диссоциация начинается с ослабления донорно-акцепторного взаимодействия между А и В, существовавшего в молекуле АВ до реакции. В разделе 2.3.2 (гл. 2) мы уже упоминали, что в донорно-акцепторном комплексе акцепторную молекулу можно рассматривать как кислоту, а донорную молекулу - как основание, и следовательно, образование этого комплекса соответствует нейтрализации кислоты основанием. Точно так же любую устойчивую молекулу можно рассматривать как продукт соединения двух фрагментов: кислоты и основания, и если в реакции происходят диссоциация на эти фрагменты, то, по существу, эта реакция является процессом, обратным реакции нейтрализации.

	История возникновения и развития представлений о кислотно-основном взаимодействии как основе химических реакций насчитывает более 300 лет. В XVII в. Р.Бойль считал, что кислоты - это тела, атомы которых имеют острые выступы (поэтому они имеют кислый вкус), а основания - это тела, атомы которых имеют поры (вяжущий вкус), и реакция нейтрализации сводится к тому, что выступы кислоты входят в поры основания. В XVIII в. Лавуазье в поисках "кислотной сущности" пришел к выводу, что в кислотах обязательно должен содержаться элемент О (отсюда русское название элемента "кислород", немецкое S�SYMBOL 228 \f "Times New Roman CE"�uerstoff и т.д.). Но Дэви, в течение 15 лет искавший в соляной кислоте кислород, строго доказал, что в  HCl кислорода нет. В конце XIX и начале XX вв. господствовала электрохимическая теория кислот и оснований Аррениуса и считалось, что существует только одна кислота - протон и только одно основание - гидроксильный анион, а основные свойства таких молекул, как NH3 можно объяснить тем, что при растворении в воде образуются ионы ОН- и NH4+.

	В 1920-х годах практически одновременно Льюис и Бренстед выдвинули свои теории кислот и оснований, которыми в настоящее время пользуются практически все химики. В 1960-х годах Пирсон дополнил теории Льюиса и Бренстеда, предложив использовать представления о "жестких" и "мягких" кислотах и основаниях. Эти представления хорошо обоснованы квантовой химией; таким образом, чисто химические понятия "кислота" и "основание" в настоящее время получили физическое содержание.

	Основание Льюиса - это молекула (или анион), которая является донором электронной пары. Как правило, в образовании ковалентной связи с другой молекулой (или катионом) принимает участие несвязывающая (неподеленная) пара электронов основания. Другая молекула (или катион), с которой образует связь основание, является акцептором электронной пары и называется кислотой Льюиса. Обычно кислоты Льюиса первоначально имеют на два электрона меньше числа, соответствующего заполненной валентной оболочке (6 вместо 8). Ниже приведены примеры Льюисовых кислотно-основных реакций:
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При анализе возможных путей реакции иногда бывает полезно мысленно делить молекулу на два фрагмента, один из которых является кислотой, а другой - основанием Льюиса. Такое гетеролитическое рассечение молекул не обязательно будет соответствовать в действительности протекающей химической реакции, однако из него можно выяснить, из каких кислотных и основных фрагментов в принципе можно составить данную молекулу:
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	Любую сложную молекулу можно рассечь на разные фрагменты. некоторые молекулярные фрагменты, например, алкильные группы или галогены, могут быть или кислотами или основаниями Льюиса, в зависимости от заполненности электронами их валентных оболочек. Это связано в направлением гетеролиза при генерировании фрагментов, например:
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	Определив кислоты Льюиса как акцепторы электронной пары, можно прийти к выводу, что таких молекул должно существовать огромное множество. К ним должны относиться катионы металлов, органические катионы (например, t-Bu+), нейтральные соли металлов (ZnCl2, AlCl3 и т.д.), металлоорганические соединения (RMgX, R4Sn), соединения бора (BF3, BH3, R3B) и т.п.

	Большинство кислот Льюиса представляют собой многоэлектронные молекулы или катионы, однако протон, который также относится к кислотам Льюиса, не имеет ни одного электрона. Кроме того, протон очень мал по размерам и, следовательно, способен очень быстро двигаться, т.е. кислотно-основные реакции в участием протона часто могут идти очень быстро. Таким образом, протон среди кислот должен занимать особое место. Выделение протона из всех кислот Льюиса обусловлено также и его особой ролью в органической химии и биохимии. В этой и последующей главах будет приведено множество примеров, показывающих, что очень часто органические реакции включают стадии перемещения протона внутри одной молекулы или от одной молекулы к другой (например, к молекуле растворителя). Протон является также исключительно эффективным катализатором многих реакций, происходящих в гидроксилсодержащих растворителях (воде, спиртах, карбоновых кислотах и т.п.), например, гидролиза простых и сложных эфиров, этерификации карбоновых кислот, гидратации олефинов, альдольной конденсации и многих других. Особая роль протона как кислоты подчеркивается в теории кислот и оснований Бренстеда. Главное отличие теории кислот и оснований Бренстеда от теории Льюиса заключается в том, что кислотой Бренстеда АН является соединение, которое может выступать в качестве донора протона; акцептор протона В называется основанием Бренстеда:
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В обратной реакции основанием является А-, а кислотой ВН+, поэтому А- называют сопряженным основанием кислоты АН, а ВН+ - сопряженной кислотой основания В.

	В большинстве органических соединений обязательно содержится водород. Следовательно, по крайней мере потенциально, почти все органические соединения являются кислотами Бренстеда. В зависимости от того, с каким элементом в молекуле связан атом водорода (O, N, S или С) различают ОН-кислоты, NH-кислоты, SH-кислоты, СН-кислоты и т.д.

	Кислоты и основания Бренстеда могут быть заряженными или нейтральными, например:

�

Если реакция кислоты с основанием обратима, как каждая из представленных выше реакций, то ее можно рассматривать как конкуренцию между двумя разными основаниями Бренстеда (СН3О- и СН3СОО-; CH3NH2 и Н2О; Н2О и HSO4-; C6H5O- и CH2NO2-) за обладание единственным протоном. Тогда положение равновесия зависит от того, какое основание в данной паре сильнее.



3.2. Кислоты и основания Льюиса



	Сила кислот и оснований Льюиса определяется константой равновесия К образования продукта нейтрализации АВ:
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	К = �EMBED Equation ���.						(3.2)

В бренстедовских кислотно-основных реакциях основания всегда координируются с протоном. Если же данная молекула или анион координируется с одной из миллионов возможных кислот Льюиса, то эта молекула или ион уже считаются основанием Льюиса. Таким образом, основность по Бренстеду можно определить как частный случай основности по Льюису, в котором основания образуют связь с протоном.

	Кислоты Льюиса можно разделить на классы в зависимости от того, с каким атомом кислоты координируется основание. Например, BF3 можно считать бор-кислотой (В-кислотой), поскольку реагирующее основание образует связь с бором. Когда трет-бутильный катион координируется с хлорид-ионом и дает трет-бутилхлорид, его можно считать С-кислотой. Ион нитрония  (NO2+) в большинстве реакций действует как N-кислота и т.д.

Кислоты Льюиса�BF3

В-кислота�(CH3)3C+

С-кислота�NO2+

N-кислота�CH3O+

О-кислота��Кислоты Бренстеда��СH3NO2

СН-кислота�CH3NH3+

NН-кислота�CH3OH

ОН-кислота��	Сила основания В, определяемая константой равновесия в уравнении (3.2), естественно, зависит от природы кислоты А. Это связано с тем, что энергия взаимодействия зависит от относительного положения уровней ВЗМО основания и НСМО кислоты (разд. 2.3.4, гл. 2), а положение этих уровней связано с электроотрицательностью данного элемента. Так, сила основания в реакции с С-кислотами (карбокатионами) называется основностью по углероду, в реакции с BF3 - основностью по бору и т.д. Следует ожидать, что основность, например, по углероду, для данного основания не будет постоянной для всех С-кислот; К в уравнении (3.2) должна, может быть, и в небольшой степени, но все же изменяться при изменении карбокатиона, с которым координируется основание. Следовательно, нужно различать и основность по СН3+, С6Н5+, (С6Н5)3С+, СН3-С+=О и т.д.

	Аналогично кислотам, основания Льюиса (и Бренстеда) можно классифицировать как С- (например,  CN-),  N- или О-основания.

	Для органической химии наиболее важное значение имеют С-кислоты, т.е. карбокатионы, и С-основания, т.е. карбанионы. Эти, как правило нестабильные частицы образуются в качестве интермедиатов во многих реакциях и будут подробно рассматриваться в данной и последующих главах.



3.2.1. Жесткие и мягкие кислоты и основания



	Определения оснований по Льюису (доноры электронной пары) и Бренстеду (акцепторы протона) по сути дела синонимичны. Что же касается кислот, то в теории Бренстеда к ним относятся только доноры протона, в то время как в теории Льюиса кислотой считается любое электронодефицитное соединение. Самым серьезным неудобством теории Льюиса является то, что ее нельзя поставить на универсальную количественную основу. Для кислот и оснований Бренстеда существует одна шкала (шкала рКа; см. разд. 3.3), характеризующая сродство оснований к протону, тогда как для кислотности и основности Льюиса можно создать огромное множество шкал, которые, к сожалению, не будут согласованными одна с другой. Тем не менее и в кислотности Льюиса можно найти замечательные закономерности. В химии координационных соединений уже давно было известно, что все металлы и все лиганды по склонности соединяться друг с другом делятся на две большие группы. аммиак, вода и анион F- сильно комплексуются с катионами щелочных и щелочноземельных металлов, но слабо - с катионами тяжелых металлов типа Hg2+ или Pt2+. Для фосфинов (R3P), сульфидов  (R2S) и ионов тяжелых галогенов (I-, Br-) ситуация обратная: эти лиганды образуют прочные комплексы с катионами тяжелых металлов (старое название тиолов RSH - "меркаптаны" - происходит от латинского corpus mercurium captans", т.е. "тело, ловящее ртуть"). Другими словами,  Hg2+ как кислота Льюиса слабее Mg2+, если в качестве основания взять Н2О, но сильнее, если в качестве основания выбрать  R2S.

	Разборчивость кислот Льюиса в выборе оснований, с которыми они предпочитают связываться, имеет по-настоящему всеобщее значение Еще Берцелиус в XIX веке обратил внимание на то, что некоторые металлы, например Al, Mg и Ca, всегда встречаются в природе в виде карбонатов или оксидов, тогда как другие металлы, например Cu, Pb, Hg, обычно находятся в виде сульфидов.

	Для объяснения этих и множества других подобных наблюдений в 1963 г. Пирсон предложил принцип жестких и мягких кислот и оснований (принцип ЖМКО), который с тех пор нашел широкое применение в органической химии.

	С 1954 г. известно уравнение Эдвардса, которое связывает между собой протонную и льюисовскую основность:

	logK/K0=aP+bH

где K - константа равновесия реакции основания В с кислотой А (уравнение (3.2)); Ko - константа равновесия реакции основания Н2О с кислотой А; P - поляризуемость основания В; H - относительная протонная (бренстедовская) основность этого основания, т.е. константа диссоциации сопряженной ему кислоты ВН+, деленная на константу диссоциации Н3О+ в воде; a и b -эмпирические константы, зависящие от природы кислоты А. Из уравнения Эдвардса следует, что на реакцию кислоты А с основаниями Льюиса, обладающими высокой протонной основностью, влияет главным образом параметр H, характеризующий такую основность, а реакция оснований с низкой протонной основностью связана в основном с поляризуемостью основания P.

	Основание Льюиса называется мягким, если его донорный атом легко поляризуем (большая величина Р в уравнении Эдвардса). Донорный атом жесткого основания трудно поляризуем, и поэтому реакционная способность такого основания определяется главным образом его протонной основностью (H>P). Донорный атом мягких оснований (S2-, Et3P) имеет следующие черты, связанные с высокой поляризуемостью (см. разд. 2.1.2, гл. 2): большие размеры, низкую степень окисления, низкий потенциал ионизации (или электрохимический потенциал), низкую электроотрицательность, легкую деформируемость валентной оболочки. Жесткие основания (OH-, F-) имеют донорный атом малых размеров с высоким потенциалом ионизаации и трудно деформируемой электронной оболочкой.

	Катионы щелочных и щелочноземельных металлов образуют более прочные связи с жесткими основаниями, и поэтому их следует считать жесткими кислотами Льюиса. Ионы тяжелых металлов, следовательно, нужно классифицировать как мягкие кислоты Льюиса. Любая кислота Льюиса, проявляющая склонность координироваться с жесткими основаниями (например, H+, Li+, Mg2+, BF3), является жесткой кислотой; такие кислоты имеют черты, связанные с низкой поляризуемостью: небольшие размеры акцепторного атома, высокий положительный заряд, высокий потенциал ионизации, трудно деформируемую валентную оболочку. В мягких кислотах донорный атом имеет большие размеры, небольшой или нулевой положительный заряд, легко деформируемые или легко удаляемые (часто с d-уровней) электроны и.т.д., в общем, все свойства, связанные с высокой поляризуемостью.

	Принцип ЖМКО формулируется следующим образом: жесткие основания Льюиса предпочитают координироваться с жесткими кислотами; мягкие основания  - с мягкими кислотами.

	Деление кислот и оснований на мягкие и жесткие не является ни абсолютным, ни резко разграниченным. Поскольку жесткость и мягкость являются сравнительными качествами, существуют классы кислот и оснований, имеющие пограничные свойства. Некоторые мягкие основания обладают высоким сродством к протону (жесткой кислоте); примером является ион S2-, который, однако, осаждается ионами меди и серебра (мягкие кислоты), но не осаждается ионами железа и алюминия (жесткие кислоты). Мягкие кислоты не обязательно образуют более стабильные аддукты с более тяжелыми (более мягкими) элементами V-VIII групп, хотя жесткие кислоты всегда предпочитают кооординироваться с более легким элементом. Однако в целом жесткость основания увеличивается в группе Периодической системы снизу вверх, например:

	I-<Br-<Cl-<F-

В изоэлектронных сериях оснований жесткость возрастает в периоде слева направо:

	NH2-<OH-<F-

	Жесткость кислот в группах периодической таблицы возрастает снизу вверх, например:

	Li+>Na+>K+

	Zn2+>Cd2+>Hg2+

Классификация кислот и оснований по жесткости и мягкости дается в табл. 3.1

Таблица 3.1

Качественное деление на жесткие, промежуточные и мягкие кислоты и основания

Кислоты�Основания��Жесткие���H+, Li+, Na+, K+, Mg2+, Ca2+, Al3+, Cr3+, Fe3+, BF3, Me3Al, AlCl3, SO3, RCO+, CO2�H2O, OH-, F-, Cl-, RCOO-, PO43-, SO42-, ClO4-, NO3-, ROH, R2O, RO-, NH3, RNH2, N2H4��Промежуточные���Fe2+, Cu2+, Zn2+, SO2, R3C+, BR3, NO+�PhNH2, N3-, Br-, SO32-, пиридин��Мягкие���RHal, ROTs, CH3+, RCH2+, Cu+, Ag+, Hg2+, CH3Hg+, BH3, хиноны, металлы (0)�RSH, R2S, RS-, HS-, S2-, I-, SCN-, CN-, S2O3-, R3P

CH2=CH2, бензол, R-, H-��

3.2.2. Применение принципа ЖМКО



	Органические реакции. Проиллюстрируем, каким образом данные табл. 3.1 можно использовать для предсказания положения равновесия. Метанол и метилиодид формально можно представить как продукты нейтрализации мягкой кислоты СН3+ основаниями ОН- (жесткое) и I- (мягкое). Тогда на основании принципа ЖМКО можно "предсказать", что в реакции метанола с иодоводородом равновесие должно быть сдвинуто вправо, так как при этом образуются связи, соответствующие взаимодействию "мягкий-мягкий" и "жесткий-жесткий".

	�

	K = �EMBED Equation ���.

И действительно, константа равновесия очень велика: K�SYMBOL 187 \f "Symbol"�109 при 25о С.

	В другой приведенной ниже реакции происходит переход ацильного катиона (СН3С+=О, жесткая кислота) от мягкого основания RS- к жесткому основанию ОН-, и поэтому равновесие "должно" быть сдвинуто вправо:

�

И действительно, эксперимент показывает, что тиоэфиры очень легко реагируют с водой и спиртами в слабощелочной среде.

	Принцип ЖМКО широко применяется в органической химии, и мы будем его использовать в последующих главах этой книги. Например, этот принцип очень полезен при описании путей реакций амбидентных нуклеофилов, каковыми являются енолят-ионы, с электрофильными агентами (гл. 17):
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а также амбидентных электрофилов, например, �SYMBOL 97 \f "Symbol"�,�SYMBOL 98 \f "Symbol"�-ненасыщенных карбонильных соединений, с нуклеофилами (гл. 16):
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В первом случае в енолят-ионе углеродный нуклеофильный центр мягче, чем кислородный, и поэтому выход продукта алкилирования по углероду выше, если "кислотная часть" электрофила R-X (т.е. R+) является более мягкой кислотой Льюиса. Во второй реакции чем мягче нуклеофил  Y-, тем выше его сродство к более мягкому электрофильному центру - �SYMBOL 98 \f "Symbol"�-углеродному атому, а не к более жесткому карбонилу. Поэтому для мягких нуклеофилов возрастает роль присоединения по �SYMBOL 98 \f "Symbol"�-атому С=С-связи (реакция Михаэля; см. гл. 16).

	Симбиоз. На жесткость и мягкость донорного и акцепторного атомов в основаниях и кислотах соответственно оказывает влияние жесткость или мягкость заместителей, имеющихся в молекуле еще до образования аддукта. Этот эффект получил название "симбиоз". Суть его состоит в том, что мягкие заместители делают кислоты и основания более мягкими, жесткие заместители делают их более жесткими. Например, [Co(NH3)5F]2+ более стабилен, чем [Co(NH3)5I]2+, поскольку жесткое основание NH3 как бы увеличивает жесткость кобальта, делая его более склонным к присоединению фторида, а не иодида. С другой стороны, если аммиак заменить на мягкий лиганд CN-, то стабильность инвертируется: [Co(CN)5I]3- стабилен, а [Co(CN)5F]3- не существует.



3.2.3. Теоретическое обоснование принципа ЖМКО



	Первоначально принцип ЖМКО рассматривался как сугубо качественный подход, основанный лишь на рациональном объяснении ряда "повседневных наблюдений". Пирсон в своих статьях убеждал не использовать термин "теория", а рассматривать концепцию ЖМКО лишь как "полезный для химии качественный принцип". Тем не менее теоретики всегда пытались придать этому принципу больше физического смысла, и поставить его хотя бы на полуколичественную основу. Благодаря этому принцип ЖМКО в настоящее время можно описать количественно.

	Для количественного описания взаимодействия между кислотой и основанием Льюиса вводятся понятия абсолютной жесткости и абсолютной электроотрицательности молекул. Смысл этих понятий пояснен на рис. 3.1. Абсолютная жесткость (G) - это величина энергетический щели между граничными МО молекул:

	G=-[�SYMBOL 101 \f "Symbol"�(ВЗМО)-�SYMBOL 101 \f "Symbol"�(НСМО)]/2.

Абсолютная электроотрицательность молекулы (�SYMBOL 99 \f "Symbol"�) характеризуется положением средней точки между уровнями НСМО и ВЗМО:

	�SYMBOL 99 \f "Symbol"�= -[�SYMBOL 101 \f "Symbol"�(ВЗМО)+�SYMBOL 101 \f "Symbol"�(НСМО)]/2.

	Чем больше величина G, тем молекула "жестче". Чем больше величина �SYMBOL 99 \f "Symbol"�, тем молекула более электроотрицательна.

�

Рис. 3.1. Абсолютная жесткость и абсолютная электроотрицательность молекул. Молекула С мягче молекул А и В. Молекулы А и В имеют одинаковую жесткость, но электроотрицательность молекулы А больше, чем электроотрицательность молекулы В.

	При взаимодействии кислоты А с основанием В происходит образование донорно-акцепторного комплекса АВ (реакция (3.2)). Можно полагать, что прочность комплекса АВ, т.е. сила кислотно-основного взаимодействия, будет определяться степенью переноса заряда от В к А. Степень переноса заряда (�SYMBOL 68 \f "Symbol"�N ) имеет размерность долей электрона и связана с абсолютной жесткостью и абсолютной электроотрицательностью следующим соотношением:

	�SYMBOL 68 \f "Symbol"�N=(�SYMBOL 99 \f "Symbol"�A-�SYMBOL 99 \f "Symbol"�B)/GA+GB).					(3.3).

Это соотношение показывание, что величина �SYMBOL 68 \f "Symbol"�N будет тем больше, чем больше разность электроотрицательностей между молекулами кислоты и основания, и тем меньше, чем больше жесткость взаимодействующих молекул кислоты и основания.

	По смыслу разность электроотрицательностей представляет собой термодинамическую движущую силу переноса заряда от основания к кислоте, а сумма абсолютных жесткостей является мерой сопротивления молекул А и В переносу заряда, т.е. связана с их поляризуемостью.

	В общем, образование аддукта между кислотой и основанием Льюиса зависит от трех факторов:

	1) орбитального взаимодействия, которое можно в первом приближении свести к взаимодействию граничных орбиталей;

	2) кулоновского взаимодействия, особенно сильного, когда реагенты имеют противоположные заряды;

	3) пространственных препятствий.

При проведении реакций в растворе существует и четвертый фактор, который обобщенно называется сольватацией.

	Орбитальное и кулоновское взаимодействия описываются выражением (3.3), поскольку величина G связана с энергией граничных МО, а величина �SYMBOL 99 \f "Symbol"� - с зарядом молекулы (чем больше положительный заряд, тем молекула более электроотрицательна).

	Влияние сольватации будет кратко рассмотрено в этом разделе ниже. Пока же мы более подробно остановимся на первых двух факторах: взаимодействии граничных орбиталей и кулоновском притяжении, и будет считать, что пространственные факторы и сольватация несущественны.

	Взаимодействие граничных орбиталей. В реакции донора электронов (основания Льюиса) с акцептором электронов (кислота Льюиса) происходят парные взаимодействия между всеми орбиталями донора и акцептора, которые подходят друг другу по симметрии, но все же главный вклад в общую энергию возмущения вносит взаимодействие между граничными орбиталями (разд. 2.3.6) ВЗМО донора (основания) и НСМО акцептора (кислоты). Поэтому при качественном описании любого кислотно-основного взаимодействия достаточно ограничиться рассмотрением лишь взаимных возмущений ВЗМО донора и НСМО акцептора. Если сравниваются две пары: кислота-основание, и энергия электростатического взаимодействия для каждой пары одинакова, то определяющей силу кислотно-основного взаимодействия будет энергия возмущения граничных орбиталей.

	На рис. 3.2 схематически представлены четыре возможных случая в зависимости от взаимного расположения по высоте (энергии) НСМО кислоты и ВЗМО основания. Выводы из этих схем справедливы как для заряженных, так и для незаряженных оснований Льюиса, поскольку взаимодействия граничных орбиталей существуют независимо от того, есть общий заряд или нет. Из рисунка видно, что благодаря взаимодействию граничных орбиталей наибольшая стабилизация комплекса АВ получается для кислоты с относительно низкой энергией НСМО и основания с относительно высокой энергией ВЗМО (взаимодействие "мягкий-мягкий"). В этом случае НСМО (А) и ВЗМО (В) близки по энергии, т.е. энергия возмущения имеет большую величину. К кислотам с низкой энергией НСМО относятся ионы тяжелых металлов с пустой s-орбиталью (Cu+, Ag+, Hg2+) или нейтральные молекулы (Br2, I2, тетрацианоэтилен (CN)2C=C(CN)2), а к основаниям с высокой энергией ВЗМО - CN-, RS-, R3P, оксид углерода (СО) и т.д. (т.е. мягкие реагенты по табл. 3.1).
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Рис. 3.2. Четыре возможных случая взаимодействия граничных орбиталей при кислотно-основной нейтрализации (НСМО кислоты А, ВЗМО основания В) 

	Левая диаграмма на рис. 3.2 соответствует типу взаимодействия "жесткий-жесткий". Здесь энергетическое различие между НСМО (А) и ВЗМО (В) настолько велико, что возмущение при взаимодействии этих орбиталей получается очень слабым. Орбитальное взаимодействие не может обеспечить достаточную стабилизацию комплекса АВ, и если этот комплекс не распадается, то только из-за того, что А и В удерживаются вместе электростатическим притяжением (см. ниже).

	Поскольку большинство ионов и молекул (за исключением Н+, Не2+, Li3+ и т.п.) имеют и ВЗМО, и НСМО (или соответствующие им атомные орбитали в случае одноатомных частиц), в принципе, любое вещество амфотерно. Чтобы определить, какое из данных соединений будет кислотой, а какое основанием, нужно оценить относительную энергию ВЗМО и НСМО для обоих соединений, помня при этом, что наиболее эффективно с образованием связи, близкой к ковалентной, реагируют орбитали, близкие друг у другу по энергии. Для иллюстрации относительности терминов "кислотность" и "основность" рассмотрим ВЗМО и НСМО трех гипотетических молекул А, В и С в произвольной шкале энергий (см. рис. 3.1). ВЗМО (В) значительно ближе к НСМО (С), чем к НСМО (В) к ВЗМО (С), следовательно, более вероятно, что В поведет себя как основание по отношению к С, а С - как кислота по отношению к В. С другой стороны, энергетическое различие между ВЗМО (А) и НСМО (С) меньше, чем между ВЗМО (С) и НСМО (А), и таким образом, С по отношению к А является основанием. Когда разность энергий между ВЗМО одной молекулы и НСМО второй молекулы примерно равна разности энергий НСМО первой молекулы и ВЗМО второй молекулы, возникает новое явление, которое называется "двусторонним (обратным) связыванием". В этом случае образуются очень прочные аддукты, но нельзя точно сказать, какая из образующих их молекул является кислотой, а какая основанием.. Двустороннее (обратное) связывание очень распространено в комплексах переходных металлов с органическими молекулами (гл. 27) и играет большую роль в перициклических процессах (гл. 25).

	Электростатические взаимодействие. Взаимодействие по типу "мягкий-мягкий" можно трактовать как частичный перенос заряда с ВЗМО основания на НСМО кислоты. В этом случае при взаимодействии между кислотой и основанием проявляется орбитальный контроль (ср. разд. 2.3.5, гл. 2). Кулоновское взаимодействие стабилизирует аддукт за счет электростатических сил дальнего действия. Если аддукт стабилен именно из-за кулоновского взаимодействия, а орбитальные взаимодействия играют второстепенную роль, то говорят, что в реакции проявляется зарядовый контроль (разд. 2.3.5, гл. 2). Зарядовый контроль характерен для взаимодействия по типу "жесткий-жесткий" (см. рис. 3.2), когда абсолютные жесткости взаимодействующих молекул велики.

	Согласно принципу ЖМКО, жесткие основания (OH-, F-, NH3, RNH2 и т.д.) предпочитают реагировать с жесткими кислотами (H+, Li+, Na+, BF3, AlCl3 и т.д.). Предпочтительность взаимодействия "мягкий-мягкий" понятна: она является следствием сильного взаимодействия ВЗМО-НСМО. Но как объяснить предпочтительность взаимодействия "жесткий-жесткий"? Из уравнения (3.3) следует, что с учетом GA и GB выбор "жесткий-мягкий", казалось бы, предпочтительнее, чем "жесткий-жесткий".

	Объяснение состоит в учете степени взаимодействия между ВЗМО и НСМО в данной молекуле кислоты или основания. Жесткое основание имеет электронную пару на низколежащей ВЗМО; эта пара очень трудно поляризуется, так как НСМО основания далеко от ВЗМО этого же основания. Поляризуемость - это степень деформации электронных облаков молекулы под влиянием внешнего поля приближающейся молекулы кислоты. Для легкой деформируемость требуется наличие в данной молекуле близко расположенных ВЗМО и НСМО, легко смешивающихся в результате возмущения. Если пара плохо поляризуема, то это означает, что она прочно удерживается на ВЗМО и создает сильное электростатические поле. Аналогично, если в кислоте первая пустая орбиталь лежит высоко, то электроны на занятых орбиталях также плохо поляризуемы и "плотность пустой орбитали" велика. Таким образом, оба жестких реагента характеризуются низкой поляризуемостью и сильным электростатическим полем.
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Рис. 3.3. Электростатическое взаимодействие (по Салему) в четырех возможных случаях кислотно-основной нейтрализации. Пунктиром показаны "размеры" НСМО

	На рис. 3.3 приведены электростатические взаимодействия для четырех возможных случаев кислотно-основной нейтрализации. При столкновении молекул жесткой кислоты и жесткого основания происходит сильная стабилизация, с избытком компенсирующая слабую стабилизацию, обусловленную взаимодействием граничных орбиталей. Если в реакцию вовлекается мягкий компонент, то диффузная (из-за близости ВЗМО и НСМО) природа его электронной оболочки приводит к уменьшению электростатического притяжения к противоиону. Это связано в тем, что полная энергия притяжения, пропорциональная 1/R, где R - расстояние между зарядами, достигается только тогда, когда ионные сферы не проникают друг в друга, так как по электростатической теореме Гаусса часть отрицательного заряда, которая не находится вне положительной сферы, не будет испытывать полного притяжения этой сферы.

	Сольватация. В определении свойств жестких и мягких кислот и оснований огромную роль играет растворитель. Поскольку Li+ - жесткая кислота, мы говорим, что ему должно соответствовать высокое значение НСМО. На самом деле расчет изолированного иона Li+ показывает, что пустая 2s-орбиталь расположена гораздо ниже по энергии, чем орбитали больших по размерам и предположительно более мягких ионов. Подобным образом ВЗМО небольших анионов (OH-, F-) в газовой фазе расположены достаточно высоко, как и следовало ожидать, учитывая сильное отталкивание между злектронами, сконцентрированными в малом объеме. Таким образом, изолированные ионы Li+, OH-, F- имеют орбитальные характеристики, которые мы приписывали мягким системам.

	Жесткость малым ионам придает только сольватация протонными растворителями (симбиоз; см. разд. 3.2.2).

	Плотная "положительная" сольватная оболочка (например, из молекул воды, ориентированных атомами водорода к иону) протонных растворителей понижает ВЗМО  малых анионов. "Отрицательная" сольватная оболочка (молекулы соды ориентированы атомами кислорода к иону) повышает энергию НСМО малых катионов. Следовательно, жесткость малых ионов можно рассматривать как "приобретенную". Кроме того, малые ионы приобретают жесткость в начале кислотно-основной реакции при прямом взаимодействии с партнером, электростатическое поле которого оказывает стабилизирующее влияние, подобно влиянию протонных растворителей.

	Катион Li+ в водном растворе легко сделать мягкой кислотой, введя его во внутреннюю полость молекулы краун-эфира (см. гл. 11) или криптанда. Тогда, благодаря низкой НСМО, ион Li+ ведет себя так, как будто он изолирован и по размерам больше, чем на самом деле.
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3.3. Кислоты и основания Бренстеда



3.3.1. Сила кислот и оснований



	Способность кислот и оснований Льюиса взаимодействовать друг с другом определяется их абсолютной "жесткостью" и абсолютной электроотрицательностью. Понятия "сильная кислота Льюиса" или "слабая кислота Льюиса" мало характеристичны, поскольку "сила кислоты" зависит от типа основания-партнера, а "сила основания" связана с типом взаимодействующей с ним кислоты.

	С другой стороны, для характеристики кислот и оснований Бренстеда широко используются термины "сильный" и "слабый". Если равновесие (3.1) полностью сдвинуто вправо, то можно сделать вывод, что основание В сильнее основания А- или, по-другому, кислота ВН+ слабее кислоты АН. Сила бренстедовских кислот и оснований зависит от среды, т.е. от растворителя. Это связано с тем, что молекулы растворителя сами являются основаниями или кислотами Бренстеда. Например,  если растворить кислоту АН или основание В в воде, то в растворе как кислота, так и основание будут в определенной степени ионизированы:

�					(3.4)

	� 					(3.5)

Степень ионизации характеризует силу кислоты или основания в водном растворе. В разбавленных водных растворах HCl диссоциирует полностью. Поэтому если постепенно добавлять в водный раствор HCl крепкий раствор NaOH (чтобы объем при добавлении практически не менялся) и по мере добавления измерять электропроводность нейтрализуемого раствора, то будет наблюдаться картина, описываемая кривой 1 на рис. 3.4.��

Рис. 3.4. Зависимость электропроводности раствора сильной (1) и слабой (2) кислоты от количества добавленного основания. (Кривые кондуктометрического титрования).��	В первом приближении электропроводность пропорциональна числу ионов в растворе и особому характеризующему их параметру, который называется подвижностью иона. Сольватированный протон и гидроксильный ион как ионы небольших размеров имеют очень высокую подвижность, поэтому нейтрализация сильного электролита HCl приводит к связыванию сильно подвижных ионов и замене их менее подвижными частицами. В ходе нейтрализации ионы водорода заменяются значительно менее подвижными ионами натрия (HCl�SYMBOL 174 \f "Symbol"�NaCl), и электропроводность уменьшается. Увеличение электропроводности после точки эквивалентности обусловлено накоплением подвижных ионов ОН- из избыточного количества NаОН.

	Иная ситуация наблюдается при нейтрализации уксусной кислоты (рис. 3.4, кривая 2). Уменьшение электропроводности при добавлении первых порций щелочи соответствует нейтрализации атомов водорода, которые имеются в исходном растворе вследствие равновесия ионизации (3.4). Однако в исходном растворе кислоты ионов водорода мало. После того как они израсходованы по реакции (3.6), электропроводность начинает снова возрастать, так как недиссоциированные молекулы кислоты превращаются в ацетатные ионы, - реакция (3.7):

	Н3О+ + ОН-  �SYMBOL 174 \f "Symbol"�  2Н2О					(3.6)

	СН3СООН + ОН-  �SYMBOL 174 \f "Symbol"�  СН3СОО- + Н2О			(3.7)

	Таким образом,  в водных растворах сильных кислот (HCl) истинным носителем кислотных свойств является протон (точнее ионы Н3О+, Н5О2+, Н9О4+ и т.д.), а в растворах слабых кислот (СН3СООН) - как Н3О+, так и недиссоциированная молекула кислоты. Аналогично в водных растворах сильных оснований единственно присутствующим основанием будет гидратированный ион ОН- (уравнение (3.5)), а в растворах слабых оснований - как ион ОН-,  так и молекула В. Понимание такого различия необходимо при рассмотрении кислотного и основного катализа, например, в реакциях карбонильных соединений (см. разд. 3.3.6).



3.3.2. Кислотность и основность в воде



	Если воду подвергнуть многократной перегонке в кварцевой или платиновой посуде, то оказывается, что, несмотря на такую тщательную очистку, вода все же сохраняет небольшую, но вполне определенную способность проводить электрический ток. Это обусловлено самоионизацией воды:

	�					(3.8)

	Константа равновесия (3.8) при строгой термодинамической записи имеет вид

	�EMBED Equation ���,						(3.9)

где � EMBED ChemWindow.Document  ��� - относительная активность частицы Х в равновесной смеси; �EMBED Equation ���- абсолютная активность Х в равновесной смеси и �EMBED Equation ��� - абсолютная активность Х в термодинамическом состоянии системы, принятом за стандартное.

	Поскольку степень протекания реакции (3.8) очень мала, относительная активность самой воды при равновесии будет очень мало отличаться от единицы (�EMBED Equation ���), если в качестве стандартного состояния взять гипотетическую чистую неионизированную воду. Кроме того, поскольку равновесие реакции (3.8) очень сильно сдвинуто влево, коэффициенты активность ионов Н3О+ и ОН- в чистой воде будут также близки к единице. Поэтому относительные активность Н3О+ и ОН- фактически равны их молярным концентрациям (если используется молярная шкала и в качестве стандартного состояния выбрана активность 1 моль/л). Отсюда

	�EMBED Equation ����SYMBOL 126 \f "Symbol"�Кавто=[H3O+][OH-],

где [H3O+] и [OH-] - молярные концентрации; Кавто - константа автопротолиза воды, равная 1,00.10-14 моль2/л2 при 25оС.

	Уравнение (3.8) показывает, что в чистой воде [H3O+] = [OH-], поэтому

	[H3O+] = [OH-] = �EMBED Equation ��� = 10-7 при 25оС.

	Для удобства концентрацию гидроксониевых ионов целесообразно приводить в виде отрицательного  логарифма, который обозначается символом рН:

	рН = -lg[H3O+] 

	Для чистой воды рН = 7,00, в кислых растворах [H3O+]>[OH-] и рН<7, а в щелочных [H3O+]<[OH-] и рН>7.

	Если [H3O+] или [OH-] нельзя считать очень малыми, то молярные концентрации уже не равны активностям, и нужно учитывать активность конкретного вида ионов.

	Ниже для сравнения приведены константы автопротолиза некоторых других жидкостей (рКавто = -lg[Кавто] ) при 25оС.

Система�рКавто��Серная кислота 2H2SO4 = H3SO4+ + HSO4-� 2,9��Муравьиная кислота 2HCOOH = HCOOH2+ + HCOO-� 6,2��Фтороводород 2HF = H2F+ + F-�10,7 (0oC)��Метанол 2CH3OH = CH3OH2+ + CH3O-�16,7��Фторсульфоновая кислота 2FSO3H = FSO3H2+ + FSO3-�17,4��Ацетонитрил 2CH3CN = CH3CNH+ + CH2=C=N-�19,5��Аммиак 2NH3  = NH4+ + NH2-�27,7 (-50oC)��	Диссоциацию кислоты АН в воде можно представить уравнением:

	AH + H2O = A- + H3O+				(3.10)

	В полном виде термодинамическая константа равновесия этой реакции выражается соотношением (ср. (3.9):

	�EMBED Equation ���,                                                   (3.11)

где �EMBED Equation ��� и �EMBED Equation ��� - абсолютные активности частиц Х (Х=А-, Н3О+, АН, Н2О) в равновесной смеси и в стандартном состоянии соответственно.

	Относительная активность воды при состоянии равновесия (�EMBED Equation ���) не сильно изменяется при переходе от одной кислоты у другой (для разбавленных растворов) и при бесконечном разбавлении приближается к единице. Поэтому можно ввести так называемую термодинамическую константу кислотности �EMBED Equation ���(АН):

	�EMBED Equation ���				(3.12)

Обычно используют шкалу молярности и за стандартное состояние принимают водный раствор, в котором активность Х равна 1 моль/л при 25оС. Таким образом, в уравнении (3.12) можно сократить все размерности и член, в который входит �EMBED Equation ���. Далее, если рассматривать процессы только в разбавленных растворах, то можно принять, что отношение коэффициентов активности одинаково для всех кислот и близко к единице. Тогда в качестве относительной меры силы кислоты в разбавленном водном растворе при данной температуре можно использовать константу кислотности Ка(АН), которая определяется выражением

	Ка(АН) = �EMBED Equation ���,				(3.13)

где в квадратных скобках дана молярная концентрация частиц в состоянии равновесия при фиксированной температуре (обычно 25оС). Конечно, Ка(АН) будет зависеть от концентрации АН, поскольку коэффициент активности связан с концентрацией, но, если нужно, термодинамический параметр �EMBED Equation ���(АН) можно получить экстраполяцией к бесконечному разбавлению.

	Чем больше Ка(АН), тем выше степень диссоциации (уравнение (3.10)) и тем сильнее кислота. Для характеристики кислотности удобно использовать отрицательный логарифм константы кислотности рКа(АН) или просто :рКа

	рКа(АН) = -lgКа(АН).					(3.14)

Очевидно, чем больше рКа, тем слабее кислота.

	Из уравнений (3.12), (3.13) и (3.14) получаем

	рКа(АН) = рН - lg�EMBED Equation ���,					(3.15)

откуда следует что величина рКа равна тому значению рН раствора, при котором кислота ионизирована наполовину.

	Для воды из уравнения (3.13) получаем

	Ка=�EMBED Equation ���.

	Таким образом, рКа(Н2О) = 15,7 при 25оС. Эта величина характеризует кислотность молекул воды в водном растворе. Для гидроксониевого иона рКа(Н3О+) = рКавто- pKa = 14-15,7 =  -1,7.

	Определение констант кислотности АН в воде с помощью прямого измерения концентраций А- и АН возможно лишь в том случае, если кислотная диссоциация происходит в заметной, но не полной степени. Если кислота так слаба, что почти не диссоциирует, или так сильна, что диссоциирует фактически нацело, то в первом случае нельзя точно измерить [A-], а во втором [AH]. Для таких кислот используются косвенные методы определения кислотности (разд. 3.3.4). В табл. 3.2 приведены величины рКа для некоторых кислот. Для кислот с рКа<0 или рКа>20 данные таблицы не очень точны. Однако некоторые значения определены с высокой степенью точности и экстраполированы к бесконечному разбавлению и поэтому представляют собой термодинамические величины рКао(НА) (уравнение (3.12)).

	Соответствующее выражение для константы ионизации основания в воде можно получить аналогичным образом из уравнения 

�

Это уравнение совершенно ясно показывает, что происходит, когда сильное основание растворяют в воде. Константа основности Кв определяется выражением

	Кв=�EMBED Equation ���.

Однако в настоящее время константы основности практически вышли из употребления. Они просто излишни, так как информация о силе основания В включена в константу кислотности сопряженной кислоты ВН+:

	�

	Ка(ВН+)=�EMBED Equation ���.

Другими словами, один и тот же параметр - константа кислотности кислоты АН или ВН+ - является мерой не только силы АН или ВН+ как доноров протона, но и сила А- или В как акцепторов протона.

	Сильной кислоте АН или ВН+ соответствует слабое сопряженное основание А- или В; в этом случае величина рКа мала или даже отрицательна. Сильному основанию А- или В соответствует слабая кислота АН или ВН+, в этом случае рКа имеет большое положительное значение. Так же как рН используется в качестве меры не только концентрации Н+, но и концентрации ОН-, так и рКа описывают не только силу А- или В как оснований, но и силу АН и ВН+ как кислот. В табл. 3.3 приведены значения рКа для некоторых оснований. Как и для кислот, непосредственно измерить силу оснований можно лишь в узком интервале рКа(ВН+). За пределами этого интервала основность определяется косвенными методами, поэтому значения рКа(ВН+) вне интервала примерно от -2 до 17 не являются точными.

�Таблица 3.2

Кислотность некоторых кислот в воде

Кислота�Формула�рКа�Кислота�Формула�рКа��1�2�3�1�2�3����Неорганические кислоты�����Йодоводород�HI�-10�Сероводород�H2S� 7,0��Бромоводород�HBr� -9�Дигидрофосфат�H2PO4-� 7,20��Хлороводород�HCl� -7�Цианистый водород�HCN� 9,21��Серная кислота�H2SO4� -3�Борная кислота�B(OH)3� 9,24��Азотная кислота�HNO3� -1,4�Перекись водорода�H2O2�11,7��Сульфаминовая кислота�NH2SO3H�  0,99�Гидрофосфат�HPO42-�12,4��Гидросульфат�HSO4-�  2,0�Гидросульфид�HS-�14,0��Фосфорная кислот�H3PO4�  2,15�Вода�H2O�15,7��Фтороводород�HF�  3,18�Гидроксид*�OH-�(21��Азотистая кислота�HNO2�  3,3�Аммиак�NH3�(33��Угольная кислота�H2CO3�  3,88�����Органические кислоты��Пентацианоциклопента-диен���-11�Дицианметан�CH2(CN)2�11,2��Трицианметан (цианоформ)�HC(CN)3�(-5�2,4,6-Тринитроанилин**���12,2��Метансульфоновая кислота�CH3SO3H�  0�Трифторэтанол�СF3CH2OH�12,4��Тринитрометан (нитроформ)�HC(NO2)3�  0�Оксим ацетона**�(CH3)2C=NOH�12,4��Трифторуксусная кислота�CF3COOH� 0,23�2,4-Динитроанилин**���15,0��Трихлоруксусная кислота�CCl3COOH�0,66�Ацетамид�CH3CONH2�15,1��2,4,6-Тринитрофенол (пикриновая кислота)���0,71�Метанол�CH3OH�15,5��Дихлоруксусная кислота�CHCl2COOH�1,26�Этанол�CH3CH2OH�15,9��Циануксусная кислота�CNCH2COOH�2,47�Циклопентадиен���16,0��Хлоруксусная кислота�CH2ClCOOH�2,86�изо-Пропанол�(CH3)2CHOH�17,0��Муравьиная кислота�HCOOH�3,75�трет-Бутанол�(CH3)3COH�18,0��2,4-Динитрофенол���4,09�4-Нтироанилин���18,4��Бензойная кислота�C6H5COOH�4,20�Ацетофенон**�C6H5COCH3�19��Уксусная кислота�CH3COOH�4,76�Ацетон�CH3COCH3�20��Триметилуксусная кислота�(CH3)3COOH�5,03�Фенилацетилен�C6H5C(CH�21��Тиофенол�C6H5SH�6,5�Этилацетат**�CH3COOC2H5�24��4-Нитрофенол���7,15�Ацетонитрил�CH3CN�25��2-Нитрофенол���7,23�Ацетилен�HC(CH�26��3-Нитрофенол���8,36�Анилин**�C6H5NH2�27��Ацетилацетон**�CH3COCH2COCH3�9�Трифенилметан**�(C6H5)3CH�31,5��Гексафторпропан-2-ол�(CF3)2CHOH�9,3�Диметилсульфоксид�CH3SOCH3�33��Фенол�C6H5OH�10,0�Толуол**�C6H5CH3�(41��Нитрометан�CH3NO2�10,2�Бензол�C6H6�(43��Этантиол�C2H6SH�10,6�Метан�CH4�(50�����Циклогексан�(CH2)6�(55�����Циклопропен***���(65��

   * Для реакции �;

   ** Подчеркнут самый «кислый» водород в молекуле;

   *** Для реакции превращения в сильноосновный антиароматический анион С3Н3-

�����

Таблица 3.3

Значения рКа (ВН+) для некоторых оснований В (В-) в воде при 25оС

Название�Формула�рКа (ВН)�Название�Формула�рКа (ВН)��Неорганические основания В или В-��Амид�NH2-�(33�Гидразин�NH2NH2� 8,0��Оксид�O2-�(21�Гидросульфид�HS-� 7,0��Гидроксид�OH-� 15,7�Гидроксиламин�NH2OH� 6,0��Сульфид�S2-� 14,0�Вода�H2O�-1,74��Аммиак�NH3�  9,25�����Органические основания В��1,8-Бис(диэтиламино)-2,7-диметоксинафталин��� 16,3�Окись пиридина��� 0,8��Гуанидин�NH=C(NH2)2� 13,6�Ацетанилид�CH3CONHC6H5� 0,4��Ацетамидин�NH=C(CH3)NH2� 12,4�Мочевина�NH2CONH2� 0,2��1,8-Бис(диэтиламино)нафта-лин��� 12,1�Ацетамид�CH3CONH2� 0��Хинуклидин�� 11,15�2-Нитроанилин���-0,25��Диэтиламин�(C2H5)2NH� 10,8�Азулен���-1,7��Диметиламин�(CH3)2NH� 10,7�Диметилсульфоксид�CH3SOCH3�-1,8��Триэтиламин�(C3H5)3N� 10,7�Метанол�CH3OH�-2,0��Метиламин�CH3NH2� 10,66�трет-Бутанол�(CH3)3COH�-3,8��Этиламин�C2H5NH2� 10,65�1,4-Динитроанилин���-4,5��Триметиламин�(CH3)3N� 9,80�Этанол�C2H5OH�-5,1��Имидазол���7,03�Диэтиловый эфир�(C2H5)2O�-5,1��Пиридин��� 5,2�Уксусная кислота�CH3COOH�-6,2��N-Метиланилин�C6H5NHCH3� 4,85�Бензальдегид�C6H5CHO�-7,1��Анилин�C6H5NH2� 4,60�Ацетон�CH3COCH3�-7,2��2-Хлоранилин��� 2,64�Антрахинон���-8,27��3-Нитроанилин��� 2,47�2,4,6-Тринитроанилин���-9,41��4-Нитроанилин��� 0,99�Ацетонитрил�CH3CN�-10,1��Дифениламин�(C6H5)2NH�0,8�Нитробензол�C6H5NO2�-11,3�����Нитрометан�CH3NO2�-11,9����3.3.3. Влияние растворителя на кислотно-основное равновесие



3.3.3.а. Термодинамика химических превращений



	Общепринятой мерой силы кислоты или основания является рКа(АН) или рКа(ВН+), которые связаны со стандартной свободной энергией кислотно-основного равновесия соотношением

	2,3 RT.pK = -2,3 RT lgKa = �SYMBOL 68 \f "Symbol"�GTo,

где �SYMBOL 68 \f "Symbol"�GTo - изменение стандартной свободной энергии при переходе от реагентов к продуктам, т.е. от АН+Н2О к А-+Н3О+ или от ВН++Н2О к В+Н3О+ для случая водных растворов при температуре Т. Если Т=298 К, то 2,3 RT=1,36 ккал/моль, следовательно

	�SYMBOL 68 \f "Symbol"�G293Ko=1,36 рКа(ккал/моль).				(3.16)

	Свободная энергия связана с изменением стандартной энтальпии (�SYMBOL 68 \f "Symbol"�Ho) и стандартной энтропии (�SYMBOL 68 \f "Symbol"�So) кислотно-основной реакции при температуре Т соотношением, которое называется главным уравнением термодинамики:

	�SYMBOL 68 \f "Symbol"�GTo= �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Ho-Т�SYMBOL 68 \f "Symbol"�So.

	Величины  �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Ho и �SYMBOL 68 \f "Symbol"�So, следовательно, отражают первый и второй законы термодинамики способом, наиболее удобным для химического применения. Когда необходимо узнать, пойдет ли реакция в данном направлении, мы должны определить �SYMBOL 68 \f "Symbol"�G для реакции "начальное состояние (реагенты) �SYMBOL 174 \f "Symbol"� конечное состояние (продукты":

	�SYMBOL 68 \f "Symbol"�G=Gпродукты-Gреагенты.

Если �SYMBOL 68 \f "Symbol"�G отрицательна, то реакция имеет естественную тенденцию происходить спонтанно в направлении от реагентов к продуктам; если �SYMBOL 68 \f "Symbol"�G положительна, то реакция не будет происходить самопроизвольно, но обратная реакция будет спонтанной. Ни �SYMBOL 68 \f "Symbol"�H, ни �SYMBOL 68 \f "Symbol"�S не являются ни в каком смысле "более фундаментальными", чем �SYMBOL 68 \f "Symbol"�G. Тем не менее, разделение �SYMBOL 68 \f "Symbol"�G на �SYMBOL 68 \f "Symbol"�H и �SYMBOL 68 \f "Symbol"�S позволяет глубже понять суть данного химического процесса. В этом разделе мы кратко рассмотрим смысл понятий "энтальпия" и "энтропия", а в следующем разделе проанализируем их роль в кислотно-основном взаимодействии в водной среде.

	Энтальпия. Энтальпию, или теплосодержание, данного соединения (Н), так же как и свободную энергию (G), нельзя рассчитать или определить в абсолютном смысле. Можно измерить лишь изменение энтальпии, сопровождающее данную реакцию. Если �SYMBOL 68 \f "Symbol"�H<0, реакция экзотермична, если �SYMBOL 68 \f "Symbol"�H>0, реакция эндотермична. Когда �SYMBOL 68 \f "Symbol"�S для каждой из отдельных реакций в рассматриваемой серии реакций малы по величине, �SYMBOL 68 \f "Symbol"�G�SYMBOL 187 \f "Symbol"��SYMBOL 68 \f "Symbol"�H, и изменение энтальпии достаточно хорошо характеризует направление и скорость реакции. Более того, если �SYMBOL 68 \f "Symbol"�S велики по абсолютной величине, но для каждой отдельной реакции в рассматриваемой серии они одинаковы, то изменение энтальпии может служить мерой относительной легкости протекания каждой реакции. Случаи, когда в серии реакций �SYMBOL 68 \f "Symbol"�S�SYMBOL 187 \f "Symbol"�0 или �SYMBOL 68 \f "Symbol"�S�SYMBOL 64 \f "Symbol"�const, встречаются довольно часто, и тогда в качестве "движущей силы" реакции рассматривают изменение энтальпии, т.е. степень экзотермичности или эндотермичности процесса. Это особенно важно потому, что изменение энтальпии легко измерить с помощью калориметра и получить такие ценные термохимические данные, как теплоты образования соединений из элементов (�SYMBOL 68 \f "Symbol"�Hобр), энергии диссоциации связей в молекулах (D), теплоты сгорания (�SYMBOL 68 \f "Symbol"�Hсгор) и т.д. В последующих главах при анализе связи строения с реакционной способностью молекул мы будем широко использовать энтальпии реакций.

	Энтропия. Многие процессы происходят самопроизвольно, несмотря на то, что являются эндотермичными, т.е. идут с поглощением теплоты из окружающей среды. Например, KCl самопроизвольно растворяется в воде, хотя для этого процесса �SYMBOL 68 \f "Symbol"�H>0. Это происходит из-за того, что второй член в главном уравнении термодинамики, Т�SYMBOL 68 \f "Symbol"�S, по абсолютной величине превосходит �SYMBOL 68 \f "Symbol"�H и поэтому �SYMBOL 68 \f "Symbol"�G становится отрицательной. Величина �SYMBOL 68 \f "Symbol"�H/Т характеризует изменение энтропии окружающей среды, величина �SYMBOL 68 \f "Symbol"�S- изменение энтропии в изучаемой системе (раствор в колбе), �SYMBOL 68 \f "Symbol"�G/Т - в окружающей среде плюс раствор в колбе (вся вселенная). Спонтанный процесс увеличивает энтропию всей вселенной; хотя при этом взятые в отдельности энтропии окружающей среды или изучаемой системы могут уменьшаться.

	В противоположность энтальпии и свободной энергии соединения и сами элементы, их составляющие, имеют абсолютную энтропию. Это связано с тем, что по третьему закону термодинамики энтропия идеального кристалла при 0 К равна нулю. Следовательно,

	�SYMBOL 68 \f "Symbol"�SТ0=(сумма SТ0 продуктов - сумма SТ0 реагентов).

Энтропию измеряют калориметрически из зависимости теплоемкости соединений или элементов от температуры. Это гораздо более сложный эксперимент, чем определение �SYMBOL 68 \f "Symbol"�H.

	В основном электронном состоянии энтропия любого элемента, молекулы, кристалла и т.д. может быть представлена суммой трех слагаемых:

	S=Sпост+Sвращ+Sкол,

где Sпост - энтропия, связанная с поступательным движением молекул (мера рассеивания частиц по объему раствора в колбе);

Sвращ - энтропия, связанная с внутренним вращением вокруг �SYMBOL 115 \f "Symbol"�-связей в молекуле и с вращением всей молекулы как целого волчка;

Sкол - энтропия, связанная с колебаниями атомов в молекуле (растяжение и сжатие связей, деформационные колебания и т.д.).

	Если в результате реакции увеличивается общее число частиц по сравнению с их числом до реакции, то энтропия поступательного движения возрастает [�SYMBOL 68 \f "Symbol"�Sпост=�SYMBOL 68 \f "Symbol"�Sпост, продукты-�SYMBOL 68 \f "Symbol"�Sпост, реагенты>0], если число частиц уменьшается, то �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Sпост<0, если число частиц не изменяется, то �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Sпост�SYMBOL 187 \f "Symbol"�0.

	Например:

� EMBED ChemWindow.Document  ���

� EMBED ChemWindow.Document  ���

� EMBED ChemWindow.Document  ���

� EMBED ChemWindow.Document  ���

	

	Последний пример показывает, что при изомеризациях энтропия поступательного движения не изменяется.

	Если в продукте реакции возникают возможности для более свободных колебаний атомов, то колебательная энтропия возрастает. Например:

� EMBED ChemWindow.Document  ��� � EMBED ChemWindow.Document  ���

Однако когда продукты реакции очень похожи на реагенты, энтропия почти не изменяется, поскольку как �SYMBOL 68 \f "Symbol"�, так и �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Sкол приблизительно равны нулю.

� EMBED ChemWindow.Document  ���

	Уменьшение энтропии в приведенной ниже реакции изомеризации объясняется тем, что в продукте реакции внутреннее вращение вокруг связи С1-С5 невозможно, а в реагенте возможно, хотя и заторможено большими размерами циклопропильной группы.

� EMBED ChemWindow.Document  ���

	Для расчета энтропии, связанной с вращением целой молекулы, необходимо определить ее момент инерции и число симметрии �SYMBOL 115 \f "Symbol"� (т.е. число неразличимых ситуаций, которое можно получить вращением молекулы как целого; например, для HCl �SYMBOL 115 \f "Symbol"�=1, для Br2 �SYMBOL 115 \f "Symbol"�=2, для этилена �SYMBOL 115 \f "Symbol"�=4, для этана �SYMBOL 115 \f "Symbol"�=6 и т..д.). Момент инерции рассчитывают из длин связей и углов между связями, которые экспериментально определяют по данным дифракции электронов и молекулярной спектроскопии. Для больших, гибких органических молекул такие расчеты очень затруднительны.

	Приведенные выше значения �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Sо для разных реакций, а также расчеты вкладов в общую энтропию, которые возможны для простых молекул, показывают, что во всех случаях

	Sпост > Sвращ > Sкол



3.3.3.б.Термодинамика кислотно-основных равновесий в водных растворах



	В табл. 3.4 приведены термодинамические параметры для диссоциации карбоновых кислот, фенолов и сопряженных кислот аминов в водном растворе.

Таблица 3.4

Термодинамические параметры для диссоциации некоторых органических кислот в воде при 25оС

Кислота�рКa��SYMBOL 68 \f "Symbol"�Но, ккал/моль��SYMBOL 68 \f "Symbol"�So, кал/К.моль�-T�SYMBOL 68 \f "Symbol"�So, ккал/моль��SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go, ккал/моль��Карбоновые кислоты*�������Триметилуксусная, (СН3)3СООН�5,03�-0,7�-25,3�7,6�6,9��Уксусная, СН3СООН�4,76�-0,2�-21,9�6,5�6,3��Бензойная, С6Н5СООН�4,20� 0,1�-18,7�5,6�5,7��Муравьиная, НСООН�3,75�-0,1�-17,4�5,2�5,1��Циануксусная, CNCH2COOH�2,47�-0,9�-14,3�4,2�3,3��Дихлоруксусная, CHCl2COOH�1,26�-0,1� -6,0�1,8�1,7��Трифторуксусная, CF3COOH�0,23� 0� -1,0�0,3�0,3��Фенолы**�������Фенол, С6Н5ОН�10,00� 5,5�-27,2�8,1�13,6��3-Нитрофенол, 3-NO2-C6H4OH� 8,36� 4,9�-21,8�6,5�11,4��4-Нитрофенол, 4-NO2-C6H4OH� 7,15� 4,7�-17,1�5,1� 9,8��2,4-Динитрофенол, 2,4-(NO2)2C6H3OH� 4,09� 2,6� -9,8�2,9� 5,5��Пикриновая кислота, 2,4,6-(NO2)3C6H2OH� 0,71� -1,5� -6,0�1,8� 0,3��Ионы аммония***�������Этиламмоний, C2H5NH3+�10,68�13,7�-3,1� 0,9�14,6��NH4+� 9,25�12,5�-0,5� 0,1�12,6��Анилиний, С6H5NH3+� 4,60� 7,4� 3,7�-1,1� 6,3��2-Хлоранилиний, 2-Cl-C6H4NH3+� 2,64� 6,0� 8,1�-2,4� 3,6���������    * Данные получены для 26 карбоновых кислот.�������  ** Данные получены для 23 фенолов.�������*** Данные получены для 21 анилиниевых и 11 пиридиниевых ионов.�������	Для карбоновых кислот �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Но почти одинаковы и очень близки к нулю (т.е. диссоциация термонейтральна). Увеличение кислотности на 5 порядков при переходе от триметилуксусной к трихлоруксусной кислоте, таким образом, целиком связано с энтропийным членом (T�SYMBOL 68 \f "Symbol"�So) в главном уравнении термодинамики. Величина �SYMBOL 68 \f "Symbol"�So зависит от того, в какой степени недиссициированная кислота, с одной стороны, и диссоциированные ионы - с другой, нарушают структуру жидкой воды или способствуют ее дальнейшему упорядочиванию (молекулы воды собираются вокруг ионов).

	В случае фенолов ситуация иная: для слабых кислот �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Нo>0, но при введении электроноакцепторных заместителей �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Нo становится меньше, а для пикриновой кислоты процесс уже слабо экзотермичен. Одновременно и энтропия становится менее отрицательной. Это связано с тем, что электроноакцепторные заместители, полярные по своей природе, делают молекулу недиссоциированной кислоты более полярной (более похожей на диссоциированные ионы), и поэтому различие между недиссоциированной кислотой и ионами в способности разупорядочивать или упорядочивать структуру воды уменьшается. Уменьшение �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Нo и одновременное увеличение �SYMBOL 68 \f "Symbol"�So в ряду фенолов приводит к тому, что интервал кислотности фенолов значительно больше, чем для карбоновых кислот (�SYMBOL 187 \f "Symbol"�109 и �SYMBOL 187 \f "Symbol"�105 соответственно; см. табл. 3.4).

	Совершенно очевидно, что низкая кислотность аммониевых ионов главным образом связана с очень высокими положительными значениями �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Нo. Значения Т�SYMBOL 68 \f "Symbol"�So в этом случае невелики и меняются в узком интервале около Т�SYMBOL 68 \f "Symbol"�So=0.

	Для карбоновых кислоты и фенолов Т�SYMBOL 68 \f "Symbol"�So>�SYMBOL 68 \f "Symbol"�Нo, для протонированных аминов, наоборот, �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Нo>>Т�SYMBOL 68 \f "Symbol"�So. Такое различие, по-видимому, связано с зарядовым типом кислоты: карбоновые кислоты и фенолы электрически нейтральны, а соли аммония заряжены положительно. При диссоциации нейтральных кислот число ионов в правой части уравнения на два больше, чем в левой части, а при диссоциации положительно заряженных кислот дополнительные ионы не возникают:

	�

	�

	Поскольку ионы (и катион, и анион) сильно удерживают около себя молекулы растворителя, изменение энтропии при диссоциации нейтральных кислот должно быть более отрицательным, чем при диссоциации заряженных кислот, при которой дополнительные ионы не возникают.

	Таким образом, изменение кислотности при переходе от одного класса соединений к другому или в серии структурно очень близких соединений может быть связано или только с энтропийными, или только с энтальпийными эффектами, или с обоими эффектами сразу. Поэтому при интерпретации на молекулярном уровне величин рКа в растворах  желательно знать величины �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Н и �SYMBOL 68 \f "Symbol"�S.



3.3.3.в. Сравнение кислотности и основности в разных растворителях



	Изменение кислотности и основности при переходе от одного растворителя к другому связано с различными причинами, из которых главными являются: 1) различие кислотно-основных свойств растворителей, 2) различие в их полярности, 3) специфическая сольватация молекул и ионов. В данном разделе будут приведены некоторые примеры, иллюстрирующие принципы подхода к интерпретации влияния растворителя на кислотно-основное равновесие. Поскольку в большинстве случаев �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Н и �SYMBOL 68 \f "Symbol"�S неизвестны, мы будем опираться только на значение рКа.

	Влияние кислотно-основных свойств растворителя. Диапазон кислотности и основности в данной среде ограничен собственными амфотерными свойствами растворителя, т.е. "окном" между рКа (S) и (SН+) (символами S и SН+ обозначены свободная и протонированная молекулы растворителя). В воде кислоты рКа<�SYMBOL 187 \f "Symbol"�~-2 полностью диссоциированы. Вода нивелирует силу сильных кислот, ибо она "слишком основна", чтобы дифференцировать их. Так, серная и соляная кислоты, отличающиеся по силе на 6 порядков (�SYMBOL 68 \f "Symbol"�рКа=6; см. табл. 3.2), в разбавленных водных растворах кажутся одинаково сильными (значения -3 и -7, приведенные в табл. 3.2, получены не прямыми измерениями, а путем косвенной оценки). В отличие от них моно- и дихлоруксусная кислоты, очень близкие по величине рКа (2,86 и 1,26 соответственно; см. табл. 3.2), сильно отличаются по степени диссоциации: в 0,1 М водном растворе первая диссоциирует на 11% (рН 1,96), а вторая - на 52% (рН 1,29). Такие близкие по рКа кислоты легко дифференцируются в воде по той причине, что они представляют собой более слабые кислоты, чем HCl или H2SO4.

	В уксусной кислоте, которая как основание слабее воды (см. табл. 3.3), нацело диссоциирует только хлорная кислота, а HNO3 и HCl диссоциированы лишь в слабой степени. Таким образом, в слабоосновном растворителе HNO3 и HCl ведут себя как слабые кислоты.

	В соответствии с этим слабые кислоты в воде могут полностью диссоциировать в более основном растворителе, например, в жидком аммиаке или в алкиламинах. В этих растворителях все кислоты, у которых в воде рКа<5, т.е. более сильные, чем уксусная кислота, кажутся одинаково сильными, так как полностью диссоциируют. Таким образом, когда кислоту называют сильной или слабой на основании величины рКа, определенной в воде, речь идет только о ее диссоциации в воде. В растворителях иной основности диссоциация будет другой. Некоторые данные по кислотности в разных растворителях приведены в табл. 3.5.

	Растворитель соответствующим образом влияет также и на реакции оснований. Вода нивелирует силу оснований с рКа(ВН)>16. Поэтому NH2-K+, C2H5O-Li+ и CH3OCH2-Na+ будут реагировать с водой, образуя соответствующие сопряженные кислоты  NH3, C2H5OH и CH3SOCH3 и стехиометрическое количество ОН-. Однако в менее кислотном растворителе, например C2H5NH2, основания, более сильные, чем ОН-, не будут протонироваться.

	Если взять растворитель, более кислотный, чем вода, то основания, которые были слабыми в воде, будут эффективно протонироваться. Например, в H2SO4 слабо основные в воде ароматические амины почти полностью протонированы:

	�

В серной кислоте даже такие соединения, как азотная кислота или карбоновые кислоты, являются основаниями:

	�

	�

Таблица 3.5

Значения рК некоторых кислот в разных растворителях при 25оС (ДМСО - диметилсульфоксид)

Кислота АН�рКa (АН)�����в Н2О�в СН3ОН�в ДМСО��HCl�-7    �1,2�2,0��Пикриновая кислот�0,71�3,8�-0,3��CHCl2CООH�1,26�6,4�5,9��3-NO2C6H4NH3+�2,47�2,89�1,30��C6H5COOH�4,20�9,1�11,0��CH3COOH�4,76�9,1�12,6��� 

(ион пиридиния)�5,21�5,55�-��4-NO2C6H4OH�7,15�11,2�10,4��NH4+�9,25�10,8�10,5��C6H5OH�10,00�14,2�16,4��(C2H5)3NH+�10,72�10,9�9,0��CH3OH�15,5�18,2�29,0��H2O�15,7�18,6�31,4��CH3SOCH3�33�-�35,1��	В начале этого раздела было отмечено, что диапазон кислот и оснований, которые можно применять в данном растворителе, ограничивается степенью амфотерности растворителя. Если растворитель имеет низкую кислотность, то в нем будут проявлять свои основные свойства широкий круг оснований при условии, что они растворимы. Аналогично растворитель, не обладающий в заметной степени основными свойствами, не может нивелировать силу большого круга кислот, которые в нем будут проявлять свои истинные кислотные свойства. Однако жидкости, не обладающие ни кислотностью, ни основностью, вряд ли будут хорошими растворителями для кислот и оснований. Например, сильные (в воде) кислоты CH3SO3H или HNO3 и сильные (в воде) основания (CH3)3CO-K+ или NH=C(NH2)2 плохо растворимы в углеводородах - растворителях, не обладающих в заметной степени ни кислыми, ни основными свойствами.

	В этом аспекте очень ценными являются так называемые диполярные апротонные растворители, например диметилсульфоксид (ДМСО) или диметилформамид (ДМФА), HCON(CH3)2. Эти жидкости хорошо растворяют полярные молекулы и соли, и с то же время гораздо менее кислотны и основны, чем вода и другие гидроксильные растворители.

	Влияние диэлектрической проницаемости растворителя на кислоты разного зарядового типа. Особенно ярко влияние растворителя проявляется, если сравниваются между собой по-разному электрически заряженные кислоты. Из табл. 3.4 видно, что в воде дихлоруксусная кислота в 16 раз сильнее иона тринитроанилиния, а в метаноле и ДМСО ион анилиния в 3-4�SYMBOL 180 \f "Symbol"�103 раз сильнее дихлоруксусной кислоты. В воде уксусная кислота почти в 3 раза сильнее иона пиридиния, а он, в свою очередь, в метаноле является в 12000 раз более сильной кислотой. Фенол в воде в 5 раз слабее иона аммония и в 5 раз сильнее иона триэтиламмония, но в метаноле фенол как кислота в 2500 раз слабее обоих ионов, а в ДМСО фенол в 8.105 раз слабее NH4+ и с 2,5.107 раз слабее (С2Н5)3NH+. Значение рКа замещенных ионов аммония не очень сильно изменяется при переходе от воды к метанолу или ДМСО, однако кислотность незаряженных ОН-кислот при этом уменьшается на 4-6 порядков. Это связано с влиянием диэлектрической проницаемости растворителя.

	При диссоциации положительно заряженных ионов аммония образуется положительно заряженный ион протонированной молекулы растворителя (SH+), т.е. в правой и левой частях стехиометрического уравнения имеется по одному иону:

	�

Однако для нейтральных кислот в правой части уравнения диссоциации имеются два, а в левой части - ни одного иона:

	�

Следовательно, переход от растворителя с высокой диэлектрической проницаемостью (вода) к менее полярным средам (метанол, ДМСО) должен сильно уменьшать кислотность нейтральных кислот и оказывать сравнительно малое влияние на заряженные кислоты. В табл. 3.6 приведены диэлектрические проницаемости некоторых широко используемых в практике растворителей.

Таблица 3.6

Относительные диэлектрические проницаемости (�SYMBOL 101 \f "Symbol"�; для вакуума �SYMBOL 101 \f "Symbol"�=1) некоторых растворителей

Растворитель��SYMBOL 101 \f "Symbol"��Т, оС�Растворитель��SYMBOL 101 \f "Symbol"��Т, оС��Вода� 78,7�25�1,2-Дихлорбензол� 9,8� 20��Твердый лед� 94�-2�����Формамид HCONH2�109�20�Уксусная кислота CH3COOH� 6���HCN (жидк.)� 95�21�Хлороформ CHCl3� 4,8� 20��Муравьиная кислота НСООН� 47,9�18,5�Бензол� 2,23� 20��ДМСО CH3SOCH3� 46,7�25�Диоксан� 2,28� 20��Ацетонитрил CH3CN� 37,5�20�����ДМФА HCON(CH3)2� 36,7�25�Пентан С5Н12� 1,8� 20,3��Нитробензол C6H5NO2� 36,1�20�NH3 (жидк.)�21�-34��Метанол CH3OH� 36,7�25�����Этанол C2H5OH� 24,6�25�����н-Бутанол С4Н9ОН� 17,5�25�����трет-Бутанол (СН3)3ОН� 12,7�25������������	Специфическая сольватация анионов. Зарядный тип кислоты играет очень важную роль во влиянии растворителя на кислотность. Однако кислоты даже одинакового заряда могут сильно отличаться по относительной кислотности в двух разных растворителях. Например, при переходе от метанола к ДМСО кислотная сила фенола убывает в 160 раз, но кислотность 2,4,6-тринитрофенола (пикриновой кислоты) возрастает в 13 000 раз (см. табл. 3.5).

	Эти наблюдения нельзя объяснить ни влиянием основности растворителя (основность метанола и ДМСО практически одинакова; см. табл. 3.3), ни влиянием диэлектрической проницаемости, так как сравниваются две кислоты одинакового зарядного типа. Можно полагать, что наблюдаемое различие, по крайней мере частично, связано со способностью растворителя образовывать водородные связи с анионами фенола и пикриновой кислоты. Образование водородных связей между растворителем и растворенным веществом является одним из главных видов специфической сольватации. Термин "специфическая сольватация" используется для того, чтобы отличить сольватацию, включающую сильные химические взаимодействия между растворителем и растворенным веществом, от так называемой "физической сольватации", при которой не очень важны молекулярные свойства среды, и ее можно рассматривать как континуум, имеющий определенную диэлектрическую проницаемость. В разделе 2.3.1 (гл. 2) отмечалось, что водородная связь образуется, как правило, между электроотрицательными атомами. В общем, способность элементов образовывать водородные связи убывает в ряду:

OH...O > OH...N, NH...O > NH...N > SH...X, XH...S > 

> PH...X, XH...P > CH...X, XH...C,

где Х - любой элемент. Наиболее сильные водородные связи образуют между собой атомы кислорода и азота, а наиболее слабые - атомы углерода. Следовательно, можно ожидать, что растворители, молекулы которых содержат ОН- или NH-группы (спирты, карбоновые кислоты, первичные и вторичные амины) будут наиболее склонны к специфической сольватации путем образования водородных связей. Такая специфическая сольватация сильнее всего будет оказывать влияние на ОН- и NH-кислоты.

	Обращение относительной кислотности фенола и пикриновой кислоты при переходе от воды к ДМСО обусловлено различной способностью этих растворителей образовывать водородные связи. Отрицательный заряд фенолят-иона в основном сосредоточен на атоме кислорода и частично - на атомах углерода в пара- и орто-положениях (вследствие +М и +I-эффектов ионизированной гидроксильной группы). Атом кислорода с большим отрицательным зарядом сильно взаимодействует с метанолом, который образует с ним водородную связь. Водородные связи с атомами углерода в орто- и пара-положениях значительно слабее, поскольку, во-первых, в этих положениях отрицательный заряд мал, а во-вторых, атом углерода является плохим акцептором водородной связи. Отрицательный заряд в анионе пикриновой кислоты распределен по семи атомам кислорода (одному фенольному и шести атомам кислорода трех нитро-групп) и, поскольку на каждом атоме кислорода заряд относительно мал, анион пикриновой кислоты образует гораздо менее прочные водородные связи с метанолом, чем анион фенола:

�

	Таким образом, при переходе от метанола к ДМСО фенолят-ион, с точки зрения сольватации, потеряет гораздо больше, чем пикрат-анион, т.е. способность диссоциировать на ионы гораздо сильнее уменьшится для фенола, чем для пикриновой кислоты.

	Сильное изменение относительной кислотности кислот одинакового зарядного типа при переходе от гидроксильных к диполярным апротонным растворителям особенно четко проявляется в том случае, когда сравнивается кислота, в сопряженном основании которой заряд сильно делокализован. Например, в метанольном растворе углеводород флуораден (рКа�SYMBOL 187 \f "Symbol"�17) лишь немного более сильная кислота, чем сам метанол (рКа�SYMBOL 187 \f "Symbol"�18).

	�

В ДМСО рКа(МеОН)=29, а для флуорадена рКа=10,5, т.е. относительная сила этих кислот меняется в 1018 раз. Причиной такого аномального изменения относительной кислотности является сильная сольватация метилат-аниона в метаноле путем образования водородных связей. В анионе флуорадена вследствие мезомерного эффекта заряд распределен по всем 19 атомам углерода, и поэтому этот анион не склонен образовывать водородные связи в гидроксильных растворителях. Следовательно, такой карбанион будет почти в одинаковой степени сольватирован как в метаноле, так и в ДМСО, в то время как метилатный ион, способный образовывать сильные водородные связи, гораздо сильнее сольватируется метанолом и поэтому сильно дестабилизируется при переходе от растворов в метаноле к растворам в ДМСО.

	К сольватации анионов можно применить принцип ЖМКО (см. разд. 3.2). Анион СН3О- с локализованным зарядом относится к жестким основаниям Льюиса, а анион флуорадена, заряд которого сильно делокализован, является мягким основанием. Когда гидроксильные растворители сольватируют анионы путем образования водородной связи, они проявляют свойства жестких кислот (так как вода, спирты и др. - жесткие кислоты Льюиса). Поскольку взаимодействие "жесткий-жесткий" предпочтительнее взаимодействия "жесткий-мягкий", небольшие анионы с локализованным зарядом должны лучше сольватироваться в гидроксильных растворителях, чем большие анионы с делокализованным облаком отрицательного заряда. Тенденция анионов с очень локализованным зарядом образовывать водородные связи настолько велика, что в растворителях, которые не имеют атомов водорода, склонных к водородному связыванию, такие анионы образуют водородные связи не в растворителем, а с другими молекулами. Например, в случае HF анион F- образует водородную связь с недиссоциированной молекулой кислоты. Это наблюдается даже в водных растворах:
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В данном случае образование HF2- , а не F-...HOH, обусловлено тем, что анион F- имеет заряд, сконцентрированный на очень небольшом атоме и тем, что молекула HF сильно полярна и является более сильной кислотой, чем вода.

	Образование ионных пар. Если растворитель неспособен эффективно сольватировать анионы с помощью водородных связей, то анионы могут образовывать комплексы с присутствующими в растворе противоионами, т.е. с катионами. Такие комплексы называются ионными парами. В ионных парах катион и анион связаны главным образом силами электростатического притяжения (см. разд. 2.1.3, гл. 2), но если катионом является ион аммония (например, в ионной паре ацетата аммония CH3COO-NH4+), то помимо чисто электростатической связи образуются и водородные связи:
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	Ионные пары в заметном количестве образуются в средах с низкой диэлектрической проницаемостью, плохо сольватирующих ионы, например, в углеводородах, моноаминах, простых эфирах и т.д. Растворитель считается мало полярным, если его относительная диэлектрическая проницаемость меньше 10-12; таким образом, пользуясь табл. 3.5, можно представить, для какого растворителя характерно образование ионных пар. В диполярных апротонных растворителях (ацетонитриле, ДМСО, ДМФА, гексаметилфосфортриамиде, ацетоне и т.д.) ионные пары образуются хотя и в меньшей, но все же заметной степени. Дело в том, что хотя эти растворители имеют высокую относительную диэлектрическую проницаемость, их молекулы не содержат атомов водорода, способных образовывать достаточно сильные водородные связи. С другой стороны, хотя карбоновые кислоты обладают большой склонностью к образованию водородных связей с анионами, для них характерно образование ионных пар, так как эти растворители имеют низкую диэлектрическую проницаемость (кроме муравьиной кислоты НСООН). То же самое относится к спиртам (кроме метанола и этанола): например, трет-бутилат калия в трет-бутаноле является основанием более сильным, чем трет-бутилат натрия, так как меньший по размерам более жесткий катион Na+ лучше координируется с анионом (СН3)3СО- (жесткое основание).

	Сольватация незаряженных частиц, участвующих в кислотно-основном равновесии. При переходе от воды к метанолу растворимость пара-нитробензойной кислоты возрастает в 125 раз, а пикриновой кислоты - лишь в 11 раз. Это значит, что при замене воды на метанол сольватация пара-нитробензойной кислоты увеличивается в 125/11=11,4 раза сильнее, чем сольватация пикриновой кислоты. В воде пикриновая кислота в 400 раз, а в метаноле в 19 500 раз сильнее пара-нитробензойной кислоты. Следовательно, 49-кратное изменение относительной кислотности, происходящее при переходе от воды к метанолу, состоит из 11,4-кратного эффекта, связанного с различием в сольватации нейтральных молекул этих кислот и только из 4,3-кратного эффекта, связанного с изменением сольватации сопряженных оснований. Этот пример показывает, что при анализе влияния растворителя на кислотно-основные свойства необходимо учитывать изменение в сольватации всех частиц, участвующих в равновесии, и не только ионов, но и нейтральных молекул. Хотя в большинстве случаев влияние растворителя в первую очередь связано с сольватацией ионов, имеющих сильно локализованный заряд, неэкранированный объемистыми неполярными группами, для полной картины необходимо учитывать и сольватацию  электрически нейтральных компонентов кислотно-основного равновесия.

	Сольватация, связанная с поляризуемостью. Взаимодействие между диполем и индуцируемым диполем или между двумя индуцированными диполями увеличивается с ростом поляризуемости взаимодействующих молекул и уменьшается с увеличением расстояния между ними (разд. 2.1.3). Молекулы или ионы, в которых электроны сильно делокализованы, обладают большей поляризуемостью. Таким образом, если в какой-то реакции образуются или исчезают частицы с сильно делокализованными электронами, можно ожидать, что на эту реакцию будет влиять изменение поляризуемости растворителя. Если растворитель состоит из небольших по размерам молекул, то у него сольватация, обусловленная поляризуемостью, будет мала. В частности, у воды эффективная поляризуемость значительно ниже, чем у большинства других растворителей. Это обусловлено не только тем, что атом кислорода, связанный простой связью с атомами водорода, менее поляризуем, чем атомы углерода и серы или атом кислорода, связанный двойной связью, но и тем, что молекула воды состоит всего из трех небольших атомов, которые могут тесно приблизиться к молекуле растворенного вещества. Когда молекула растворенного вещества окружается несколькими молекулами воды, каждый из трех атомов, образующих эти молекулы Н2О, будет расположен очень близко к некоторой области большой молекулы растворенного вещества. Молекулы воды во втором слое растворителя находятся дальше от молекулы растворенного веществ по сравнению с молекулами первого слоя на величину ван-дер-ваальсова расстояния между двумя молекулами воды (рис. 3.5,а). Однако когда молекула растворенного вещества окружена крупными молекулами растворителя, первый слой атомов вокруг молекулы растворенного вещества находится на таком же расстоянии, как и молекулы Н2О в случае водных растворов, но второй слой состоит главным образом из тех молекул растворителя, к которым принадлежат и атомы первого слоя (рис. 3.5,б). Следовательно, атомы второго слоя отстоят от молекулы растворенного вещества уже не на ван-дер-ваальсово расстояние, как было в случае сольватации водой, а лишь на длину ковалентной связи, которая значительно меньше суммы ван-дер-ваальсовых радиусов (см. табл. 2.2, гл. 2). Это значит, что второй слой атомов будет активнее участвовать в дисперсионных взаимодействиях с растворенным веществом.
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Рис. 3.5. Сольватация растворителем, состоящим из небольших (а) и больших (б) молекул

	Их данных табл. 3.5.. видно, что при переходе от воды (трехатомная молекула) к ДМСО (десятиатомная молекула с легко поляризуемой связью S-O) кислотность, как правило, уменьшается. Однако в случае пикриновой кислоты и 3-нитроанилина, сопряженные основания которых обладают сильной поляризуемостью (так как при ионизации возрастает степень делокализации �SYMBOL 112 \f "Symbol"�-электронов, поскольку (+М)-эффект группы -О- больше, а группы NH2 значительно больше мезомерного эффекта групп -ОН и -NH3+), при переходе от соды к ДМСО кислотность возрастает. Возможно, это как раз и связано с дисперсионными взаимодействиями между легко поляризуемыми анионами и легко поляризуемыми молекулами ДМСО.



3.3.4. Функции кислотности



	Кислотность в разбавленных водных растворах выражается величиной рН. Пользуясь таблицами значений рКа кислот (см. табл. 3.2) и оснований (см. табл. 3.3), с помощью уравнения (3.15) (для ионизации оснований в этом уравнении индекс АН нужно заменить на ВН+, а индекс А- на В) легко вычислить, что, например, при рН=7 фенол (рКа=10) диссоциирован на 0,1% ([A]/[HA]=10-3), а анилин (рКа=4,6) протонирован на 0,4% ([B]/[BH+]=251).

	Аналогично можно рассчитать, что амфотерный 8-оксихинолин, который может вести себя и как кислота:
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и как основание

	� EMBED ChemWindow.Document  ���

при рН около 7,5 не будет ни протонироваться, ни депротонироваться, т.е. будет находиться в нейтральной форме, тогда как, например, при рН=4,4 84% молекул 8-оксихинолина будут существовать в виде катиона, и при рН=10,9 91% молекул будет существовать в виде аниона. Такие термодинамические расчеты, безусловно, практически полезны.

	Очень слабые кислоты в ощутимой степени ионизируются лишь в концентрированных растворах оснований, так же как очень слабые основания протонируются лишь в концентрированных растворах кислот. Для концентрированных растворов уравнение (3.15) неприменимо, так как оно было выведено при условии, что коэффициенты активности равны единице (см. разд. 3.3.2). Уравнение (3.15) нельзя применять также для неводных растворов. В 1932 г. Гаммет и Дейрап предложили использовать для концентрированных растворов серной кислоты вместо рН эмпирическую функцию кислотности, обозначенную символом Но ("аш ноль"). Для ионизации слабого основания В (В + Н+  ВН+) величина рКа (ВН+) определяется следующим выражением (ср. разд. 3.3.2):

	рКа (ВН+)=lg�EMBED Equation ���-lg�EMBED Equation ���,			(3.18)

где �SYMBOL 103 \f "Symbol"� - коэффициент активности; аHS+ - активность сольватированного протона. 

Величину аHS+, в принципе, всегда можно измерить, но определить коэффициенты �SYMBOL 103 \f "Symbol"� очень сложно, тем более, что они меняются в зависимости от среды. Гаммет и Дейрап для решения этой проблемы использовали серию индикаторных основания (замещенные в кольце анилины), электронные спектры которых сильно отличались от спектров соответствующих сопряженных кислот, и поэтому отношение [B]/[BH+] (уравнение(3.18)) можно было легко измерить спектрофотометрически или колориметрически. Величину [B]/[BH+] принято обозначать символом I; она называется индикаторным отношением.

	Рассмотрим два основания - В1 и В2, растворенные в серной кислоте одной и той же концентрации, чтобы для обоих растворов были одинаковы. Если индикаторы В1 и В2 взяты в очень низкой концентрации, их влиянием на данную среду можно пренебречь. (Для практических целей нужно использовать В1 и В2, имеющие близкие рКа, чтобы для данного раствора оба индикаторных отношения - I1 и I2 - лежали в области, где их можно точно измерить, например от I=0,1 до I=10). Вычитая уравнение (3.18) для В2 из уравнения (3.18) для В1, получаем

	рКа(ВН+)=lg(�EMBED Equation ���)-lg(�EMBED Equation ���)+lgI2-lgI1,

где I1 и I2 - индикаторные отношения для В1 и В2, соответственно. Экспериментально измерив значение I для различных пар слабо основных анилинов, взятых в качестве индикаторов, Гаммет обнаружил, что для близких по основности В1 и В2 графики зависимости lgI1 и lgI2 от концентрации H2SO4 оказались практически параллельными друг другу (рис. 3.6,а). Это означает, что �SYMBOL 68 \f "Symbol"�lgI=lg(�EMBED Equation ���)-lg(�EMBED Equation ���) не зависит от аHS+ и, следовательно, lg(�EMBED Equation ���)-lg(�EMBED Equation ���) также не зависит от аHS+.

���Рис. 3.6. Зависимость индикаторных отношений от концентрации сетной кислоты (а) и общий вид функций кислотности НА, НО и НВ (б)���	В серии из 14 замещенных нитроанилинов были проведены парные сравнения индикаторов B1/B2, B2/B3, ..., B12/B13, B13/B14 (рис. 3.6,а) с постепенно уменьшающейся основностью от пара-нитроанилина (В1) до 2,4,6-тринитроанилина (В14), что позволило охватить очень широкий интервал концентрации кислоты от сильно разбавленной в случае пара-нитроанилина до 98%-ной - в случае тринитроанилина. В разбавленной кислоте �SYMBOL 103 \f "Symbol"��SYMBOL 187 \f "Symbol"�1, и поэтому lg(�EMBED Equation ���)-lg(�EMBED Equation ���)=0. Из парной параллельности графиков (кривая для В1 практически параллельна кривой для В2, кривая для В2 параллельная кривой для В3 и т.д., однако при переходе от В1 к В14 параллельности не наблюдалось; см. рис. 3.6,а) следует, что этот член приблизительно равен нулю при всех концентрациях H2SO4, т.е. отношение �EMBED Equation ��� зависит только от кислотности среды, но не от природы индикаторного основания. Это означает, что хотя истинные коэффициенты активности могут сильно изменяться при изменении среды, относительные свойства структурно подобных индикаторов остаются одинаковыми.

	Чтобы получить интегральное представление о кислотности смесей Н2О/H2SO4 в интервале от 0 до 100% концентрации кислоты, нужно сдвинуть интегральные кривые на рис. 3.6,а вертикально вверх, чтобы они перекрылись между собой и образовали непрерывную линию. Эта линия изображена на рис. 3.6,б (Но).

	Уравнение (3.18) теперь можно записать в виде

	рКа(ВН+)=-lgho-lgI=Ho-lgI,				(3.19)

где ho= и Но=-lgho. Параметр Но является мерой протонодонорной способности среды, и поэтому называется функцией кислотности. В разбавленном водном растворе ho=[Н3O+], т.е. ho=рН. В концентрированном растворе ho>>[HS+]. Например, в 50%-ной (�SYMBOL 187 \f "Symbol"�`7,5 M) H2SO4 Но=-3,38 т.е. ho=4000. В 100%-ной (�SYMBOL 187 \f "Symbol"�18,8 М) H2SO4 Но=-12,1, т.е. ho=1012,1. Такая большая кислотность концентрированной кислоты отражает тот факт, что в разбавленном растворе протон сильно гидратирован. Обычно гидратированный протон обозначают как Н3O+, но на самом деле в гидратации участвует большее число молекул воды, обычно четыре. Так, если экстрагировать сильную кислоту из водного раствора в органическую фазу, она обычно захватывает с собой четыре молекулы воды, а безводные кислотные ионообменные смолы легко поглощают 4 молекулы воды на один кислотный остаток.
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В концентрированной кислоте воды мало, сольватация протона неполная, и он очень склонен координироваться с другими основаниями.

	При попарном сравнении индикаторов при одинаковой концентрации кислоты можно получить лишь разность между величинами рКа оснований:

	pKa(B1H+)-pKa(B2H+)=lgI2-lgI1.

Следовательно, чтобы получить абсолютные значения pKa(BH+), нужно начинать сравнения с достаточно основного индикатора, для которого можно измерить pKa в разбавленном водном растворе. В качестве такого основания Гаммет выбрал пара-нитроанилин (pKa=0,99; см. табл. 3.3). Тогда для 2,4-динитроанилина pKa=-4,53, а для 2,4,6-тринитроанилина pKa=-10,1.

	Суперкислые среды. Высокое отрицательное значение кислотной функции означает, что данная кислотная среда обладает сильной протонодонорной способностью. Если протонодонорная сила кислотной среды равна или превышает протонодонорную силу 100%-ной серной кислоты, то такие среды называются суперкислыми. В табл. 3.7 приведены значения Но для одиннадцати кислот и кислотных систем, восемь из которых сильнее 100%-ной H2SO4. Суперкислые среды широко используются в органической химии для генерации и спектрального исследования алкильных карбокатионов (R+), аренониевых ионов (ArH2+), ионов алкония (AlkH2+) и других частиц, имеющих повышенную склонность к реакциям с нуклеофилами.

Таблица 3.7.

Значения Но для некоторых кислот и кислотных систем

Кислота�-Но�Кислотная система 

(мольное соотношение)�-Но��H2SO4�12,1�H2SO4-SO3 (3:1) (олеум)� 13,6��FSO3H�13,9�H2SO4-SO3 (1:1) (олеум)� 14,4��ClSO3H�12,8�FSO3H-SbF5 (1:1)� 17,5��HF�10,1�HF-SbF5 (9:1)� 20��CF3SO3H�13,0�HF-SbF5 (1:1)�>20��CF3COOH� 3,05����

	Другие функции кислотности.  Функция Но имеет тот недостаток, что ее можно применять только к основаниям, для которых изменение �EMBED Equation ��� с кислотностью среды параллельно такому изменению для замещенных в кольце анилинов (такие основания называются основаниями Гаммета). Однако когда основания по своей структуре сильно отличаются от замещенных анилинов, они могут вести себя иначе.

	Например, если в качестве индикаторов использовать амиды, то вместо функции Но по описанному выше методу для них можно вывести другую функцию (НА на рис. 3.6,б). Для амидов рКа(ВН+)=НА-lgI. Численно НА всегда меньше Но, и такое различие, несомненно, связано с различием в гидратации катионов. По-видимому, амидные катионы гидратированы сильнее ионов анилиния, и поэтому образовать катион в концентрированной кислоте амиду становится труднее, чем анилину. Амиды протонируются по кислороду:

	�

Замещенные пиридин-N-оксиды также протонируются по кислороду, и для них тоже применима функция НА:

�

	В настоящее время существует множество других подобных функций кислотности для оснований различного типа: N,N-диалкиланилидов (Н'''), алкилиндолов (HI) в серной кислоте, для концентрированных растворов HCl, HClO4, HF, FSO3H и т.д.

	Несколько особняком стоит функция HR+, которая определяется из равновесия ионизации спиртов в концентрированной H2SO4:

	�

Обычно R является триарилметильной группой Ar3C. Для этой реакции

	�EMBED Equation ���,			(3.20)

где KR+ - константа равновесия обратной реакции R+ с водой. Величины рKR+ являются количественной характеристикой относительной стабильности карбокатионов R+ в сильно кислых средах. Поскольку вода является продуктом рассматриваемой реакции, функция НR+ имеет довольно резкий подъем при больших концентрациях кислоты (рис. 3.6,б). Значения рKR+, определенные с помощью этой функции, приведены в табл. 9.15 (гл. 9).

	Функция Н- для сильно основных сред. В обозначениях Но индекс "ноль" показывает, что эта функция коррелирует протонирование электрически нейтральных оснований анилинов. Если основания имеют отрицательный заряд, то должна существовать другая функция, которая описывает их протонирование, обозначаемая символом Н_ ("аш минус"). В органической химии очень мало анионов, которые выживали бы в концентрированных растворах кислот, хотя они, конечно, есть. К таким анионам относятся, в частности, полицианированные сопряженные карбанионы, например:
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	Большинство других органических анионов (карбанионов) относятся к типу сильных оснований, и поэтому нацело протонированы даже в разбавленной кислоте. Однако протонизацию очень сильных оснований (или, другими словами, отщепление протона от очень слабых кислот) можно использовать для определения меры основности сильно основных сред, к которым относятся не только концентрированные водные растворы щелочей, но и очень разбавленные (0,001 М) растворы гидроксида тетраметиламмония (CH3)4N+OH- в смесях ДМСО с водой различного состава. В качестве индикаторных оснований применяют нитроанилины или нитродифениламины, которые находятся в равновесии с их анионами:
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Шкала Н_ строится точно так же, как и другие шкалы кислотности, т.е. путем попарного сравнения индикаторов с использованием выражения

	рКа=Н_-lgI

В разбавленных водных растворах H-=рН.

�

Рис. 3.7. Функция кислотности Н_ для смесей ДМСО-вода различного состава, содержащих 0,01 М Ме4N+OH-�	Изменение функции Н_ с изменением соотношения ДМСО/Н2О показано на рис. 3.7. При содержании ДМСО 52,2 мол.% Н_=17,7, при содержании 90 мол.% Н_=26,2. Видно, что при очень небольшом содержании воды функция Н_ резко возрастает. Это связано с тем, что для сольватации гидроксильного аниона воды не хватает, и поэтому он становится очень активным, отрывая протон даже от чрезвычайно слабых кислот. С помощью Н_ функции были определены значения рКа многих слабых CH-, NH- и ОН-кислот. Особенно важное значение имеет определение СН-кислотности, так как эти данные позволяют количественно оценить относительную стабильность карбанионов - очень важных интермедиатов в органическом синтезе. Данные по кислотности СН-кислот в ДМСО приведены в табл. 3.15 (разд. 3.5).��	К другим сильно основным средам относятся жидкий аммиак, гидразид или циклогексиламид щелочного металла. Очень основная система (Н_�SYMBOL 187 \f "Symbol"�30) была получена при растворении гидрида натрия в ДМСО при 65-70оС под азотом. Здесь основанием служит димсилнатрий (натриевая соль диметилсульфоксида):

	�

Иногда в качестве сильно основной среды используют растворы трет-бутилата калия в ДМСО.



3.3.5. Кислотность и основность в газовой фазе



	В 1960-х и 1970-х годах в результате развития новых масс-спектрометрических методов, в том числе метода ионного циклотронного резонанса и масс-спектрометрии высокого давления, появилась возможность исследовать перенос протона между двумя молекулами в газовой фазе, где нет никакой сольватации. В результате этих исследований неожиданно оказалось, что многие ряды относительной кислотности и основности в растворе, которые раньше легко объясняли собственными электронными и пространственными эффектами заместителей в молекулах, в газовой фазе полностью расстраиваются и даже обращаются, т.е. на самом деле связаны с сольватацией. В то же время обратили внимание на то, что ряды относительной реакционной способности в растворах часто обусловлены энтропийными, а не энтальпийными (энергетическими) эффектами (см. разд. 3.3.3,б). В данном разделе мы рассмотрим ряд удивительных результатов, полученных при изучении газофазной кислотности с целью обратить внимание на то, что эффекты сольватации часто могут перекрывать индуктивные, мезомерные и пространственные эффекты заместителей.

	В газовой фазе сольватация отсутствует. Поэтому можно определить собственную кислотность молекул и путем сравнения с кислотностью в растворах выяснить, как влияет сольватация.

	В качестве меры газофазной кислотности можно использовать взятую с обратным знаком энтальпию реакции присоединения протона к основанию, которая называется сродством к протону (П):

	А- (газ) + Н+ (газ)  �SYMBOL 174 \f "Symbol"�  АН (газ),   �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Но= -П(А-);

	В (газ) + Н+ (газ)  �SYMBOL 174 \f "Symbol"�  ВН+ (газ),   �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Но= -П(В)

Сродство к протону, взятое с положительным знаком, таким образом соответствует энтальпии диссоциации АН или ВН+.

	В табл. 3.8 приведены значения сродства к протону для нейтральных молекул (В) и анионов. Видно, что в газовой фазе протон чрезвычайно экзотермично присоединяется к любой молекуле, включая даже метан. Более того, в газовой фазе протон присоединяется даже к молекулам благородных газов:

	Не + Н+  �SYMBOL 174 \f "Symbol"�  НеН+,   �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Но= -42 ккал/моль;

	Хе + Н+  �SYMBOL 174 \f "Symbol"�  ХеН+,   �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Но= -124 ккал/моль.

Эти данные показывают, насколько нестабилен несольватированный протон (и вообще несольватирвованные ионы): в газовой фазе он присоединяется к молекулам, имеющим не только неподеленные электронные пары (NH3, H2O, HF и др.), но и имеющим электроны лишь �SYMBOL 115 \f "Symbol"�-типа (СН4). В последнем случае образуются трехцентровые двухэлектронные, так называемые "неклассические" ионы:

� EMBED ChemWindow.Document  ���

Таблица 3.8

Сродство к протону некоторых нейтральных молекул и анионов

Основание�(, ккал/моль�Основание�(, ккал/моль��Гидриды элементов�����CH4�126�CH3-�416��SiH4�146�SiH3-�369��NH3�2007�NH2-�400��PH3�185�PH2-�386��AsH3�175�AsH2-�356��H2O�164�HO-�391��H2S�170�HS-�3553��H2Se�170�HSe-�339��HF�131�F-�371��HCl�140�Cl-�333��HBr�141�Br-�323��HI�145�I-�313��Органические основания�����CH3O-�379�Н2С=О�168��CH3OH�182�(СН3)3С=О�202��C5H5OH�187�СН3СООС2Н5�205��CH3COOH�188�(С2Н5)2О�205��CF3COOH�167�Циклопропан�179��HC�SYMBOL 186 \f "Symbol"�CH�152�СН2=СН2�159��Бензол�178�Толуол�187��СН3СН3�147����	Особенно велико сродство протона к анионам (табл. 3.8), где рекорд принадлежит метильному аниону (�SYMBOL 68 \f "Symbol"�Но= -416 ккал/моль). Йодид-ион, слабейшее основание в воде (рКа(HI)�SYMBOL 187 \f "Symbol"�-10), в газовой фазе оказывается значительно более сильным основанием, чем аммиак. В целом, сродство к протону в газовой фазе зависит от типа молекул следующим образом:
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	Вследствие очень низкой абсолютной кислотности молекул в газовой фазе прямую ионизацию АН�SYMBOL 174 \f "Symbol"�А-+Н+ изучают очень редко. Обычно определяют положение равновесия в реакции переноса протона между кислотой А1Н (или В1Н+) и каким-нибудь основанием А2- (или В2) и получают шкалу относительной кислотности. Чтобы перейти к абсолютной шкале кислотности в газовой фазе необходимо, по крайней мере для одной кислоты, измерить �SYMBOL 68 \f "Symbol"�G для процесса прямой ионизации. В качестве такой кислоты можно взять HF, для которого были получены следующие темодинамические данные:

	�

	�SYMBOL 68 \f "Symbol"�Ho(HF)=371 ккал/моль,

	�SYMBOL 68 \f "Symbol"�So(HF)=19 кал/K.моль,

	�SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go(HF)=366 ккал/моль.

Величина �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go=366 ккал/моль соответствует рКа(HF)=268 (уравнение (3.16)), тогда как в воде рКа(HF) составляет всего лишь 3,18 (табл. 3.2).

	В табл. 3.9. приведены значения �SYMBOL 68 \f "Symbol"�So, �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Ho и �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go для ионизации в газовой фазе. Видно, что изменение энтропии �SYMBOL 68 \f "Symbol"�So ионизации невелико, и почти одинаково для всех кислот. Это означает, что величина �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go почти равна �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Ho, т.е. сродство к протону (П) достаточно верно характеризует абсолютную кислотность молекул Значения рКа в газовой фазе колоссально велики, независимо от того, HCl это или углеводород. В газовой фазе нет абсолютно сильных кислот; все кислоты слабые, поскольку протон и другие ионы в несольватированном состоянии существовать не склонны. Общий интервал изменения рКа в газовой фазе (�SYMBOL 68 \f "Symbol"�рКа=54 при переходе от NH3 к HNO3) не сильно отличается от интервала изменения рКа в воде (�SYMBOL 68 \f "Symbol"�рКа�SYMBOL 64 \f "Symbol"�50 при переходе от толуола к HI).

	На рис. 3.8 данные табл. 3.9 показаны в виде графика. Видно, что в целом никакой корреляции между кислотностью в газовой фазе и в воде нет. Тем не менее определенную симбатность можно найти, если рассматривать различные классы бренстедовских кислот по отдельности. Так, для галогеноводородных кислот (прямая а) порядок изменения кислотности как в воде, так и в газовой фазе один и тот же: HI>HBr>HCl>HF. Различие состоит в том, что интервал изменения рКа в воде приблизительно в 4 раза уже, чем в газовой фазе. Это связано с тем, что в воде протон и галогенид-ионы очень хорошо сольватированы, и вследствие этого сила кислот нивелируется (разд. 3.3.3.в).

Таблица 3.9

Термодинамика газофазной кислотной диссоциации

N

п/п�Газовая фаза�����рКа (в���Кислота*��SYMBOL 68 \f "Symbol"�So,

кал/К.моль��SYMBOL 68 \f "Symbol"�Нo,

ккал/моль��SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go,

ккал/моль�рКа (газ)�воде)

(табл. 5.4)��1�NH3�25�400�392�287��SYMBOL 187 \f "Symbol"�33��2�H2O�22�391�384�281� 15,7��3�CH3OH�22�379�378�273� 15,5��4�C6H5CH3�22�379�372�273��SYMBOL 187 \f "Symbol"�41��5�C2H5OH�22�376�369�271� 15,9��6�(CH3)2CHOH�22�374�368�269� 17,0��7�(CH3)3COH�22�373�367�268� 18,0��8�HF�19�371�366�268�  3,18��9�CH3SOCH3�24�375�366�268��SYMBOL 187 \f "Symbol"�33��10�CH3CN�26�373�364�267��SYMBOL 187 \f "Symbol"�25��11�C6H5C=C-H�26�370�362�266� 21��12�CH3COCH3�24�369�361�265� 20��13�C6H5NH2�24�367�360�264��SYMBOL 187 \f "Symbol"�27��14�CF3CH2OH�26�364�357�261� 12,4��15�C6H5COCH3�23�363�356�261� 19��16�CH3NO2�23�358�352�258� 10,2��17���21�356�350�256� 16,0��18�H2S�21�353�347�254�  7,0��19�HCN�25�353�346�253�  9,21��20�C6H5OH�23�351�344�252� 10,0��21�CH3COOH�23�348�341�250�  4,76��22�C6H5COOH�23�339�332�243�  4,20��23�HCl�18�333�328�240� �SYMBOL 187 \f "Symbol"�-7��24�CHCl2COOH�21�328�322�236�  1,26��25�HNO3�23�325�317�233� �SYMBOL 187 \f "Symbol"�-1,4��	* Названия органических кислот даны в табл. 3.2.

	** Рассчитано по уравнению

	Прямая в соответствует ионизации СН-кислот; наклон этой прямой dpKa(газ)/dpKa(H2O)�SYMBOL 187 \f "Symbol"�0,8, т.е. близок к единице. Вероятно, так и должно быть, поскольку вода плохо сольватирует как сами СН-кислоты, так и отрицательно заряженные карбанионы, поскольку связи С-Н и анионные центры С- мало склонны к образованию водородных связей (разд. 3.3.3.в). Кроме того, карбанионы, соответствующие СН-кислотам, рКа которых можно определить в водном растворе, как правило, характеризуются делокализованным по �SYMBOL 112 \f "Symbol"�-системе зарядом (мягкие основания), что уменьшает их склонность сольватироваться водой (жесткая кислота). Следовательно влияние сольватации в случае СН-кислот не так велико , и наклон близок к единице.

��

Рис. 3.8. Сравнение рКа в газовой фазе и воде. Номера точек соответствуют соединениям из табл. 3.9. Прямые: а - для HHal; б - для ОН-кислот; в - для СН-кислот. Для HBr и HI значения рКа рассчитаны с предположением, что �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go�SYMBOL 187 \f "Symbol"��SYMBOL 68 \f "Symbol"�Нo��	Но самые интересные выводы можно сделать из прямой б для ОН-кислот. Эта прямая имеет излом. В нижней части наклон прямой положителен, т.е. кислотность в газовой фазе и в воде уменьшается в одном и том же ряду:

HNO3>CHCl2COOH>C6H5COOH>CH3COOH>C6H5OH>CF3CH2OH>AlkOH

В верхней части наклон отрицателен, т.е. кислотность в газовой фазе и в воде изменяется в противоположных направлениях. на верхней части прямой б расположены вода и простые алкиловые спирты. В водном растворе кислотность уменьшается в ряду

	    CH3OH >	H2O>	C2H5OH >	(CH3)2CHOH >	(CH3)3COH

рКа (в воде)  15,5	  15,7	     15,9		    	17			18

Одно время считалось, что это связано с электронным эффектом метильных групп, так как при последовательном замещении атомов водорода в метильной группе метанола на метильные группы, обладающие (+I)-эффектом (раздел 2.2.1), алкоксидные ионы (сопряженные основания спиртов) должны дестабилизироваться, т.е. становиться более сильными основаниями. Однако в газовой фазе последовательности иная:

	    	(CH3)3COH>(CH3)2CHOH>C2H5OH >CH3OH>	H2O

рКа (газ)  	  268		     	269		271	        273	  281

	Эту последовательность нельзя объяснить (+I)-эффектом алкильных групп, который увеличивается в ряду

	СН3 < С2Н5 < изо-С3Н7 < трет-С4Н9

	Считается, что в газовой фазе главную роль играет внутримолекулярное взаимодействие отрицательного заряда (на атоме кислорода) с индуцированным под действием этого заряда диполем неполярной, но поляризуемой алкильной группы. Чем больше объем алкильной группы, тем она легче поляризуется (разд. 2.1.2), т.е. тем более способна взаимодействовать с отрицательным зарядом на кислороде:

�

Эта модель подтверждается тем, что в газовой фазе кислотность протонированных аминов уменьшается в ряду

	CH3NH3+ > C2H5NH3+ > (CH3)2CHNH3+ > (CH3)3CNH3+.

В данном случае объемистые алкильные группы стабилизируют уже не анион, а катион, т.е. недиссоциированную кислоту:
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Следовательно, в газовой фазе увеличение объема алкильной группы должно уменьшать кислотность солей аммония ( т.е. увеличивать основность аминов), что и наблюдается.

	Результаты, полученные в газовой фазе, показывают, что обращение ряда кислотности спиртов в воде (а также "неправильное" положение воды в ряду кислотности между метанолом и этанолом) связано исключительно с сольватацией, сила которой превосходит силу взаимодействия "ион-индуцированный диполь"

	В нижней части прямой б кислотность в воде и газовой фазе изменяется в одинаковой последовательности.. Точки, лежащие на этой части прямой б, относятся к ОН-кислотам, сильно отличающимся одна от другой по структуре: HNO3, карбоновым кислотам, фенолам, 2,2,2-трифторэтанолу. В этом случае, безусловно, первостепенную роль играют электронные эффекты заместителей, т.е. природа самой кислоты. Сильные электронные эффекты, например, (-I)-эффект группы CF3 в трифторэтаноле, менее искажаются сольватацией и поэтому, хотя эффекты сольватации и вносят свой вклад, трифторэтанол является более сильной кислотой по сравнению с алкиловыми спиртами как в газовой фазе, так и в воде.

	Одним из самых ярких примеров влияния сольватации может быть тот факт, что в газовой фазе толуол представляет собой более сильную кислоту, чем вода. Это значит, что бензильный анион (С6Н5СН2-), встретившись с молекулой воды, не будет с  ней реагировать, а в лучшем случае будет образовывать водородную связь (С6Н5СН2-...НОН). В воде же бензилнатрий (С6Н5СН2-Na+) мгновенно гидролизуется до толуола и NaOH, и этот процесс идет очень бурно с выделением тепла.



3.3.6. Кислотно-основной катализ



	Очень многие органические реакции катализируются кислотами или основаниями, а некоторые из них ускоряются как в кислой, так и в щелочной среде. Кислотно-основной катализ экспериментально легко распознается по кривым зависимости логарифма константы скорости (lgk) реакции от рН, Но или другой функции кислотности (см. разд. 3.3.4). Характерные зависимости lgk от рН показаны на рис. 3.9.

�

Рис. 3.9. Зависимость lgk от рН для различных типов кислотного или основного катализа

Кривая а соответствует реакции, которая катализируется кислотой, но не основанием, а кривая г - реакции, катализируемой основанием, но не кислотой. Горизонтальные участки на этих кривых отражают скорость "некаталитической" реакции (а точнее реакции, катализируемой водой или молекулами другого растворителя). Кривая б показывает, что данная реакция катализируется и кислотой, и основанием, причем ее минимум не обязательно расположен в районе рН 7, а может быть смещен в сторону более низких или более высоких значений, в зависимости от того, чем эффективнее катализируется данная реакция: кислотой или основанием. Кривая в отвечает двухстадийной реакции, когда одна стадия ингибируется при добавлении кислоты, а другая стадия при  этом ускоряется. Например, образование оксимов в реакции кетонов с гидроксиламином замедляется в кислой среде из-за дезактивации гироксиламина протонированием, но вторая стадия этой реакции - дегидратация, - катализируется кислотой, и поэтому замедляется при высоких рН. Во всех случаях наклоны прямых на рис. 3.9 должны быть равны �SYMBOL 177 \f "Symbol"�1, поскольку скорости таких реакций обычно пропорциональны концентрации [H3O+] или [OH-].



3.3.6.а. Принцип стационарности



	В большинстве случаев органические реакции не элементарны, а состоят из двух или большего числа дискретных стадий. В ходе реакций образуются интермедиаты, которые, как правило, мало устойчивы. Рассмотрим следующую двухстадийную реакцию:

�

Скорость образования продуктов равна константе скорости к2, умноженной на концентрацию интермедиата. Если интермедиат нестабилен (т.е. обладает высокой энергией), то его концентрация на всех стадиях реакции будет мала, и можно допустить, что она будет постоянна. Это приближение называют принципом стационарных концентраций или принципом стационарности. Из него следует, что скорость образования интермедиата в точности равна скорости его деструкции:

	к1[реагенты] = к-1[интермедиат] + к2[интермедиат].

Таким образом, скорость реакции определяется выражением

	скорость = к2[интермедиат] = �EMBED Equation ���.			(3.21)

Это выражение моно представить в форме

		скорость = �EMBED Equation ���,

где z=к-1/к2 - фактор распределения, показывающий, в какой мере интермедиат склонен превращаться назад в реагенты, а не переходить в продукты реакции.

	Если к2>>к1 (т.е. z�SYMBOL 174 \f "Symbol"�0), то уравнение (3.21) упрощается:

	скорость = к1[реагенты].

Это означает, что каждая молекула интермедиата быстро дает продукты, и стадией, определяющей скорость всей реакции (лимитирующей стадией) является образование интермедиата (рис. 3.10,а). В такой реакции никакие события, происходящие после первой стадии, не дают кинетического эффекта. В уравнение для скорости не входят концентрации никаких частиц, участвующих в реакции мосле первой стадии, поэтому на основании кинетического анализа нельзя сказать, через сколько стадий проходит реакция после образования интермедиата. Реакция неотличима от простого одностадийного процесса, и, чтобы доказать ее сложность, нужны некинетичеаские методы. Иногда это сделать легко: например, в реакции типа

�

частица D входит в состав продуктов, но не входит в кинетическое уравнение.

�

Рис. 3.10. Зависимость свободной энергии от координаты реакции (R - реагенты, I - интермедиат, P - продукты). а - k2>>k-1; б - k-1>>k2. �SYMBOL 68 \f "Symbol"�G# - свободная энергия активации лимитирующей стадии

	В реакциях такого типа изменение частицы D не может влиять на скорость, и поэтому реакции с различными D (D1, D2, D3...) идут с одинаковой скоростью. Так, катализируемое щелочами галогенирование ацетона хлором, бромом и иодом идет с одинаковой скоростью и подчиняется следующему кинетическому уравнению:

	скорость = к[СН3СОСН3][ОН-].

Следовательно, можно предложить такой механизм:

�

	Теперь рассмотрим случай, когда k-1>>k2 (z�SYMBOL 174 \f "Symbol"��EMBED Equation ��� ). Для такой реакции

	скорость = (k1k2/k-1)[реагенты] = k1k2[реагенты] .

Это означает, что в реакции быстро устанавливается равновесие между реагентом и интермедиатом (константа равновесия k1), а лимитирующей стадией всей реакции является переход интермедиата в продукты (рис. 3.10,б). В этом случае реагент D, который вступает в реакцию на второй стадии, входит в кинетическое уравнение, и общий кинетический порядок реакции может быть третьим:

	�

	скорость = k1k2[A][B][C].

Такой случай наблюдается при катализируемой кислотами этерификации уксусной кислоты этанолом:

�

	Если фактор распределения z�SYMBOL 187 \f "Symbol"�0,5, т.е. интермедиат I переходит в реагенты и продукты в сравнимой пропорции, то уравнение (3.21) нельзя упростить, и может наблюдаться сложная кинетическая картина:

�

	скорость = � EMBED Equation.2  ���.

Такая реакция имеет первый кинетический порядок по [A] и [B], но ее зависимость от [D] может быть разной. Если концентрация очень низка, то       k-1>>k2[D] и реакция имеет общий третий порядок, а ее скорость определяется стадией k2. Если концентрация [D] очень велика, то может случиться, что k2[D] станет значительно больше, чем k-1, лимитирующей стадией станет k1, [D] исчезнет из кинетического уравнения, и реакция будет иметь общий второй порядок: первый по [A] и первый по [B]. Между этими крайними случаями простой зависимости скорости реакции от концентрации [D] наблюдаться не будет.

	Если в реакции образуется достаточно стабильный интермедиат, то с течением времени он сначала будет накапливаться в реакционной вмеси, а затем его концентрация будет падать. В таком случае принцип стационарности применяться не может, но зато появляется возможность прямого изучения интермедиата (например, спектроскопически).



3.3.6.б.Специфический кислотный или основной катализ



	Между атомами электроотрицательных элементов (O, N и др.) перенос протона происходит очень быстро (см. разд. 2.3.2, гл. 2); поэтому во многих реакциях вначале устанавливается равновесие между реагентом R и его сопряженной кислотой RH+, а затем RH+ в лимитирующей скорость стадии образует продукт P. В случае водных растворов

	�
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Применяя принцип стационарности, получаем

	скорость = К1к2[R][H3O+].

Такая кинетика характерна, например, для гидролиза эфиров карбоновых кислот RCOOR в кислой среде. Протон, захваченный на первой стадии, возвращается в среду на второй стадии, и, следовательно, концентрация [H3O+] в ходе реакции остается постоянной. По этой причине [H3O+] можно исключить из выражения для скорости, и тогда получится уравнение реакции псевдопервого порядка, в которое не входит концентрация катализатора [H3O+]:

	скорость = К1к2[R]

Тем не менее катализ легко обнаружить, если изучать кинетику при разных рН; тогда мы найдем, что константа скорости реакции псевдопервого порядка увеличивается пропорционально увеличению [H3O+] (рис. 3.9).

	Если скорость реакции пропорциональна только концентрации [H3O+] (т.е. обратно пропорциональна рН), то такой случай называется специфическим кислотным катализом. В неводных средах специфический кислотный катализ осуществляется молекулами протонированного растворителя, например, NH4+ в жидком аммиаке, СН3СООН2+ в уксусной кислоте, H3SO4+ в 100%-ной H2SO4 и т.д. Кислота, сопряженная нейтральной молекуле растворителя, называется ионом лиония; следовательно, специфический кислотный катализ - это катализ ионами лиония.

	Аналогично, если скорость реакции пропорциональна только концентрации гидроксильных ионов [OH-] (т.е. рН), то это означает, что наблюдается специфический основной катализ. С точки зрения механизма реакция, специфический основной катализ означает, что реакция начинается с быстрого отрыва протона от реагента гидроксильным ионом:

	�
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	скорость = К1к2[RН][ОH-].

Примером такой реакции является альдольная конденсация:

�

	Основание, сопряженное нейтральной молекуле протонного растворителя, называется лиатным ионом; следовательно, специфический основной катализ - это катализ лиатным ионом (например, СН3О- в СН3ОН, димсиланионом CH3SOCH2- в ДМСО и т.д.).



3.3.6.в. Общий кислотный и общий основной катализ



	Скорость реакций, катализируемых кислотами и основаниями, не во всех случаях контролируется только значением рН раствора. Например, гидролиз этилового эфира ортоуксусной кислоты в мягких условиях можно остановить на стадии этилацетата:

�

Эта реакция катализируется кислотами, но не катализируется основаниями. В мета-нитрофенолятном буферном растворе при фиксированном значении рН скорость реакции не постоянна, а увеличивается при концентрации буфера*. Это означает, что кроме Н3О+ реакция катализируется также недиссоциированным мета-нитрофенолом (АН). Общая скорость, таким образом, является суммой скоростей параллельных реакций, одна из которых катализируется Н3О+, другая АН, а третья, "некаталитическая", реакция на самом деле катализируется самой водой: 
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В данном случае к1=2,1.104, к2=1,7.10-3 и к3=10-7 л/моль.с.

	Рассмотренная реакция является примером общего кислотного катализа, который характеризуется тем, что катализатором является любая кислота (мета-нитрофенол, вода), присутствующая в растворе, а не только сопряженная кислота растворителя (Н3О+). Наблюдаемая константа скорости в случае общего кислотного катализа, таким образом, определяется выражением

	кнабл=�EMBED Equation ���кi[HAi].

Аналогично, общий основной катализ описывается уравнением

	кнабл=�EMBED Equation ���кi[Вi],

где Вi - каждое конкретное основание, содержащееся в растворе. Примером такой реакции является гидролиз уксусного ангидрида в водном ацетатном буфере:

�

	Общий кислотный катализ обычно проявляется в том случае, когда перенос протона между субстратом и основанием является медленным процессом. Как правило, это характерно для СН-кислот и С-оснований (см. разд. 3.5.1). Рассмотрим несколько хорошо исследованных примеров.

	Известно, что образование енолят-анионов, например, из ацетальдегида является медленным процессом:

�

Это приводит к кинетическому уравнению

	скорость=кi[RH][Вi],

где RH - органический субстрат, в данном случае ацетальдегид, являющийся СН-кислотой. Если в растворе содержится несколько оснований Вi, то каждое из них катализирует реакцию путем отщепления протона от RH с собственной скоростью. Общая скорость реакции будет суммой скоростей этих отдельных реакций.

	В кислотном гидролизе виниловых эфиров медленной стадией является присоединение протона по двойной связи, т.е. С-протонирование:
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В этом случае действует общий кислотный катализ.

	При енолизации ацетальдегида в буферных растворах сначала происходит быстрое протонирование по кислороду, а затем медленный перенос протона от углерода к основанию Аi-:
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В этом случае

	скорость=к1к2[R][H3O+][Аi-].

Поскольку константа диссоциации �EMBED Equation ���,

	скорость=КaiК1к2[R][АiН].				(3.22)

Это уравнение отражает общий кислотный катализ кислотой АiН. На первый взгляд кажется довольно странным, что реакция, медленной стадией которой является атака основанием, катализируется кислотой. Однако концентрация [АiН] связана с концентрацией как [H3O+], так и [Аi-], т.е. увеличение [АiН] приводит к увеличению [H3O+], а также [Аi-] (и следовательно [RН]). Такой тип реакции называется общеосновным-специфически-кислотным катализом. Соответствующий механизм для общего основного катализа называется общекилотным-специфически-основным катализом:

	�
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	скорость=КbiК1к2[RH][Bi].

	В некоторых случаях реакции имеют механизм, по кинетическому уравнению похожий на общий кислотный катализ, но без полного переноса протона от кислоты к субстрату. Реакция может ускоряться просто образованием водородной связи между R и АiН:

	�

	скорость=К1к2[R][АiН].

	Комплексы, подобные В...НАi могут образовываться не только с кислотами Бренстеда, но и с кислотами Льюиса, т.е. реакции могут катализироваться не только протоном, но и ионами металлов. Например, щавелевоуксусная кислота склонна к реакции декарбоксилирования:
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Эта реакция идет через анион кислоты и катализируется ионом Al3+; при этом образуется комплекс, в котором разрыв связи С-С облегчен поляризующим действием иона алюминия:

�

	Кислотно-основные реакции являются причиной каталитического действия многих ферментов. Так, химотрипсины катализируют гидролиз сложных эфиров и амидов в нейтральной среде. В этой реакции осуществляется внутримолекулярных общий кислотный и основной катализ двухстадийного переноса ацильной (R-CO-)-группы, - сначала от субстрата к оксиметильной группе серина, а затем при гидролизе ацилсерина. Третичная структура фермента такова, что три аминокислоты остатка (всего их 245), а именно аспарагиновой кислоты (N 102 в цепи), гистидина (N 57) и серина (N 195), идеально расположены в пространстве для переноса протона:
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3.3.7. Уравнение Бренстеда



	В 1920-х годах Бренстед и Педерсен получили экспериментальные данные, показывающие, что чем сильнее соединение AiH (или Bi) как кислота (или основание), тем оно эффективнее как общий кислотный (основной) катализатор. Это означает, что поведение кислот и оснований при ионизации (обмен протона с растворителем) тесно связано с их поведением как общих кислотных и основных катализаторов. Соотношение межу силой кислоты или основания и скоростью катализируемых ими реакций называется каталитическим законом Бренстеда. Этот закон записывается следующим образом:

	lgka=�SYMBOL 97 \f "Symbol"�lgKa(AH)+const,

	lgkb=-�SYMBOL 98 \f "Symbol"�lgKa(BH+)+const,

где ka и kb -константы скорости реакций, катализируемых кислотами и основаниями соответственно; Ka(AH) и Ka(BH+) - константы диссоциации катализаторов; �SYMBOL 97 \f "Symbol"� и �SYMBOL 98 \f "Symbol"� - коэффициенты Бренстеда, не зависящие от природы АН или BH+, а зависящие только от типа реакции и условий ее проведения. Поскольку lgKa=-рКа,

	lgka=-�SYMBOL 97 \f "Symbol"�рKa(AH)+const,				(3.23)

	lgkb=�SYMBOL 98 \f "Symbol"�рKa(BH+)+const.				(3.24)

Другими словами, изменение свободной энергии  �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go при кислотно-основном равновесии пропорционально изменению свободной энергии активации �SYMBOL 68 \f "Symbol"�G# (раздел 3.3.7.г) при переходе от реагентов к переходному состоянию переноса протона.

Для кислот

	� EMBED ChemWindow.Document  ���

	� EMBED ChemWindow.Document  ���

-�SYMBOL 68 \f "Symbol"�G# пропорционально �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go.

Для оснований:

	

	� EMBED ChemWindow.Document  ���

	� EMBED ChemWindow.Document  ���

	�SYMBOL 68 \f "Symbol"�G# пропорционально �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go

	Уравнение Бренстеда является одним из соотношений линейности свободных энергий (так как �SYMBOL 68 \f "Symbol"�G# пропорционально �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go и тесно связано с уравнением Гаммета (разд. 3.4.5).



3.3.7. Величина и смысл коэффициентов Бренстеда



Общий кислотный и общий основной катализ с медленным переносом протона



	В типичном случае общего кислотного или общего основного катализа перенос протона от АН к R или от RH к В является самой медленной стадией общего многостадийного процесса (разд. 3.3.6.в). Рассмотрим, например, энергетический профиль реакции для общего основного катализа, когда скорость реакции контролируется переносом протона от реагента RH к катализатору Во (рис. 3.11,а). Энергетический профиль можно представить как результат наложения друг на друга отдельных параболических кривых потенциальной энергии для RH и ВоН+, соответствующих растяжению связи R-H при переходе от (RH+Bo) к переходному состоянию (R...H...Bo) и растяжению связи Во-Н при переходе от (BoH++R-) к этому же переходному состоянию (последний процесс происходит в обратной реакции; (рис. 3.11.б).

�

Рис. 3.11. Реакция переноса протона (а), ее моделирование двумя кривыми растяжения связей (б) и вывод соотношения Бренстеда (в)

Теперь изменим катализатор Во на немного более слабое основание Bi. Энергия сопряженной кислоты BiH+ будет немного выше энергии ВоН+, а если Bi и Во не очень отличаются по типу и строению (например, Bi и Во - два замещенных в кольцо анилина; однако нельзя брать случаи, когда, например, Вi=анилин, а Во=СН3О-), то форма двух кривых BH+ будет одинакова, и просто одна парабола будет вертикально сдвинута относительно другой без изменения (рис. 3.11,в). Разность свободных энергий активации �SYMBOL 68 \f "Symbol"��SYMBOL 68 \f "Symbol"�G# для двух реакций RH+Во и RH+Bi в таким случае будет приблизительно пропорционально разности свободных энергий �SYMBOL 68 \f "Symbol"��SYMBOL 68 \f "Symbol"�Gо для равновесной диссоциации ВоН+ и BiH+. Если представить ветви парабол в области пересечения параллельными прямыми, то из рис. 3.11,в следует:

	�SYMBOL 68 \f "Symbol"��SYMBOL 68 \f "Symbol"�G#=�EMBED Equation ����SYMBOL 68 \f "Symbol"��SYMBOL 68 \f "Symbol"�Gо,

т.е.

lg[kb(i)/kb(0)]=�EMBED Equation ���lg[Kb(i)/Kb(0)]=-�SYMBOL 98 \f "Symbol"�[pKa(BH+)-pKa(BoH+)].

Таким образом, величина коэффициента Бренстеда �SYMBOL 98 \f "Symbol"� (и, аналогично, для кислотного катализа величина �SYMBOL 97 \f "Symbol"�) зависит от наклона кривых для RH и BH+ в точке их пересечения. Как показано на рис. 3.12, величина коэффициента Бренстеда должна лежать в пределах от 0 до 1, т.е.

	0�SYMBOL 163 \f "Symbol"��SYMBOL 98 \f "Symbol"��SYMBOL 163 \f "Symbol"�1 для реакции RH+B �SYMBOL 174 \f "Symbol"� R-+BH+

и

	0�SYMBOL 163 \f "Symbol"��SYMBOL 97 \f "Symbol"��SYMBOL 163 \f "Symbol"�1 для реакции R+АН �SYMBOL 174 \f "Symbol"� RН++А-.

Если кривые пересекаются в вершине параболы RH, то �SYMBOL 98 \f "Symbol"�=0 (рис. 3.12,а), и перенос протона происходит без затраты энергии. Такую реакцию практически реализовать очень трудно, так как при больших скоростях переноса протона лимитирующей стадией может стать процесс образования комплекса соударения RH с В, и наблюдаемая величина практически будет следствием диффузионного контроля, а не характера пересечения энергетических кривых. Следовательно, �SYMBOL 97 \f "Symbol"��SYMBOL 174 \f "Symbol"�0, �SYMBOL 98 \f "Symbol"��SYMBOL 174 \f "Symbol"�0, если скорость переноса протона контролируется диффузией реагентов. Если кривые пересекаются в вершине парабола ВН+, то �SYMBOL 98 \f "Symbol"�=1 (рис. 3.12,в). В этом случае реагенты переходят в продукт путем постепенного подъема по склону энергетической поверхности, и "яма" на кривой ВН+ фактически является высшей точкой поверхности. Очевидно, что �SYMBOL 97 \f "Symbol"��SYMBOL 174 \f "Symbol"�1 (�SYMBOL 98 \f "Symbol"��SYMBOL 174 \f "Symbol"�1) характерны для очень медленных процессов переноса протона (реакция очень слабых кислот с очень слабыми основаниями).

	Наиболее часто в практике встречаются случаи, когда 0<�SYMBOL 97 \f "Symbol"�(�SYMBOL 98 \f "Symbol"�)<1 (рис. 3.12,б).
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Рис. 3.12. Физический смысл коэффициента Бренстеда. а - tg�SYMBOL 113 \f "Symbol"��SYMBOL 174 \f "Symbol"�0; по энергии и структуре переходное состояние (R...H...B) очень близко к реагентам (RH+B). б - обычная реакция. в - переходное состояние очень близко к продуктам реакции (R-+BH+); tg�SYMBOL 113 \f "Symbol"��SYMBOL 174 \f "Symbol"�1

	Таким образом, величина коэффициента Бренстеда проливает свет на структуру переходного состояния. Если �SYMBOL 97 \f "Symbol"�(�SYMBOL 98 \f "Symbol"�) малы по величине, то структура переходного состояния близка к структуре реагентов, активационного барьера почти нет, и лимитирующей стадией может быть диффузия реагентов друг к другу. Если �SYMBOL 97 \f "Symbol"�(�SYMBOL 98 \f "Symbol"�) приближается к единице, то структура переходного состояния близка к структуре продуктов реакции.



Общий кислотный и общий основной катализ с быстрым переносом протона



	Если перенос протона между катализатором и субстратом происходит быстро и при этом вначале устанавливается кислотно-основное равновесие с образованием сопряженной кислоты (или сопряженного основания) субстрата, которая дальше превращается в продукты (енолизация ацетальдегида; разд. 3.3.6.в), то смысл коэффициента Бренстеда будет немного иной. Для общего кислотного катализа

	�
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	На основании уравнения (3.22) можно написать

	Кнабл=Ка(АН).К1.к2

или

	lgкнабл=lgКа+lgК1+lgк2

Применяя уравнение Бренстеда (3.24) для основного катализа на второй стадии, получим

	lgкнабл= -�SYMBOL 98 \f "Symbol"�lgКа(АН)+const.

Следовательно,

	lgкнабл=(1-�SYMBOL 98 \f "Symbol"�)lgКа(АН)+lgК1+const.

К1 не зависит от природы катализатора АН, и поэтому полученное соотношение будет нормальным уравнением Бренстеда для кислотного катализа с коэффициентом

	�SYMBOL 97 \f "Symbol"�=1-�SYMBOL 98 \f "Symbol"�					(3.25)

	Это тоже очень важное соотношение. Когда серия кислот АН реагирует с одним и тем же основанием В, сумма коэффициентов для прямой реакции

	�

и обратной реакции

	�

равна единице, поскольку

lgК=lgкАН-lgka= -pKa(АН)+pKa(BH+),

где К=кАН/кА- - константа равновесия АН+В  ВН++А-.

	Подставляя уравнение (3.23), получаем

	lgкА-=(1-�SYMBOL 97 \f "Symbol"�)рКа(АН)+lgКа(ВН+)+const.

Таким образом, коэффициент �SYMBOL 98 \f "Symbol"� для обратной реакции равен 1-�SYMBOL 97 \f "Symbol"�, где �SYMBOL 97 \f "Symbol"� - коэффициент для прямой реакции кАН.



3.3.7. Аномальные коэффициенты Бренстеда �SYMBOL 97 \f "Symbol"�(�SYMBOL 98 \f "Symbol"�)<0 и �SYMBOL 97 \f "Symbol"�(�SYMBOL 98 \f "Symbol"�)>1



	Кислоты Бренcтеда состоят из протона и его переносчика (сопряженного основания). В переходном состоянии переноса протона протон лежит посредине между старым основанием, отдающим его и новым основанием, которое его забирает. В продукте реакции протон целиком принадлежит новому основанию. Чем более полно в переходном состоянии протон переносится к основанию, т.е. чем ближе переходное состояние к продукту, тем больше влияние структурных изменений (введения заместителей в молекулу кислоты или основания) на константу скорости должно походить на влияние этих же структурных изменений на константу равновесия.

	В соответствии с рис. 3.12, чем ближе величина �SYMBOL 98 \f "Symbol"� к единице, тем больше степень переноса протона к основанию, а чем меньше �SYMBOL 98 \f "Symbol"�, тем меньше степень образования связи протона в основанием в переходном состоянии. Аналогично высокие и низкие значения �SYMBOL 97 \f "Symbol"� связаны соответственно со значительным и незначительным переносом протона от кислоты в переходном состоянии.

	Такая точка зрения на смысл коэффициентов �SYMBOL 97 \f "Symbol"� и �SYMBOL 98 \f "Symbol"�, обоснованная на рис. 3.12, тем не менее не объясняет экспериментально обнаруженные случаи, когда эти коэффициенты были отрицательны или больше единицы. Например, для нитроалканов �SYMBOL 97 \f "Symbol"�=-0,48:

�

	Для реакции серии 1-арил-2-нитропропанов наблюдалась корреляция скоростей переноса протона к лиатному иону ОН- в водном метаноле с рКа в соответствии с законом Бренстеда, но при этом �SYMBOL 97 \f "Symbol"�=1,68:
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Из уравнения (3.25) следует, что для обратной реакции �SYMBOL 98 \f "Symbol"�= -0,68. Возникают вопросы: как может быть, что степень переноса протона в переходном состоянии больше, чем в продукте, где протон полностью перешел к основанию? Почему формально оказывается, что в обратной реакции принимающий протон атом углерода в переходном состоянии оказывается менее связанным с протоном, чем в анионе, где протон вообще отсутствует? Как связать значения �SYMBOL 97 \f "Symbol"�=1,68 или �SYMBOL 98 \f "Symbol"�= -0,68 с нормальной величиной �SYMBOL 98 \f "Symbol"�=0,5, наблюдавшейся при отщеплении протона от C2H5NO2 под действием различных аминов?

	Одно из объяснений необычного поведения 1-арил-2-нитропропанов при депротонировании состоит в утверждении, что в данном случае энергия переходного состояния при изменении Ar изменяется сильнее, чем энергия конечного продукта (аниона). Это значит, что при изменении арильной группы (например, при введении заместителя в бензольное кольцо) парабола АН не просто передвигается вертикально вверх или вниз, но и меняет свою форму, т.е. становится или более, или менее крутой (ср. рис. 3.11). Реакции нитроалканов уменьшают уверенность в том, что �SYMBOL 97 \f "Symbol"� и �SYMBOL 98 \f "Symbol"� характеризуют степень переноса протона в переходном состоянии. Однако в большинстве других случаев это предположение справедливо и обычно согласуется в данными о строении переходного состояния, полученными совершенно иными методами. Поэтому уравнение Бренстеда используется очень широко.



3.3.7.в. Кривизна графиков Бренстеда



	Если ряд кислот (АН) с разными рКа реагирует с одним и тем же основание В, то в пределе коэффициент �SYMBOL 97 \f "Symbol"� должен меняться от 0 до 1:
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Если кислота АН очень слабая (т.е. ее сопряженное основание А- намного сильнее принимающего протон основания В), то переходное состояние должно достигается только при почти полном переносе протона (�SYMBOL 97 \f "Symbol"��SYMBOL 174 \f "Symbol"�1). С другой стороны, когда сопряженное основание кислоты АН значительно слабее В, переходное состояние достигается рано (по координате реакции), и �SYMBOL 97 \f "Symbol"� имеет низкую величину (напомним, что �SYMBOL 97 \f "Symbol"�=0 может означать переход к лимитирующей стадии диффузии; см. выше). Таким образом, при широком варьировании НА �SYMBOL 97 \f "Symbol"� будет меняться и графики Бренстеда не будут линейными.

	И действительно, кривизна графиков Бренстеда иногда наблюдалась на практике, но не так часто, как следовало бы ожидать.



3.3.7.г. Термодинамика общего кислотного и основного катализа



	Параметры активации. Главное уравнение термодинамики в применении к скоростям реакций записывается следующим образом:

	�SYMBOL 68 \f "Symbol"�G#=�SYMBOL 68 \f "Symbol"�H#-T�SYMBOL 68 \f "Symbol"�S#						(3.26)

где значком # обозначается, что берется разность между переходным состоянием и реагентами.

	Свободная энергия активации пропорциональна логарифму константы скорости: �SYMBOL 68 \f "Symbol"�G#= -2,3RTlgk. Энтальпия активации в одностадийных реакциях или в многостадийных реакциях, медленной стадией которых является первая, всегда положительна, и лишь в редких случаях используется для установления механизма, однако энтропия активации �SYMBOL 68 \f "Symbol"�S#=Sо (переходное состояние) - Sо (реагенты) в этом отношении очень информативна. Как и в случае �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Sо (раздел 3.3.3.а), �SYMBOL 68 \f "Symbol"�S# можно представить как сумму изменений поступательных, колебательных и вращательных степеней свободы. Чем более упорядоченно друг относительно друга расположены атомы реагирующих молекул в переходном состоянии по сравнению с исходным, и чем более сольватировано переходное состояние по сравнению с исходным, тем �SYMBOL 68 \f "Symbol"�S# более отрицательна. Типичные значения энтропии активации для главных типов органических реакций приведены в табл. 3.1.

Таблица 3.10.

Типичные значения logА и �SYMBOL 68 \f "Symbol"�S# для реакций разных типов

Тип реакции (пример)�logA��SYMBOL 68 \f "Symbol"�S#, кал/К.моль��Мономолекулярная диссоциация

А-В �SYMBOL 174 \f "Symbol"� А+В�15-17 (с-1)�+8 до +17��Мономолекулярное отщепление

>CX-CY< �SYMBOL 174 \f "Symbol"� >C=C<+XY�12,5-14 (с-1)�-3 до +4��Мономолекулярная перегруппировка�9-13 (с-1)�-20 до 0��Бимолекулярная ассоциация

А+В �SYMBOL 174 \f "Symbol"�  А-В�9-10,5 (л/моль.с)�-20 до -15��Бимолекулярное замещение

А+И-С �SYMBOL 174 \f "Symbol"� А-В+С�7-11 (л/моль.с)�-30 до -10��Бимолекулярная многоцентровая реакция�5-9 (л/моль.с)�-40 до -20��	Экспериментально величины �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Н# и �SYMBOL 68 \f "Symbol"�S# можно определить из уравнения Аррениуса:

	к=Ае-Ea/RT,

где Ea - энергия активации реакции, которая определяется из температурной зависимости логарифма константы скорости (из наклона прямой в координатах lgk-1/T); А - предэкспоненциальный множитель. Энергия активации связана с энтальпией активации:

	�SYMBOL 68 \f "Symbol"�Н#=Еа-nRT,

где n - порядок реакции, а предэкспоненциальный множитель связан с энтропией активации соотношением

	A=(kT/h)ene�SYMBOL 68 \f "Symbol"�S#/R,

где k - постоянная Больцмана; h - постоянная Планка; R - газовая постоянная. Значения logA для разных реакций также даны в табл. 3.10.

	Термодинамические причины общего кислотного (и основного) катализа. Как уже упоминалось в разделах 3.3.6.б и 3.3.6.в, отличие общего кислотного катализа от специфического катализа ионом лиония состоит в том, что в первом случае в реакции участвует сопряженное основание катализирующей кислоты. Ниже приведены упрощенные схемы переноса протона в воде:

� EMBED ChemWindow.Document  ��� �� EMBED ChemWindow.Document  �����Специфический кислотный катализ R+H++(m+n)H2O�Общий основной катализ

R+H++А-+(m+n)H2O��	При сравнении этих двух схем видно, что в случае общего кислотного катализа из-за включения А- в переходное состояние будет происходить дополнительная потеря поступательной и колебательной энергии. Расчеты показывают, что такая потеря составит 15-20 кал/(К.моль) что должно уменьшить скорость реакции в 103-104 раз. Почему же реакция не идет по пути взаимодействия только с ионом лиония, а еще и выбирает такой обременительный путь?

	Ответ состоит в том, что включение сопряженного основания в переходное состояние скомпенсирует связанную с этим потерю энтропии. Если сопряженное основание является анионом А-, а остальная часть переходного состояния несет положительный заряд, то электростатическое взаимодействие может скомпенсировать потерю поступательной и вращательной энтропии. Другими словами, включение основания может понизить энтальпию активации. Например, при гидролизе триэтилортоацетата в случае специфического кислотного катализа образуется обладающий высокой энергией протонированный катион, а при общем кислотном катализе такой катион не образуется:
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�

Для данной реакции энергетически (�SYMBOL 68 \f "Symbol"�G#) выгоднее идти по второму пути, с потерей энтропии из-за включения в переходное состояние сопряженного основания кислоты АН, но зато с низкой энтальпией, чем преодолевать высокий барьер на стадии образования протонированного катиона - сопряженной кислоты орто-эфира.



3.3.7.д. Влияние на механизм времени жизни интермедиата



	Если в реакции образуется некий интермедиат, то механизм реакции зависит от времени его жизни. Если интермедиат разлагается мономолекулярно со скоростью большей, чем 1013 с-1 (предельное значение частоты колебаний), или бимолекулярно со скоростью большей, чем 5.109 л/(моль.с) (предел скорости диффузии), то фактически его не существует, и реакцию нужно рассматривать как согласованный процесс с одновременным разрывом старых и образованием новых связей. Если интермедиат имеет большое время жизни, то он может существовать, но вопрос о том, пойдет ли реакция через него или найдет другой, более легкий, согласованный путь, зависит от строения субстрата, второго реагента, среды, присутствия катализаторов и т.п.

	Чтобы проиллюстрировать связь между типом кислотно-основного катализа и времени жизни интермедиата, рассмотрим реакцию присоединения тиолов и тиолят-ионов к молекуле ацетальдегида. В обобщенном виде механизм нуклеофильного присоединения по карбонильной группе можно записать следующим образом:

�(3.27),

где Nu- - анион нуклеофила; k=kAH[AH] - константа скорости протонирования ионного интермедиата I-. Время жизни интермедиата  I-зависит от склонности Nu- к отщеплению от этого интермедиата (k-1 в табл. 3.11) и скорости протонизации I- (kAH[AH]) В первой реакции анион C2H5S- является сильнейшим нуклеофилом (см. разд. 9.5.в, гл. 9), и следовательно, очень плохой уходящей группой. Этот анион плохо отщепляется от I-, и поэтому k-1 не очень велика. Протонизация I- идет гораздо быстрее, чем обратное отщепление C2H5S-; следовательно, медленной стадией всего процесса будет стадия k1. Кислота АН участвует в реакции только после наиболее медленной стадии k1, и никакого катализа наблюдаться не будет (коэффициент Бренстеда �SYMBOL 97 \f "Symbol"�=0).

Таблица 3.11

Механизм присоединения тиолятов и тиолов к ацетальдегиду

Nu�к-1 (с-1)��SYMBOL 97 \f "Symbol"��Механизм��C2H5S-�6.106�0�некаталитический��CH3O-C(O)-CH2S-�7.107�см. рис. 3.12�захват I- кислотой АН��ArS-�108-1010�0,16-0,26�Н-связывание (предассоциация)��RSH�очень быстро��SYMBOL 187 \f "Symbol"�0,7�согласованный��CF3CH2ОH (+CH2=O)��SYMBOL 187 \f "Symbol"�1013�0,30�согласованный��	При введении электроноакцепторной группы -СООСН3 анион тиолята становится менее нуклеофильным и более склонен отщепляться от I-, т.е. к-1 увеличивается. Поскольку �SYMBOL 68 \f "Symbol"�G#-1 уменьшается, вторая стадия (к2) уже может влиять на скорость. Так, если I- достаточно быстро отщепляет Nu-, то буферная кислота НА может увеличивать  общую скорость реакции (3.27), захватывая I- и таким образом конкурируя или совсем подавляя реакцию к-1. Для Nu= СН3ООССН2S- в отсутствие АН к-1�SYMBOL 187 \f "Symbol"�к2 (протонизация осуществляется растворителем, т.е. водой). При низких концентрациях [AH] скорость реакции (3.27) возрастает вследствие увеличения скорости второй стадии. Теперь проявляется общий кислотный катализ, и величина коэффициента �SYMBOL 97 \f "Symbol"� хотя и мала, но не равна нулю. Зависимость свободной энергии от коэффициента реакции показывает диаграмма на рис. 3.10,б. При высоких АН или при добавлении более сильной кислоты АН стадия к2 становится очень быстрой (кАН�SYMBOL 187 \f "Symbol"�5.10-9 л/(моль.с), т.е. равна скорости диффузии), и тогда медленной будет опять первая стадия (рис. 3.10,а), катализ исчезнет и �SYMBOL 97 \f "Symbol"� уменьшится до нуля. Таким образом, график Бренстеда будет нелинеен.

	В третьей реакции из табл. 3.11. нуклеофилами являются арилтиолаты ArS-, которые как нуклеофилы не очень сильные вследствие делокализации отрицательного заряда по кольцу:

�

но зато (по этой же причине) имеют свойства хорошо уходящих групп. В этом случае к-1 настолько велика, что I- уже имеет по сравнению со скоростью диффузии очень короткое время жизни. Интермедиат I- не успевает захватиться кислотой, поскольку АН не успевает к нему продиффундировать за столь короткое время жизни. Это приводит к изменению механизма. Теперь вместо захвата реализуется каталитический путь, на котором АН играет роль не переносчика протона, а донора водородной связи с карбонильным кислородом альдегида. Образование водородной связи способствует увеличению скорости стадии присоединения нуклеофила (к1). Такой механизм называется предассоциативным:

�

Нейтральные тиолы RSH являются еще более слабыми нуклеофилами. Барьер на пути реакции к-1 в этом случае мал, и вследствие этого наблюдать интермедиат не удается. Если интермедиат образуется, то он сразу же протонируется и фактически процесс атаки Nu- и НА будет согласованным (практически одновременное присоединение нуклеофила и протона):

	�

Перенос протона происходит уже не дискретно, а является частью сложного процесса со значительным барьером (кс). Коэффициент Бренстеда поэтому довольно велик: �SYMBOL 97 \f "Symbol"�=0,7. Для присоединения очень слабо нуклеофильного трифторэтанола (см.табл. 3.11) к формальдегиду интермедиат I- также имеет очень короткое время жизни, и реакция фактически идет по согласованному пути:

� EMBED ChemWindow.Document  ���



3.4. Уравнение Гаммета



	На основании большого количества накопленных экспериментальных данных твердо установлено, что реакционная способность вещества связана с его составом, структурной формулой и наличием определенных функциональных групп. Например, тот факт, что толуол нитруется азотной кислотой быстрее, чем бензол, означает, что толуол также более реакционноспособен и при галогенировании в ядро, и при сульфировании серной кислотой, и в реакции Фриделя-Крафтса, т.е. во всех реакциях электрофильного ароматического замещения (см. гл. 13). Фенол в таких реакциях еще более реакционноспособен, а нитробензол реагирует медленнее бензола. Из этих и других примеров можно сделать вывод, что, наверное, существует некое обобщенное уравнение, связывающее скорости реакций родственных субстратов в процессах, протекающих по одному и тому же механизму. Такое уравнение было предложено Л.Гамметом в 1930-х годах.

	В предыдущем разделе этой главы мы видели, насколько сильно влияет на кислотно-основные свойства соединений растворитель. В данном разделе мы сконцентрируем внимание на том, как влияют на кислотно-основные свойства в данном растворителе относительно небольшие структурные изменения в молекулах кислот и оснований, например, введение заместителей в бензольное кольцо ароматических соединений.



3.4.1. Кислотно-основное равновесие



	Рассмотрим диссоциацию семейства мета- и пара-замещенных бензойных кислот в воде при 25оС (уравнение (3.28)), которая зависит от природы и положения заместителя Z:

�		(3.28)

	Пусть, хотя это и произвольно, влияние заместителя на кислотность бензойной кислоты будет мерой некоторого свойства заместителя Z (пока нас точно не интересует, что именно отражает это свойство и как оно передается к реакционному центру - карбоксильной группе). Обозначим это свойство символом �SYMBOL 115 \f "Symbol"�  и определим его как разность кислотности незамещенной и замещенной бензойных кислот:

	�SYMBOL 115 \f "Symbol"�Z=pKa(C6H5COOH)-pKa(ZC6H4COOH)

или

	�SYMBOL 115 \f "Symbol"�Z=lgKa(ZC6H4COOH)-lgKa(C6H5COOH)/

Положительная величина �SYMBOL 115 \f "Symbol"� означает увеличение кислотности соединения при введении заместителя Z. Кислотность (уравнение (3.28)) увеличивается с ростом способности заместителя принимать на себя отрицательный заряд, возникающий в карбоксилатном анионе. Следовательно, положительные константы �SYMBOL 115 \f "Symbol"� соответствуют электроноакцепторным заместителям. Заместители с отрицательными константами �SYMBOL 115 \f "Symbol"� уменьшают кислотность бензойной кислоты; они имеют электронодонорные свойства, например:

Z�H�m-OCH3�m-F�m-NO2�p-NO2�p-CH3�p-OCH3��pKa(ZC6H4COOH)�4,20�4,09�3,86�3,49�3,42�4,37�4,48���SYMBOL 115 \f "Symbol"�Z�0�0,12�0,34�0,71�0,78�-0,17�-0,27��Более широкая сводка экспериментальных значений �SYMBOL 115 \f "Symbol"�Z дана в табл. 3.12.

Таблица 3.12.

Константы заместителей (�SYMBOL 115 \f "Symbol"� Гаммета), определенные из уравнения (3.18)

Заместитель��SYMBOL 115 \f "Symbol"���Заместитель��SYMBOL 115 \f "Symbol"�����мета-�пара-��мета-�пара-��-CH3�-0,06�-0,17�-OH� 0,13�-0,38��-C2H5�-0,07�-0,15�-OCH3� 0,11�-0,28��-CH(CH3)2�-0,07�-0,15�-OC2H5� 0,10�-0,24��-C(CH3)3�-0,10�-0,20�-OC6H5� 0,25�-0,32��-CH2C6H5�-0,18�-0,11�-OCF3� 0,40� 0,35��-C�SYMBOL 186 \f "Symbol"�CH� 0,20� 0,23�-O-C(O)-CH3� 0,39� 0,31��-C6H5� 0,06��SYMBOL 187 \f "Symbol"�0�-F� 0,34� 0,06��-CH2Si(CH3)3�-0,16�-0,21�-Cl�0,37� 0,22��-CH2OCH3� 0,02� 0,03�-Br�0,39� 0,23��CH2OC6H5� 0,03� 0,07�-I� 0,35� 0,28��-CHO� 0,36� 0,44�-Si(CH3)3�-0,04�-0,07��-COOH� 0,35� 0,44�-SH� 0,25� 0,15��-C�SYMBOL 186 \f "Symbol"�N� 0,56� 0,66�-SCH3� 0,15� 0��-CF3� 0,43� 0,54�-CF3� 0,40� 0,50��-CF(CF3)2� 0,37� 0,53�-S(O)-CH3� 0,52� 0,49��-NH2�-0,16�-0,66�-SO2-CH3� 0,60� 0,72��-N(CH3)2�-0,15�-0,63�-S+(CH3)2� 1,00� 0,90��-N(CF3)2� 0,40� 0,53�-SF5� 0,61� 0,68��-N+(CH3)3� 0,88� 0,82�-IO2�0,70� 0,76��-N3 (азиды)� 0,37� 0,08�� ���-N=N-C6H5� 0,30� 0,35�����-N+�SYMBOL 186 \f "Symbol"�N� 1,76� 1,96�����-NO2� 0,71� 0,78�����-C(O)-CH3� 0,21��SYMBOL 187 \f "Symbol"�0�����-C(O)CF3� 0,35� 0,14������������

	Теперь рассмотрим влияние этих же заместителей на диссоциацию замещенных фенилуксусних и 3-фенилпропионовых кислот:

	�

	�

В этих кислотах бензольное кольцо с заместителем Z удалено от карбоксильной группы на одну или две метиленовые группы -СН2-. Если построить график зависимости рКа (ZC6H4CH2COOH) и pKa (ZC6H4CH2СН2COOH) от pKa (ZC6H4COOH) (что эквивалентно зависимости от �SYMBOL 115 \f "Symbol"�), то получатся линейные корреляции (рис. 3.11), т.е. для всех трех серий кислот можно написать уравнение

	lgKa[ZC6H4(CH2)nCOOH]=�SYMBOL 115 \f "Symbol"�Z+const (n = 0,1 или 2).
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Рис. 3.13. Графики зависимости рКа замещенных фенилуксусный и фенилпропионовых кислот от рКа бензойных кислот с теми же заместителями.�� EMBED Word.Picture.6  ���

Рис. 3.14. Простой гамметовский график для диссоциации замещенных фенолов в воде при 25оС��Если принять что �SYMBOL 115 \f "Symbol"�Z=Н=0, то

	const=lgKa[ZC6H4(CH2)nCOOH],

т.е. для всех кислот

	lg�EMBED Equation ���			(3.29)

или pKa(незамещенной кислоты)-pKa(замещенной кислоты)=�SYMBOL 115 \f "Symbol"�Z�SYMBOL 114 \f "Symbol"�, где �SYMBOL 114 \f "Symbol"� - наклон графиков на рис. 3.13. (0,49 для ArCH2COOH и 0,21 для ArCH2CH2COOH).

	Уравнение (3.29) хорошо применимо к диссоциации коричных кислот, арилфосфоновых кислот и многих других реакций производных бензола, не обязательно связанных с переносом протона.
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	Следовательно, уравнение (3.29) можно обобщить на любое равновесие:

	lg(KZ/K0)=�SYMBOL 115 \f "Symbol"�Z�SYMBOL 114 \f "Symbol"�, 						(3.30)

где K0 - константа равновесия для незамещенного производного бензола, KZ - константа равновесия для мета- и пара-замещенных производных бензола в этой же реакции.

	Уравнение (3.30) называется уравнением Гаммета. В него входят два параметра. Одни из них - константа заместителя �SYMBOL 115 \f "Symbol"�Z - является мерой влияния Z на рКа бензойной кислоты. Другой параметр - константа реакции �SYMBOL 114 \f "Symbol"� - есть мера относительной чувствительности данной реакции к введению заместителя в бензольное кольцо (относительно эффекта тех же заместителей на диссоциацию бензойной кислоты в воде при 25оС, когда по определению �SYMBOL 114 \f "Symbol"� =1).



3.4.2. Константы �SYMBOL 115 \f "Symbol"� и �SYMBOL 114 \f "Symbol"� 



	Ионизация бензойных кислот облегчается электроноакцепторными заместителями и затрудняется электронодонорными заместителями. Поскольку сильные кислоты имеют низкие рКа, это значит, что для акцепторных заместителей �SYMBOL 115 \f "Symbol"� положительны, а для донорных заместителей отрицательны. Таким образом, знак �SYMBOL 115 \f "Symbol"� противоположен знаку индуктивного и мезомерного эффектов заместителей (разд. 2.2.1): для заместителей (-I) или (-М)-типа или для заместителей, обладающих противоположно направленными индуктивным и мезомерным эффектами в случае (-I)>(+M) или (-M)>(+I) �SYMBOL 115 \f "Symbol"�>0, а для заместителей (+I) или (+M)-типа �SYMBOL 115 \f "Symbol"�<0. Абсолютная величина �SYMBOL 115 \f "Symbol"� является мерой силы заместителя как донора или акцептора электронной пары. Для мета- и пара-Z величина �SYMBOL 115 \f "Symbol"� зависит от относительных вкладов мезомерного и индуктивного эффектов, а также от вклада эффекта поля (прямого электростатического взаимодействия диполярной группы Z с диполярным реакционным центром через пространство; разд. 2.2.1). Для заместителей в орто-положении к реакционному центру большую роль играют пространственные эффекты, которые зависят не только от объема заместителя, но и от объема реакционного центра и поэтому не постоянны при переходе от одной реакции к другой. В связи с этим орто-заместители в корреляции Гаммета, как правило, не включают.

	Если знаки �SYMBOL 114 \f "Symbol"� и �SYMBOL 115 \f "Symbol"� одинаковы, то lg(KZ/K0)>0 и KZ>K0. Таким образом, положительный знак константы �SYMBOL 114 \f "Symbol"� показывает, что реакции способствуют электроноакцепторные заместители. Абсолютная величина �SYMBOL 114 \f "Symbol"� является мерой чувствительности данной реакции к влиянию заместителей. Для арилуксусных кислот �SYMBOL 114 \f "Symbol"�=0,49, т.е. эта реакция менее чувствительна к введению заместителей, чем диссоциация бензойных кислот (�SYMBOL 114 \f "Symbol"�=1 по определению); в случае 3-арлилпропионовых кислот �SYMBOL 114 \f "Symbol"�=0,21, т.е. чувствительность еще меньше. Эти данные вполне понятны, так как в 3-арилпропионовых кислотах заместитель Z удален на одну, а в 3-арилпропионовых кислотах - на две метиленовые группы дальше от реакционного центра, чем в бензойных кислотах. При бесконечном удалении от реакционного центра влияние заместителей вообще перестает сказываться и �SYMBOL 114 \f "Symbol"� будет равна нулю.

	Отметим, что константа �SYMBOL 114 \f "Symbol"� для диссоциации бензойных кислот увеличивается при переходе от водных растворителей к этанолу, а затем к ДМФА; в диполярных апротонных растворителях она примерно одинакова:

Растворитель�Н2О�С2Н5ОН�ДМФА�СН3CN�ДМСО���SYMBOL 114 \f "Symbol"� (ArCOOH)�1,0�1,85�2,36�2,41�2,48��	В газовой фазе наблюдаются еще более высокие значения . Это связано с уменьшением способности среды сольватировать протон.

	Отрицательные значения �SYMBOL 114 \f "Symbol"� соответствуют случаям, когда реакции способствуют электронодонорные заместители. Например, в реакциях катионов арендиазония с аренсульфинатами при введении заместителей в катион наблюдается положительные значения �SYMBOL 114 \f "Symbol"�, а при введении заместителей в анион константа �SYMBOL 114 \f "Symbol"� отрицательна.

�
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Это легко объяснить на том основании, что акцепторные заместители увеличивают силу кислоты Льюиса ArN2-, но уменьшают силу основания Льюиса ArSO2-.



3.4.3. Модифицированные параметры заместителей. Константы �SYMBOL 115 \f "Symbol"�-



	Если построить гамметовский график для рКа замещенных фенолов, используя значение �SYMBOL 115 \f "Symbol"�Z из табл. 3.12, то оказывается, что некоторые точки сильно отклоняются от прямой (рис. 3.14). Отклонения структурно закономерны: все мета-заместители лежат на прямой, пара-заместители (+М)-типа также лежат на прямой, а отклоняются лишь пара-заместители (-М)-типа: NO2, CHO, CN и т.п. Эти отклонения можно связать с тем, что в фенолят-анионе отрицательно заряженный атом кислорода непосредственно связан с бензольным кольцом, в то время как в анионе бензойной кислоты отрицательный заряд отделен от бензольного ядра карбонильным углеродом. Поэтому (-М)-заместители способны к прямому взаимодействию с атомом кислорода, например:
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Такая делокализация заряда способствует стабилизации фенолят-иона в гораздо большей степени, чем в случае арилкарбоксилатного иона:

�

	Таким образом, константы заместителей �SYMBOL 115 \f "Symbol"�, полученные при изучении ионизации бензойных кислот, применимы не ко всем реакциям, а только к тем, в которых характер связи реакционного центра с заместителем принципиально такой же, как в бензойных кислотах.

	Для реакций, в которых �SYMBOL 112 \f "Symbol"�-электронная плотность реакционного центра сопряжена с заместителем, обладающим электроноакцепторными свойствами, применяют другую шкалу констант заместителей, которая имеет символ �SYMBOL 115 \f "Symbol"�- ("сигма с минусом"). Численные значения констант �SYMBOL 115 \f "Symbol"�- выбраны так, чтобы рКа пара-замещенных фенолов для Z=NO2, CHO, CN и т.п. попали на прямую (рис. 3.14). Значения �SYMBOL 115 \f "Symbol"�- приведены в табл. 3.13; они могут быть использованы и в других аналогичных случаях; например, рКа ионов анилиния лучше коррелируют с �SYMBOL 115 \f "Symbol"�-, чем с �SYMBOL 115 \f "Symbol"� (�SYMBOL 114 \f "Symbol"�=2,77). Это связано с сопряжением освобождающейся от протона электронной пары атома азота в продукте реакции - свободном анилине:

�

Таблица 3.13

Сравнение констант �SYMBOL 115 \f "Symbol"� и �SYMBOL 115 \f "Symbol"�- для пара-заместителей

пара-заместитель��SYMBOL 115 \f "Symbol"���SYMBOL 115 \f "Symbol"�-��SYMBOL 68 \f "Symbol"�=�SYMBOL 115 \f "Symbol"�--�SYMBOL 115 \f "Symbol"���-NO2�0,78�1,27�0,49��-CN�0,70�0,88�0,18��-C(O)-CH3�0,48�0,84�0,36��-C(O)-OC2H5�0,45�0,74�0,29��-CHO�0,44�1,04�0,60��-COOH�0,44�0,78�0,34��-C�SYMBOL 186 \f "Symbol"�CH�0,23�0,52�0,29��-C6H5��SYMBOL 187 \f "Symbol"�0�0,08�0,08��	Если в реакции по соседству с бензольным кольцом возникает карбокатионный центр, например
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то в случае, когда Z является �SYMBOL 112 \f "Symbol"�-донорным заместителем (например, Z = пара-ОСН3), константы равновесия KR+ больше ожидаемых на основании значений констант �SYMBOL 115 \f "Symbol"� Гаммета. В этом случае используется шкала констант �SYMBOL 115 \f "Symbol"�+ ("сигма с плюсом"); подробно она будет рассмотрена в главе 13 при описании ароматического электрофильного замещения.

	Уравнение Гаммета применимо не только к равновесным процессам, но и для корреляции скоростей необратимых реакций. Тогда оно записывается в следующей форме

	lg(кZ/к0)=�SYMBOL 115 \f "Symbol"�Z�SYMBOL 114 \f "Symbol"�,					(3.31)

где кZ - константа скорости реакции соединения с заместителем Z; к0 - константа скорости реакции незамещенного соединения.



3.4.4. Уравнение Тафта



	В 1950-х годах было предложено уравнение, аналогичное уравнению Гаммета, но применимое для чисто алифатических соединений, которые не являются производными бензола. Используя выводы Ингольда, сделанные еще в 1930 году, Тафт сравнил переходные состояния для кислотного и основного гидролиза сложных эфиров алифатических карбоновых кислот (см. разд. 18.8.2, гл. 18):
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	Было постулировано, что, во-первых, в этих двух реакциях пространственные взаимодействия одинаковы, поскольку переходные состояния отличаются лишь тем, что в первом из них на два протона больше, чем во втором (это не совсем верно, так как сольватация этих переходных состояний может быть очень разной). Второе предположение состояло в том, что в чисто алифатических соединениях эаместители не проявляют мезомерные (�SYMBOL 177 \f "Symbol"�М)-эффекты. Если принять эти два допущения, то можно сделать вывод, что различие во влиянии заместителей на скорость гидролиза сложных эфиров при кислотном и основном катализе обусловлено только полярным (т.е. индуктивным) эффектом, который должен оказывать противоположное влияние на противоположно заряженные переходные состояния. Таким образом, для реакции гидролиза ZCH2COOC2H5

	lg(кCH2Z/кCH3)B-lg(кCH2Z/кCH3)A=�SYMBOL 115 \f "Symbol"�*CH2Z �SYMBOL 114 \f "Symbol"�*,



где кCH2Z - константы скорости гидролиза ZCH2COOC2H5; кCH3 - константы скорости гидролиза этилацетата (CH2Z=CH3; В и А соответствуют основному и кислотному катализу; �SYMBOL 115 \f "Symbol"�* ("сигма со звездочкой") - константа заместителя Тафта, дающая представление о полярном эффекте CH2Z относительно стандарта, когда CH2Z равно CH3. Чтобы величины �SYMBOL 115 \f "Symbol"�* получились сравнимыми с константами �SYMBOL 115 \f "Symbol"� Гаммета, Тафт выбрал значение константы реакции �SYMBOL 114 \f "Symbol"�*=2,48.

	В настоящее время вместо констант �SYMBOL 115 \f "Symbol"�* используют константы �SYMBOL 115 \f "Symbol"�I, ("сигма индуктивная"), связанные с �SYMBOL 115 \f "Symbol"�* простым соотношением

	�SYMBOL 115 \f "Symbol"�I(Z)=0,45�SYMBOL 115 \f "Symbol"�*(CH2Z)

Константы �SYMBOL 115 \f "Symbol"�I наилучшим образом отражают чистый индуктивный эффект (в отличие от констант Гаммета, особенно для пара-заместителей, которые являются суммой полярного и мезомерного эффектов). Их определяют тремя способами.

	1. Из констант диссоциации 4-замещенных бицикло[2.2.2]октан-карбоновых кислот в 50%-ном водном этаноле при 25оС:

�

	2. Из констант диссоциации замещенных уксусных кислот в воде при 25оС:

	ZCH2COOH;  pKa(CH3COOH)-pKa(ZCH2COOH)=3,816�SYMBOL 115 \f "Symbol"�I.

	3. Из химических сдвигов фтора (�SYMBOL 100 \f "Symbol"�F) в спектрах ЯМР-19F мета-замещенных фторбензолов:

�

Сводка констант �SYMBOL 115 \f "Symbol"�I дана в табл. 3.14.

Таблица 3.13.

Индуктивные константы  заместителей

Заместитель��SYMBOL 115 \f "Symbol"�I �Заместитель��SYMBOL 115 \f "Symbol"�I ��-CH3�-0,04�-SCH3�0,23��-C6H5� 0,10�-S(O)-CH3�0,50��-C(O)-CH3� 0,28�-SO2-CH3�0,59��-C(O)-OC2H5� 0,30�-F�0,50��-C�SYMBOL 186 \f "Symbol"�N� 0,66�-Cl�0,46��-CF3� 0,45�-Br�0,44��-NH2� 0,12�-I�0,39��-N(CH3)2� 0,06�-Cl+-C6H5�1,72��-H-C(O)-CH3� 0,26�-Br+-C6H5�1,63��-NO2� 0,65�-I+-C6H5�1,35��-OCH3� 0,27����-OC6H5� 0,38����Из данных таблицы видно, что все группы, кроме алкильных, являются акцепторными, т.е. проявляют (-I)-эффект и, соответственно, имеют положительный знак �SYMBOL 115 \f "Symbol"�I.



3.4.5. Соотношение линейности свободных энергий и структура переходного состояния



	Уравнение Гаммета, устанавливая линейную связь между константами равновесий и (или) скоростей химических реакций, тем самым устанавливает линейную связь между свободными энергиями этих процессов (�SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go или �SYMBOL 68 \f "Symbol"�G#). Таким образом, это уравнение отражает принцип линейности свободных энергий (принцип ЛСЭ). Этот принцип установлен исключительно на основе экспериментальных данных и не имеет априорного теоретического обоснования.

	Если, например, сравниваются два равновесных процесса, то, поскольку �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go= -RTlnK, уравнение Гаммета можно записать следующим образом:

	�SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go=�SYMBOL 114 \f "Symbol"��SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go�SYMBOL 162 \f "Symbol"�+const.

Это выражение можно переписать в дифференциальной форме:

	�SYMBOL 100 \f "Symbol"��SYMBOL 68 \f "Symbol"�GoZ=�SYMBOL 114 \f "Symbol"��SYMBOL 100 \f "Symbol"��SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go�SYMBOL 162 \f "Symbol"�Z

и интерпретировать следующим образом.

	Стандартная свободная энергия диссоциации самой бензойной кислоты �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go�SYMBOL 162 \f "Symbol"� изменяется при введении заместителя Z в ароматическое ядро на величину �SYMBOL 100 \f "Symbol"��SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go�SYMBOL 162 \f "Symbol"�. Этот же заместитель Z вызывает изменение стандартной свободной энергии �SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go диссоциации другого ароматического соединения, например, фенилуксусной кислоты, на величину �SYMBOL 100 \f "Symbol"��SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go. Уравнение Гаммета говорит нам, что изменения стандартных свободных энергий в различных реакциях, вызванные одним и  тем же заместителем Z, пропорциональны между собой:

	�SYMBOL 100 \f "Symbol"��SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go пропорционально �SYMBOL 100 \f "Symbol"��SYMBOL 68 \f "Symbol"�Go�SYMBOL 162 \f "Symbol"�Z

и коэффициент пропорциональности �SYMBOL 114 \f "Symbol"� является сравнительной мерой чувствительности к введению заместителя второй реакции относительно чувствительности к такому же структурному изменению первой реакции.

	Как уже отмечалось выше, исторически раньше уравнения Гаммета появилось уравнение Бренстеда, которое тоже является одной из форм выражения принципа ЛСЭ (разд. 3.3.7). В уравнении Бренстеда (3.23) и (3.24) lgk пропорционален свободной энергии активации каталитической реакции, а lgК - свободной энергии ионизации катализатора. Легко показать, что между уравнениями Бренстеда и Гаммета имеется тесная связь. Если круг катализаторов ограничить мета- и пара-замещенными бензойными кислотами, то, поскольку константы Гаммета определяются из значений рКа бензойных кислот, должна наблюдаться следующая корреляция:

	lg(кZ/к0)=�SYMBOL 115 \f "Symbol"��SYMBOL 114 \f "Symbol"�=�SYMBOL 114 \f "Symbol"�[pKa(C6H5COOH)-pKa(ZC6H4COOH)].

Следовательно,

	lgкZ=-�SYMBOL 114 \f "Symbol"�pKa(C6H5COOH)+[lgк0+�SYMBOL 114 \f "Symbol"�pKa(ZC6H4COOH)],

где кZ и к0 - скорости реакции при катализе замещенной и незамещенной бензойной кислотой соответственно.

	Сумма в квадратных скобках для данной реакции постоянна (не зависит от Z). Это значит, что полученное уравнение имеет точную форму уравнения Бренстеда, если �SYMBOL 114 \f "Symbol"�=�SYMBOL 97 \f "Symbol"�. Но коэффициент Бренстеда, как уже упоминалось в разд. 3.3.7.б, может быть связан со строением переходного состояния (чем ближе �SYMBOL 97 \f "Symbol"� к 0, тем переходное состояние ближе к продуктам реакции). Отсюда следует, что величина константы �SYMBOL 114 \f "Symbol"� для кинетических корреляций тоже должна быть связана с положением переходного состояния на координате реакции. На самом деле ситуация сложнее.

	При корреляции скоростей реакций по уравнению Гаммета константа �SYMBOL 114 \f "Symbol"� связана со структурой переходного состояния (точнее, с разностью свободных энергий между основным и переходным состояниями), отражая степень изменения (образования или исчезновения) электрического заряда на реакционном центре в переходном состоянии и степень отклика заместителя на это изменение. Тот факт, что соотношение ЛСЭ линейно, означает, что �SYMBOL 114 \f "Symbol"� - постоянная величина, характеристическая для данной реакции, и, следовательно, переходное состояние имеет одинаковую структуру, не зависящую от Z.

     Это заключение диаметрально противоположно хорошо известному принципу физической органической химии, который называется постулатом Хэммонда. В своей простейшей формулировке постулат утверждает, что переходное состояние эндотермической стадии реакции похоже на продукты, а переходное состояние экзотермической стадии реакции похоже на реагенты. Слово "похоже" означается сходство структуры и близость по энергии; следовательно, экзотермическая реакция имеет низкую энтальпию активации, а эндотермическая реакция - высокую энтальпию активации, и чем более реакция экзотермична (или чем менее эндотермична), тем энтальпия активации ниже (рис. 3.15).��

Рис. 3.15. Схематическое изображение постулата Хэммонда для трех реакций с разной экзотермичностью. ПС - переходное состояние; координата х=0 соответствует реагентам, а. х=1 - продуктам.��	Возьмем в качестве примера кислотную ионизацию замещенных толуолов под действием оснований В- в сильно основных средах (например, NaNH2/NH3 (жидк.), (C2H5)3NOH, ДМСО и т.п.:
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Отрыв протона происходит достаточно медленно, и поэтому скорость этой реакции легко поддается измерению обычными кинетическими методами. Если в реакции переходное состояние "позднее" (как ПСЗ на рис. 3.15), то оно будет подобно продукту реакции ZC6H4CH2-, заместитель Z будет активно участвовать в делокализации заряда, и реакция будет чрезвычайно чувствительна к электрическим эффектам Z что приведет к высокому абсолютному значению �SYMBOL 124 \f "Symbol"��SYMBOL 114 \f "Symbol"��SYMBOL 124 \f "Symbol"�. Если переходное состояние "раннее" (как ПС1 на рис. 3.15), то в нем отрицательный заряд будет небольшим, реакция будет менее чувствительна к электрическим свойствам заместителя Z , и величина �SYMBOL 124 \f "Symbol"��SYMBOL 114 \f "Symbol"��SYMBOL 124 \f "Symbol"� будет меньше.

	Такую картину иногда называют принципом селективности. Очень реакционноспособный реагент относительно мало селективен в реакции с данным субстратом (�SYMBOL 124 \f "Symbol"��SYMBOL 114 \f "Symbol"��SYMBOL 124 \f "Symbol"� мало), а реагент с низкой реакционной способностью в этой же реакции очень селективен (�SYMBOL 124 \f "Symbol"��SYMBOL 114 \f "Symbol"��SYMBOL 124 \f "Symbol"� велико). Таким образом, можно прийти к заключению, что в быстрых реакциях переходное состояние более похоже на реагенты, чем на продукты, а в медленных реакциях наоборот.

	Здесь возникает дилемма. Уравнение Гаммета используется для исследования типа переходного состояния (по величине �SYMBOL 124 \f "Symbol"��SYMBOL 114 \f "Symbol"��SYMBOL 124 \f "Symbol"�) в семействе сходных соединений путем варьирования заместителей, и, следовательно, путем изменения реакционной способности. Но постулат Хэммонда устанавливает, что при изменении скорости неминуемо должна измениться и структура переходного состояния. Проблема в настоящее время остается нерешенной. В основу уравнения Гаммета и постулата Хэммонда заложен противоречивый смысл. Имеющийся огромный экспериментальный материал позволяет утверждать, что гамметовские графики действительно линейны, нередко в интервале изменения скоростей 105-106 раз. Правда, иногда наблюдаются отклонения от линейности, но они обычно объясняются не изменениями структуры переходного состояния, а резкой сменой механизма реакции для определенных заместителей. В некоторых случаях не соблюдается и принцип селективности. Так, в реакциях электрофильного ароматического замещения (гл. 13) Br2 в трифторуксусной кислоте в 106 раз более реакционноспособен, чем Br2 в уксусной кислоте, но в обоих случаях селективность практически одинакова; иногда более реакционноспособные системы имеют более высокие значения �SYMBOL 114 \f "Symbol"�, чем менее реакционноспособные.

	С другой стороны, во многих реакционных сериях влияние заместителей трудно объяснить без привлечения представлений об изменчивости переходного состояния (например, в реакциях отщепления типа Е2; см. разд. 10.2, гл.10). В целом трудно понять, почему переходное состояние, которое изменяется при относительно небольшом изменении реагентов (что видно из изменения величины �SYMBOL 124 \f "Symbol"��SYMBOL 114 \f "Symbol"��SYMBOL 124 \f "Symbol"�) может не измениться при подобных же небольших изменениях субстрата (введение заместителя Z).

	Возможно, что константы �SYMBOL 114 \f "Symbol"� и �SYMBOL 115 \f "Symbol"� не есть независимые параметры, как предполагается, а связаны между собой, причем параметр, связывающий �SYMBOL 114 \f "Symbol"� и �SYMBOL 115 \f "Symbol"�, в их произведении сокращается. например, если электронодонорный заместитель Z изменяет переходное состояние путем увеличения отрицательного заряда на реакционном центре, то этому заместителю будет труднее отдавать электроны при увеличенном отрицательном заряде т.е. его донорная способность может понизиться. В таком случае структуру переходного состояния можно охарактеризовать величиной х�SYMBOL 114 \f "Symbol"� где �SYMBOL 114 \f "Symbol"� отражает главные черты переходного состояния, а х - его модификацию заместителем. С другой стороны, возможно, что мерой отклика заместителя на изменение переменного переходного состояния является величина �SYMBOL 115 \f "Symbol"�/х. В произведении х сокращается, и в уравнение Гаммета входит лишь �SYMBOL 115 \f "Symbol"��SYMBOL 114 \f "Symbol"�.



3.5. Карбанионы и СН-кислоты



	Карбанионы наряду с карбокатионами, свободными радикалами, карбенами и некоторыми другими частицами являются важными интермедиатами (промежуточно возникающими частицами) в органических реакциях. Карбанионы можно определить как отрицательно заряженные частицы, в которых заряд или, по крайней мере, часть заряда, находится на атоме углерода. Генерирование карбанионов можно осуществить разными способами, которые будут описаны в последующих главах этой книги, однако наиболее часто используется метод депротонирования СН-кислот, которое легко осуществить, если образующийся карбанион мезомерно или индуктивно стабилизирован электроотрицательным заместителем Z, связанным с отрицательно заряженным атомом углерода:

	�

	Большинство карбанионов являются очень сильными основаниями, и поэтому их нельзя получить в высокой концентрации из соответствующих СН-кислот в водных или спиртовых растворах щелочей. Поэтому СН-кислотность большинства органических соединений (рКа) можно измерить только в сильно основных средах, например, в ДМСО, по функции кислотности Н_ (раздел 3.3.4). Данные по кислотности СН-кислот в ДМСО приведены в табл. 3.15, в которую для сравнения включены также некоторые ОН-, NH- и другие типы кислот, а также величины сродства к протону карбанионов в газовой фазе (см. разд. 3.3.5). Для карбанионов, рКа которых больше, чем рКа (ДМСО)=35,1, истинные значения  могут сильно отличаться от приведенных в таблице ориентировочных значений. Для таких карбанионов величины рКа оцениваются по кинетической СН-кислотности, т.е. по скоростям отрыва протона от СН-кислот, которые связаны с величинами рКа соотношением Бренстеда.

Таблица 3.15.

Кислотность СН-связей в ДМСО и газовой фазе (подчеркнуты наиболее кислые протоны)

Кислота��рКа в ДМСО�П (газ)а , 

ккал/моль��1��2�3��Дицианфенилметан�С6H5CH(CN)2� 4,2� -��Бензойная кислота (-ОН)�C6H5COOH�11,4�339��Дицианметан (малонитрил)�CH2(CN)2�11,1�336��1,1-Дицианэтан�CH3CH(CN)2�12,4� -��Цианистый водород�HCN�12,9�353��Хлористый водород�HCl�13,0�333��Ацетилацетон�(CH3CO)2CH2�13,3�344��трет-Нонафторбутанол (-ОН)�(CF3)3COH�13,8� -��Сероводород (-SH)�H2S�14,7�352��1,3-Дитиантетроксид���15,5� -��Диметилмалонат�CH2(COOCH3)2�15,7�348��Нитроэтан�CH3CH2NO2�16,7�357��Нитрометан�CH3NO2�17,2�358��Циклопентадиен���18,0

18,2�356��Фенол (-ОН)�C6H5OH�18,2�351��Фтористый водород�HF�19,9�371��Ацетанилид (-NH)�C6H5NHCOCH3�19,3� -��Инден���20,1� -��пара-Нитротолуол���20,5�353��Nиомочевина (-NH)�NH2CSNH2�21,1� -��Фенилацетонитрил�C6H5CH2CN�21,9�352��Флуорен���22,6�353��Трис-(фенилтио)метан�(C6H5S)3CH�22,5� -��Трифторэтанол (-ОН)�CF3CH2OH�24,0�261��Этилфенилкетон�C6H5COCHCH3�24,4� -��Ацетофенон�C6H5COCH3�24,7�363��Ацетамид (-NH)�CH3CONH2�25,5� -��Циклогексанон���26,4� -��Ацетон�CH3COCH3�26,5�369��Мочевина (-NH)�NH2CONH2�26,9� -��Фенилацетилен�C6H5C�SYMBOL 186 \f "Symbol"�CH�28,7� -��Метилфенилсульфон�C6H5SO2CH3�29,0� -��Метанол (-ОН)�CH3OH�29,0�379��Этанол (-ОН)�CH3CH2OH�29,7�366��Бис-(дифенилфосфино)метан�[(C6H5)P]2CH2�29,9� -��Этилацетат�CH3COOC2H5��SYMBOL 187 \f "Symbol"�30-31�371��Трифенилметан�(C6H5)3CH�30,6� -��Бис-(фенилтио)метан�(C6H5S)2CH2�30,8� -��Этилфенилсульфон�C6H5SO2CHCH3�31,0� -��1,3-Дитиан���31,1� -��Диметилсульфон�CH3SO2CH3�31,1�366��Ацетонитрил�CH3CN�31,3�373��Вода (-ОН)�H2O�31,4�391��Дифенилметан�(C6H5)2CH2�32,1�364��трет-Бутанол (-ОН)�(CH3)3COH�32,2�373��Диметилсульфоксид�CH3SOCH3�35,1�375��Водород�H2��SYMBOL 187 \f "Symbol"�36�401��Аммиак (-NH)�NH3��SYMBOL 187 \f "Symbol"�41�400��Толуол�C6H5CH3��SYMBOL 187 \f "Symbol"�42�379��Пропен�CH2=CH-CH3��SYMBOL 187 \f "Symbol"�43�291��Пирролидин (-NH)����SYMBOL 187 \f "Symbol"�44� -��Бензол�C6H6��SYMBOL 187 \f "Symbol"�45�397��Метилфенилсульфид�C6H5SCH3��SYMBOL 187 \f "Symbol"�49� -��Метан�CH4��SYMBOL 187 \f "Symbol"�55�417��

3.5.1 Кинетическая кислотность



	Важной  особенностью большинства СН-кислот является относительно низкая скорость отрыва от них протона. В отличие от этого перенос протона между электроотрицательными элементами (О, N) происходит быстро. Так, скорость переноса протона между Н3О+ и ОН- равна 1,4.1011 л/моль.с, что является одной из самых высоких констант скорости бимолекулярных реакций в воде. Протонизация О- и N-оснований под действием Н3О+ или отщепление протона от других ОН- и NH-кислот под действием ОН- происходит на порядок величины медленнее, чем реакция Н3О+ с ОН-. Примеры приведены в табл. 3.16.

Таблица 3.16

Скорости переноса протона в водном растворе при 25оС

N п/п�Реакция�К (л/моль.с)��1�H3O++OH- �SYMBOL 174 \f "Symbol"� 2H2O�1,4.1011��2�H3O++CH3COO- �SYMBOL 174 \f "Symbol"� H2O+CH3COOH�4,5.1010��3�H3O++NH3 �SYMBOL 174 \f "Symbol"�  H2O+NH4+�4,3.1010��4�H3O++4NO2C6H4OH �SYMBOL 174 \f "Symbol"� H2O+4NO2C6H4O-�3,6.1010��5�OH+NH4+-�SYMBOL 174 \f "Symbol"� H2O+NH3�3,4.1010��6�CH3CH2COOH+CH3COO- �SYMBOL 174 \f "Symbol"� CH3CH2COO-+CH3COOH�2,9.108��7�HOCH2CH2SH+-SCH2COO- �SYMBOL 174 \f "Symbol"� HOCH2CH2S-+HSCH2COO-�1,5.107��8�CH2ClPO3H-+C6H5P(CH3)2 �SYMBOL 174 \f "Symbol"� CH2ClPO32-+C6H5PH+(CH3)2�1,2.107��9�CH3NO2+OH- �SYMBOL 174 \f "Symbol"� CH2NO2-+H2O�2,8.101��10�H3O++(CH3)2C=CHOH �SYMBOL 174 \f "Symbol"� H2O+(CH3)2CH-CH+OH�5,9.10-1��

	Известно, что ионы Н3О+ и ОН- в водном растворе сильно сольватированы, и перенос протона происходит без предварительного удаления сольватной оболочки по особому механизму, в котором протон смещается по цепочке молекул воды, связанных водородными связями (механизм Гроттгуса):

�

Перенос протона происходит при относительно большом расстоянии между Н3О+ и ОН-. Он должен быть быстрым, так как ионам Н3О+ и ОН- не надо тратить время на сближение друг с другом. Но реакция Н3О+ и ОН- в воде - это особый случай. В большинстве других растворителей взаимодействие донора и акцептора протона происходит при их тесном контакте. Тогда важным фактором становится способность донора и акцептора протона образовывать между собой водородную связь (см. разд. 3.3.3). Еще до начала переноса протона донор и акцептор должны образовывать комплекс с водородной связью, в котором они ориентированы нужным образом. Чем сильнее водородная связь, тем короче будут расстояния, на которое должен смещаться протон, и тем ниже будет барьер реакции. Этот эффект начинает проявляться уже в реакциях № 7 и 8 из табл. 3.16, в которых образуются водородные связи S...H-S или О-Н...Р. Такие связи слабее водородных связей между О и N, и поэтому скорости переноса протона меньше, чем для реакций № 1-6. В случае СН-кислот (реакция № 9) и С-оснований (реакция № 10) скорости переноса протона сильно понижены.

	Иногда сильное водородное связывание, наоборот, замедляет перенос протона. Это наблюдается, когда отщепляется протон, являющийся частью внутримолекулярной водородной связи, например, в анионе салициловой кислоты:

�

Перенос протона от фенольного гидроксила этого соединения идет в 103 раз медленнее, чем от самого фенола, поскольку в переходном состоянии протон связан с двумя атомами кислорода и атомом В, и поэтому рвущаяся и образующаяся связи не колинеарны, что было бы оптимальным для переноса протона. Энергия такого переходного состояния будет выше, чем в отсутствие внутримолекулярной водородной связи, и, следовательно, скорость реакции будет меньше.

	Перенос протона может замедлиться и вследствие пространственных факторов. Например, в 2,6-ди-трет-бутилпиридин (I) реагирует с Н3О+ в 100 раз медленнее, чем незамещенный пиридин. Особенно медленно отщепление протона происходит в том случае, когда имеются и пространственные затруднения, и внутримолекулярная водородная связь. примерами являются 1,8-бис-(диметиламино)-нафталин (II) и особенно его 2,7-диметоксипроизводное (III):

�

Объемистые группы (CH3)2N выталкивают друг друга из плоскости нафталиновой ароматической системы и получается конформация, в которой неподеленные пары атомов азота направлены почти навстречу друг другу. В результате возникает электростатическое отталкивание и напряжение в остальной части молекулы. Отталкивание и напряжение в значительной степени снимаются при протонизации молекулы:

�

Вследствие этого производные 1,8-(диметиламино)нафталина делаются очень сильными основаниями. Например, для соединения III в воде рКа=16,3 (ср. с рКа других аминов в табл. 3.3). Удалить протон из сопряженных им кислот чрезвычайно трудно. По этой причине 1,8-бис-(диметиламино)нафталин получил название "протонная губка". Еще медленнее происходит отщепление протона от дипротонированной изнутри молекулы [1.1.1]-криптанда (IV): первый протон отщепляется ионом ОН- со скоростью 1,4.10-8 л/(моль.с), а второй протон от монокатиона (V) вообще  нельзя удалить без разрушения скелета молекулы:

�

	Если же нет подобных пространственных эффектов или внутримолекулярных водородных связей, то перенос протона между электроотрицательными атомами происходит быстро. Важная особенность СН-кислот состоит в том, что перенос протона от атома углерода, как правило, осуществляется медленно даже в отсутствие пространственных затруднений, так как СН-кислоты исключительно плохие доноры водородной связи (разд. 3.3.3). Это иллюстрируют две последние реакции в табл. 3.16.

	Поскольку СН-кислоты медленно отдают протон, их иногда называют "псевдокислотами", в отличие от "нормальных" ОН- и NH-кислот. Термин "псевдокислота" предложил Ганч (1899 г.), впервые исследовавший действие щелочей на нитрометан (реакция № 9 в табл. 3.16).

	Неспособность СН-кислот (и С-оснований) образовывать сильные водородные связи - это лишь одна из причин замедленного переноса протона. Вторая причина связана с тем, что при ионизации большинства СН-кислот происходит значительная перестройка их молекул. Связь С-Н принципиально не кислая, и относительно сильные СН-кислоты своими кислотными свойствами во многом обязаны наличием в их молекулах определенных функциональных групп, которые способны тем или иным способом принимать на себя электронную пару, остающуюся на атоме углерода после ухода протона. Такая делокализация изменяет длины связей и углы между связями и требует затраты дополнительной энергии, что понижает скорость отщепления протона.

	Третья причина связана с перестройкой (реорганизацией) окружающего растворителя. Любая ионная реакция в полярной среде сопровождается движением молекул растворителя в новые положения, которые диктуются перераспределением заряда. Чем больше движение заряда, тем больше перестройка растворителя и связанные с этим энергетические затраты. Поскольку отрыв протона от СН-кислот сопровождается сильным смещением заряда к функциональной группе, перестройка растворителя будет существенной.

	В тех случаях когда ионизация СН-кислот не сопровождается делокализацией заряда, перенос протона не замедляется, и эти соединения ведут себя как "нормальные" кислоты. Примером является фенилацетилен:

�

В карбанионе С6Н5С�SYMBOL 186 \f "Symbol"�С- sp-гибридная орбиталь, несущая отрицательный заряд ортогональна �SYMBOL 112 \f "Symbol"�-орбиталям тройной связи, и поэтому делокализации заряда на �SYMBOL 112 \f "Symbol"�-системе быть не может. С другой стороны, в анионе дицианметана (малонитрила) делокализация возможна:

�

но это соединение по неясной причине введет себя как "нормальная" кислота. Приведенные примеры являются исключениями, а правило состоит в том, что СН-кислоты проявляют себя как "псевдокислоты", т.е. отдают протон основаниям с медленной скоростью.

	Поскольку перенос протона от СН-кислот к основаниям является меделенным процессом, его скорость легко можно измерить обычными несложными кинетическими методами. Для этой цели используют реакцию изотопного обмена водорода под действием основания в протонных растворителях. Обычно в качестве основания берут соль, содержащую лиатный ион (анион, сопряженный растворителю). Обмен можно проводить или с меченой СН-кислотой в немеченом ("легком") растворителе, либо с немеченой СН-кислотой в меченом растворителе:

	�

	�

	Используя принцип стационарности (разд. 3.3.6.а), для реакции СН-кислоты RD с основанием В- в растворителе НВ можно записать:

	� EMBED ChemWindow.Document  ���

	скорость =�EMBED Equation ���

Если к2>>k-1, а НВ - молекула растворителя, то

	скорость�SYMBOL 64 \f "Symbol"�к1[RD][B-].

Тогда наблюдаемая скорость обмена дейтерия на легкий водород приближенно равна скорости стадии ионизации СН-кислоты: кнабл . Численное значение логарифма константы скорости к1 называется кинетической кислотностью соединения. Соотношение между кинетической и равновесной (термодинамической) кислотностью устанавливается уравнением Бренстеда (разд. 3.3.7):

	lgк1=-�SYMBOL 97 \f "Symbol"� pKa+const.

В этом уравнении lgк1 - кинетическая кислотность СН-кислоты, а pKa - равновесная кислотность. Чем больше величина lgк1, тем СН-кислота сильнее, а сопряженный ей карбанион более стабилен. Чем больше величина pKa, тем меньше стабильность СН-кислоты, т.е. сопряженный ей карбанион менее стабилен.



3.5.2. Кинетический изотопный эффект



	Если к-1>>k2, то кнабл�SYMBOL 187 \f "Symbol"�Кk2, где К=к1/к-1, т.е. скорость обмена водорода определяется не только стадией ионизации СН-кислоты. Тогда наблюдаемая константа скорости не будет правильно отражать кинетическую кислотность и ее логарифм не будет пропорционален величине pKa кислоты, взятой с обратным знаком.

	Отличить реакцию, скорость которой определяется стадией ионизации к1, от реакции, скорость которой пропорциональна Кk2, довольно легко. Для этого нужно сравнить скорости образования карбаниона при ионизации немеченой и меченой СН-кислоты в одних и тех же условиях:

	�

	�

Переходное состояние стадии имеет вид

	[R�SYMBOL 100 \f "Symbol"�- ... H ... B �SYMBOL 100 \f "Symbol"�+]#

или

	[R�SYMBOL 100 \f "Symbol"�- ... D ... B �SYMBOL 100 \f "Symbol"�+]#.

Стартовым состоянием стадии  является комплекс, в котором СН-кислота связана с основанием водородной связью:

	R-H ... B-

или

	R-D ... B-.

При переходе от этих комплексов к переходным состояниям происходит более или менее значительное смещение протона (дейтерона) от R к В. Протий по массе в два раза легче дейтерия, поэтому Н+ перемещается легче, чем D+ (и значительно легче, чем Т+). Измеряя скорость двух написанных выше реакций, находят величину отношения кН/kD, которая называется кинетическим изотопным эффектом (КЭИ).

	Если кнабл�SYMBOL 64 \f "Symbol"�к1, то величина кН/kD должна значительно превышать единицу. Если опыт показывает, что кН/kD�SYMBOL 187 \f "Symbol"�1, то это указывает на то, что кнабл�SYMBOL 185 \f "Symbol"�к1, т.е. измеряемая скорость не отражает кинетическую кислотность соединения При обычной температуре для многих СН-кислот величина кН/kD бежит в пределах 7-8 (кН/kТ=17-20), но иногда кН/kD=10-12 (кН/kТ=28-30). Например, для толуола в системе циклогексиламин (растворитель) - циклогексиламид (основание) величина кН/kD>10. Такая большая величина КЭИ означает, что в переходном состоянии степень разрыва СН-связи очень велика, т.е. лимитирующей стадией действительно является отрыв протона и, следовательно, наблюдаемые скорости обмена можно использовать в качестве меры кинетической кислотности толуола.



3.5.3. Относительная стабильность карбанионов



3.5.3.а. Пространственное строение карбанионов



	Для простых алкильных карбанионов, например, СН3-, можно предположить пирамидальную sp3-гибридизованную или плоскую sp2-гибридизованную конфигурацию:

�

В первом случае орбиталь, несущая отрицательный заряд, является sp3-гибридной орбиталью, а во втором - чистой р-орбиталью. Электронной паре выгоднее находиться на sp3-орбитали, чем на р-орбитали, поскольку sp3-орбиталь имеет на 25% характер s-орбитали, а s-орбиталь ближе к ядру и имеет более низкую энергию, чем р-орбиталь (гл. 1). По этой причине простые алкильные карбанионы должны иметь пирамидальную конфигурацию. Другая причина предпочтительности пирамидальной конфигурации состоит в том, что в ней репульсивное взаимодействие (отталкивание) между неподеленной парой и тремя электронными парами связей С-Н значительно меньше, чем в плоской конфигурации.

	Под влияние тепла пирамидальные алкильные анионы все время находятся в процессе инверсии пирамидальной структуры. Рассчитанный барьер инверсии для СН3- составляет около 5 ккал/моль:

�

При понижении температуры скорость инверсии пирамиды уменьшается. Например, в реакции оптически активного 2-октиллития с СО2 при -70оС образуется смесь карбоновых кислот с суммарным сохранением конфигурации на 20% (т.е. 60% молекул реагирует с сохранением, а 40% - с обращением конфигурации), однако при 0оС продукт полностью рацемизован. Это согласуется со схемой реакции, в которой ковалентное (см. гл. 19) литийорганическое соединение диссоциирует до карбанионов, которые вследствие быстрой инверсии переходят в равновесную смесь энантиомерных пирамидальных структур. При -70оС атака молекулой СО2 происходит еще до полного установления равновесия, а при 0оС равновесие успевает установиться перед атакой:

�

	Скорость инверсии пирамидальной конфигурации сильно зависит от структуры карбаниона. Если карбанионный центр входит в состав трехчленного цикла, то барьер инверсии значительно повышается. В молекуле циклопропана имеется значительное напряжение, так как углы между связями равны 60о вместо 109,5о в нормальном тетраэдре. В ходе процесса инверсии напряжение еще более увеличивается, поскольку в плоской геометрии карбаниона угол между связями кольца должен возрасти до 120о, а он остается равным 60о. Вследствие этого цис-2-метилциклопропиллитий при действии СО2 дает исключительно (т.е. стереоспецифично) цис-2-метилциклопропанкарбоновую кислоту:

�

	Изотопный обмен водорода в 1-циано-2,2-дифенилциклопропане по этой же причине протекает с сохранением конфигурации:
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	Таким образом, можно сделать вывод, что для алкильных карбанионов характерна пирамидальная конфигурация. В связи с этим следует отметить, что карбанионы изоэлектронны аминам, а, как известно, амины существуют в виде быстро взаимопревращающихся друг в друга пирамидальных форм:

�

	Ситуация резко меняется, когда карбанионный центр не включен в трехчленный цикл, и, кроме того, по соседству с карбанионным центром имеется �SYMBOL 112 \f "Symbol"�-акцепторный заместитель: COR, NO2, CN и т.д. Так, в отличие от приведенного выше 1-циано-2,2-дифенилциклопропана, изотопный обмен нитрила 2-метил-3-фенилпропионовой кислоты происходит с полной рацемизацией:

�

В этом случае перекрывание �SYMBOL 112 \f "Symbol"�-орбиталей группы -С�SYMBOL 186 \f "Symbol"�N с орбиталью, несущей отрицательный заряд, максимально проявляяется именно в плоской sp2-гибридизованной форме карбаниона, и поэтому плоская ахиральная форма более выгодна:

�

	Карбанионы, стабилизированные сопряжением с другими электроноакцепторными группами, реагируют аналогично с потерей хиральности.



3.5.3.б. Влияние s-характера



	Пирамидальная конфигурациия алкильных карбанионов обусловлена тем, что неподеленная пара электронов имеет более низкую энергию, если она  находится на орбитали с большим s-характером. Это связано с тем, что р-орбиталь вблизи ядра отсутствует (ядро находится в узловой плоскости) и поэтому занимающие ее электроны гораздо хуже притягиваются к ядру, чем электроны, находящиеся на сферически симметричной s-орбитали. Увеличение s-характера приводит к изменению формы орбитали, приближая ее к чистой s-орбитали:

�

	В полном соответствии с такими представлениями находится тот факт, что стабильность карбанионов возрастает при увеличении s-характера орбитали, несущей отрицательный заряд:
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Это отражается на величине рКа соответствующих СН-кислот (табл. 3.15).

	Процент s-характера СН-связи связан также с угловым напряжением: когда угол между связями у тетраэдрического атома углерода уменьшен благодаря включению этого атома в малый цикл, s-характер экзоциклической двойной связи С-Н возрастает. Это означает, что возрастает и s-характер несвязывающей орбитали в соответствующем карбанионе, так как карбанион и алкан имеют одинаковые конфигурации. Следовательно, можно ожидать, что в ряду циклогексан-циклопентан-циклобутан-циклопропан кислотность должна увеличиваться. Экспериментальное изучение кинетической кислотности (при kH/kD=6,5) в системе циклогексиламин-циклогексиламид цезия показало, что это действительно так:

СН-кислота�котн

��Бензол� 0,00 (стандарт)��Циклопропан�

-3,13��Метан�-4,62��Циклобутан�-6,51��Циклопентан�-7,20��Циклогексан�-7,96��	Экстремальные случаи проявления углового напряжения проявляются в случае кубана (VI), бициклобутана (VII), трицикло[3.1.1.02,6]гексана (VIII) и им подобных соединений. Скорость обмена водорода в кубане (s-характер СН-связи составляет 30-32%) выше скорости обмена водорода в бензоле. В соединениях VII и VIII s-характер связи С-Н составляет 40-41% и скорость обмена еще выше:

�

                               VI                             VII                             VIII



3.5.3.в. Индуктивный эффект



	Совершенно очевидно, что (-I)-заместители должны стабилизировать карбанионы. Например, йодистый триметиламмоний металлируется фениллитием, откуда следует, что ион (CH3)4N+ является более сильной СН-кислотой, чем бензол:

	(CH3)3N+-CH3 + C6H5Li  �SYMBOL 174 \f "Symbol"�  (CH3)3N+-CH2- + C6H6

(+I)-заместители должны дестабилизировать карбанион, что согласуется с наблюдаемой последовательностью уменьшения кинетической кислотности СН-связей в алканах:



	СН4>перв-СН>втор-СН>трет-СН.

	Индуктивный эффект заместителя Х является главным фактором, определяющим стабильность арильных анионов ХС6Н4-. В таком анионе орбиталь, несущая отрицательный заряд, не находится в сопряжении с ароматической p-системой. Ниже приведена молекулярно-орбитальная картина для фенильного аниона С6Н5-, на которой показаны p-НСМО и орбиталь неподеленной пары (sp2). Эти орбитали ортогональны друг другу: p-НСМО антисимметрична относительно плоскости бензольного кольца, а sp2-орбиталь симметрична относительно этой плоскости. Следовательно, перекрывание в фазе (снизу плоскости) будет компенсироваться перекрыванием в противофазе (сверху плоскости) и суммарный энергетический эффект будет равен нулю:

�

По этой причине занятая sp2-орбиталь не может взаимодействовать с p -НСМО бензола, и, следовательно, в замещенном анионе ХС6Н4- заместитель Х (например, -CN, -NO2 или -COR) не может стабилизировать карбанион путем сопряжения. Стабилизация осуществляется только за счет индуктивного эффекта таких заместителей.

	Поскольку индуктивный эффект быстро затухает при удалении от реакционного (карбанионного) центра, кинетическая кислотность замещенных бензолов с (-I)-заместителем всегда убывает в последовательности орто->мета->пара-, т.е. орто-СН-связь всегда более кислая, чем пара-СН-связь. Это можно проиллюстрировать следующими данными для реакции

	DC6H4X  +  KNH2 (NH3)  (  C6H5X

Относительная кинетическая кислотность (для бензола котн=1,00):
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Метильная группа в толуоле имеет положительный индуктивный эффект, и поэтому скорость обмена по сравнению с бензолом замедляется. Как и следует ожидать, в наибольшей степени замедление проявляется для орто-положения.



3.5.3.г. Эффект поля



	Пиридин вступает в реакцию обмена водорода с гораздо большей скоростью, чем бензол. Это объясняется наличием в кольце электроотрицательного атома азота. По кинетической СН-кислотности пиридин похож на фторбензол, однако между ними имеется одно важное различие. В молекуле фторбензола более кислой является ближайшая к атому фтора связь СН в положении 2 и кислотность уменьшается в последовательности 2-CH>3-CH>4-CH.

	В молекуле пиридина - наоборот: самой кислой является наиболее удаленная от атома азота СН-связь в положении 4, и кислотность убывает в ряду 4-CH>3-CH>2-CH. Кроме того, в молекуле пиридина разные СН-связи мало отличаются по кислотности, а в молекуле фторбензола очень сильно:
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Получается несколько парадоксальная ситуация: введение атома азота в ароматическое кольцо увеличивает кислотность всех СН-связей, но в большей степени возрастает кислотность самой удаленной от введенного атома азота СН-связи.

	Увеличение реакционной способности СН-связи пиридинового кольца, более удаленной от атома азота, объясняется эффектом поля (см. гл. 2). sp2-Орбиталь, несущая неподеленную пару атома азота, расположенная в одной плоскости с sp2-орбиталью пиридинового карбаниона, будет оказывать дестабилизирующее влияние на карбанион благодаря электростатическому отталкиванию между этими заполненными орбиталями. Энергия отталкивания, по закону Кулона, обратно пропорциональна расстоянию между орбиталями. Если рассматривать молекулу пиридина как правильный шестиугольник, то влияние неподеленной пары азота будет уменьшаться по мере увеличения расстояния от орбитали, несущей отрицательный заряд карбаниона, для положений 2, 3 и 4 в соотношении r2:r3:r4=1:� EMBED Equation.2  ���:2.

�

Тогда кинетическая кислотность (lgk) должна изменяться следующим образом:

	lgk (положение 3) - lgk (положение 2) = r2/r3 = 1/� EMBED Equation.2  ���=0,58;

lgk (положение 4) - lgk (положение 2) = r2/r4 = 1/2=0,50.

Эксперимент дает близкие значения: 0,58 и 0,42 соответственно, что свидетельствует в пользу такой модели эффекта поля.

В катионе N-метилпиридиния у атома азота нет неподеленной пары и, кроме того, он несет положительный заряд. Вследствие этого относительная кинетическая кислотность изменяется в обратном порядке: 2-CH>3-CH>4-CH.

�



3.5.3.3.д. Эффект сопряжения



	Соединения, содержащие (-М)-заместители, например, карбонильную, нитрильную или нитрогруппу (соответственно ацетон, ацетонитрил или нитрометан), обладают высокой СН-кислотностью. Это связано с тем, что (-М)-заместители очень эффективно стабилизируют карбанионы путем делокализации заряда.
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	�

	Для измерения рКа таких СН-кислот, например в ДМСО, нет принципиальных трудностей, поэтому в данном разделе мы перейдем от кинетической к термодинамической кислотности. Рассмотрение стабильности карбанионов через термодинамическую кислотность имет преимущество, состоящее в том, что величины рКа не зависят от механизма переноса протона. В отличие от этого величину для изотопного обмена (кинетическую кислотность) водорода следует использовать с осторожностью, особенно когда недостаток экспериментальных данных не позволяет заключить, что медленной стадией реакции является отрыв протона.

	Чтобы сопряжение было эффективным, карбанион должен иметь возможность принять плоскую конфигурацию. В случае бициклического кетона IX пара электронов в карбанионе жестко зафиксирована на sp3-орбатили, и перекрывание с p-орбиталями карбонильных групп не может произойти. Поэтому соединение является очень слабой СН-кислотой. При ионизации моноциклического дикетона Х карбанион не может принять плоскую конфигурацию, сопряжение возможно, и у этого соединения довольно сильно выражены кислотные свойства (рКа=5,26 в воде):

�

По способности ацидифицировать СН-связи (-М)-заместители можно расположить в следующий ряд (см. табл. 3.15):

	NO2>COC2H5>COCH3>SO2C6H5>COOR>SO2CH3>C6H5.

Если в молекуле имеется несколько таких ацидифицирующих заместителей, то кислотность СН-связи еще более возрастает. Однако этот эффект не аддитивен (кислотность возрастает не пропорционально числу групп; см. табл. 3.17), поскольку невозможно расположить все атомы в одной плоскости из-за пространственного отталкивания.

Таблица 3.17

Влияние последовательного введения одного, двух и трех (-М)-заместителей на кислотность СН-связи

СН-кислота�рКа�СН-кислота�рКа���в Н2О�в ДМСО��в Н2О�в ДМСО��CH3NO2�11�17,2�CH3CN�(25)�31,3��CH2(NO2)2�4�6,6�CH2(CN)2�12�11,1��CH(NO3)2�0�,-1�CH(CN)3�(-5)�(-7)

(ДМФА)��CH3COCH3�(20)�26,5�����CH2(COCH3)2�9�13,3�����CH(COCH3)3�6�8,9 

(в ДМФА)�����Заместители, подобные -COR, -CN или -NO2, сильно повышают кислотность соседней СН-связи, так как в образующемся карбанионе вследствие сопряжения отрицательный заряд в значительной степени переходит от неэлектроотрицательного углерода к электроотрицательным элементам О или N. Тем не менее и чистые углеводорды могут обладать очень высокой кислотностью.

	Высокая кислотность циклопентадиена (рКа в ДМСО=18,; см. табл. 3.15) является следствием сильного сопряжения в карбанионе.

�

В данном случае неподеленная пара электронов в циклопентадиенильном анионе включается в ароматическую шести-p-электронную систему (см. гл. 12) и делокализуется по всем атомам кольца:

�

Известна целая группа сопряженных углеводородов, имеющих в водных растворах кислотность, сравнимую с кислотностью фенолов и даже карбоновых кислот. Карбанионы, соответствующие таким углеводородам, являются сильно сопряженными системами и часто содержат циклопентадиеновый фрагмент, придающий им ароматический характер. Такие углеводороды по имени первого их исследователя названы углеводородами Куна. Ниже приведены примеры таких систем и даны значения рКа:

�

�

Таким образом, можно сделать вывод, что особо кислыми свойствами будут обладать те углеводороды, в которых отрицательный заряд карбаниона может быть делокализован на атомах углерода циклопентадиенового кольца. Это связано с эффектом делокализации, предсказываемым теорией (гл. 12). Анион циклогексадиена изоэлектронен бензолу, анион индена - нафталину, анион флуорена - фенантрену:

�

�

	Наоборот, анион циклопропена крайне неустойчив вследствие антиароматичности (гл. 12).
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Поэтому производные циклопропена имеют рекордно высокие значения рКа, гораздо более высокие, чем рКа метана.

	Циклогептатриен, анион которого не является ни ароматическим, ни антиароматическим (вероятно, анион не плоский), обладает относительно низкой кислотностью, близкой к кислотности аллильной СН-связи в пропилене (табл. 3.15):
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	Когда говорят о сопряжении, обычно подразумевают перекрывание между соседними р-орбиталями. Однако важное значение может иметь и перекрывание между р- и d-орбиталями:

�

	Ион тетраметилфосфония при действии NaOD в D2O обменивает водород на дейтерий со скростью, в 106 раз большей, чем ион тетраметиламмония. Индуктивные эффекты групп -P+(CH3)3 и -N+(CH3)3 примерно одинаковы, поскольку обе группы имеют целый положительный заряд, и именно наличие этого заряда, а не природа ониевого элемента, является главным фактором, определяющим величину индуктивного эффекта группы. Наблюдаемое резкое отличие скоростей обмена было объяснено предположением, что в случае фосфора карбанион стабилизируется благодаря перекрыванию заполненной 2р-орбитали карбаниона с пустой 3d-орбиталью фосфора:

�

Такое перекрывание в случае азота невозможно, так как элементы второго периода не имеют d-орбиталей, низко расположенных по энергии, т.е. способных акцептировать неподеленную электронную пару карбаниона.

	Стабилизация путем р-d-сопряжения характерна для карбанионов, содержащих фосфор и серу.

	Две фосфониевые группы стабилизируют анионный заряд так сильно, что бис-(трифенилфосфоний)метан (XI) является уже двухосновной СН-кислотой:

�



3.5.3.е. Карбанионы, содержащие  галогены



	Введение атома хлора в молекулу метана приводит к тому, что кислотность соединения возрастает. Второй и третий атомы хлора еще более усиливают кислотность, и хлороформ отщепляет протон уже при действии концентрированного водного раствора NaOH. Образующийся таким путем трихлорметильный анион нестабилен; он быстро отщепляет хлорид-ион с образованием дихлоркарбена - очень реакционноспособной частицы, при обычных условиях практически мгновенно реагирующей с компонентами среды:

�

	Распад трихлорметильного аниона смещает кислотно-основное равновесие, и поэтому величину рКа можно указать лишь ориентировочно.

	Стабилизация карбанионного центра соседними атомами хлора объясняется отрицательным индуктивным эффектом. Поскольку индуктивный эффект в ряду галогенов увеличивается от йода к фтору, можно ожидать, что кислотность галоформов будет возрастать в ряду CHI3<CHBr3<CHCl3<CHF3. Однако на самом деле порядок обратный.

СН-кислота�CHF3�CHCl3�CHBr3�CHI3��рКа (оценка)�26,5�15,5�13,7�13,7��	Фтороформ является наиболее слабой кислотой из всех галогенов. Отсюда следует, что кроме индуктивного эффекта, галогены должны проявлять еще один какой-то эффект: или дополнительный стабилизирующий, возрастающий от фтора к йоду, или дестабилизирующий, возрастающий от йода к фтору. Стабилизирующий эффект можно представить как участие в делокализации отрицательного заряда d-орбиталей галогена. Согласно этой точке зрения, фтороформ потому является наиболее сильной кислотой из всех галоформов, что в этом случае d-орбитали галогена - элемента второго периода - лежат слишком высоко, и поэтому сопряжение типа р-d (т.е. вклад структур с 10 электронами на внешней оболочке галогена) невозможно:

�

	Согласно другой точке зрения, на кислотность галоформов влияет в первую очередь дестабилизирующий эффект (+М)-типа, т.е. отталкивание между неподеленными парами (заполненными орбиталями) галогена и углерода:

�

Этот эффект (иногда называемый антисопряжением) наиболее сильно должен проявляться у фтора - элемента того же периода, что углерод, так как орбитали элементов одного и того же периода имеют близкие размеры, и поэтому перекрываются наиболее эффективно.

	Таким образом, влияние галогенов на стабильность карбанионов имеет сложную природу и описывается тонким балансом между индуктивным эффектом, отталкиванием неподеленных пар и р-d-сопряжением.



3.5.3.ж. Стабилизация карбанионов путем образования ионных пар



	Мы рассмотрели так называемые внутренние факторы, связанные с электронным и пространственным строением этих частиц. Существуют также и внешние факторы, стабилизирующие карбанионы, например, образование ионных пар. Роль ионных пар частично уже обсуждалась нами при рассмотрении влияния среды на кислотно-основные свойства молекул (разд. 3.3.3.б).

	В качестве примера возьмем фенилацетилен. Это соединение имеет рКа=16 в эфире, 21 - в циклогексиламине, 28,7 - в ДМСО. Такая сильная зависимость кислотности от растворителя объясняется ион-парным эффектом. Кислотность фенилацетилена во всех трех случаях определена путем измерения равновесия с калиевой солью кислоты АН, причем кислотность АН была заранее известна:

�

В ДМСО ионы полностью диссоциированы, но в циклогексиламине, и особенно в эфире, образуются ионные пары и более крупные ионные агрегаты.



3.5.3.з. Ионы и ионные пары щелочных солей карбанионов



	Термин «ионная пара» обозначает ионный ассоциат из двух противоположно заряженных ионов, которые находятся в электростатической контакте, но обладают, по существу, той же структурой, что и свободные разделенные ионы. Понятие о ионных парах было введено в 1926 г. Н.Бьеррумом для ионофоров - солей щелочных - щелочно-земельных металлов, которые имеют ионное строение в отличие от ионогенов, состоящих из нейтральных ковалентных полярных молекул. В растворах ионофоров противоположно заряженные ионы находятся либо в контакте, либо на таком расстоянии, что кулоновское взаимодействие не играет заметной роли.

	Первоначально полагали, что ионофоры в растворе нацело диссоциированы, и коэффициент активности иона в растворе описывается известным уравнением Дебая-Хюккеля. Оказалось, однако, что эта теория совершенно не пригодна для описания не только концентрированных растворов, но, что особенно важно, не соглавуется с экспериментальными данными для растворов с низким e<15 и средним значением e<20—40 диэлектрической проницаемости, т.е. при сильных межионных взаимодействиях. В этом случае нельзя пренебрегать ассоциацией ионов, так что помимо свободных ионов в растворе находятся ионные пары, обарзующиеся при спаривании двух противоположно заряженных ионов. Поскольку энергия электростатического взаимодействия двух разноименно заряженных ионов определяется согласно закону Кулона выражением � EMBED Equation.2  ���, где а - расстояние между ионами, концепция ионных пар применима в том случае, когда этот член больше 2kВТ, где kВ - постоянная Больцмана. При условии, когда энергия электростатического притяжения двух ионов значительно превышает их тепловую энергию, в растворе образуется новая частица, обладающая достаточной стабильностью для того, чтобы не разрушаться в продолжение большого числа соударений с молекулами растворителя. Ионные пары в растворе симметричных электролитов не несут электрического заряда, но имеют значительный дипольный момент. Поэтому они не дают никакого вклада в электропроводность, а с термодинамической точки зрения весь эффект сводится к удалению из раствора некоторого числа ионов и введению вместо них дипольных молекул в количестве, равном числу ионных пар. Немедленно возникает вопрос: когда два соседних иона могут быть названы ионной парой?

	Согласно теории Бьеррума, любой ион, оказавшийся на расстоянии r<rc от противоиона, образует с ним ионную пару, а ион, оказавшийся вне сферы с r=rc является свободным. В качестве такого критического расстояния rc была предложена величина � EMBED Equation.2  ���. Нетрудно заметить, что на расстоянии rc электростатическая потенциальная энергия двух ионов равна 2КВТ.

	Дальнейшее развитие теории ассоциации ионов заключается в том, что ионные пары в растворе существуют в форме по крайней мере двух (а возможно, и более) дискретных форм. Наличие у ионных пар дипольного момента приводит к сильному электростатическому взаимодействию с молекулами полярного растворителя. Следует различать два типа взаимодействия компонентов внутри ионной пары: 1) взаимодействия, в которых молекулы растворителя остаются вне ионной пары и 2) взаимодействия, при которых одна или несколько молекул растворителя внедрены между ионами в ионной паре. В самом начале разделения компонентов ионной пары молекулы растворителя не препятствуют их взаимному притяжению, так как расстояние между ионами еще слишком мало для размещения молекулы растворителя. Однако при некотором критическом расстоянии полярные молекулы растворителя размещаются между ионами, и потенциальная энергия системы понижается. Дальнейшее удаление ионов друг от друга в ионной паре вновь увеличивает энергию, которая постепенно приближается к постоянной величине, характерной для бесконечно удаленных ионов. Подобный характер изменения потенциальной энергии позволяет предположить существование двух типов ионных пар, названных контактными и сольватно-разделенными. Контактную ионную пару называют также тесной, внутренней или интимной, а сольватно-разделенную - внешней, или рыхлой. Однако термины «контактная» и «сольватно-разделенная» точнее всего передают физический смысл концепции ионных пар.

	Представление об участии двух типов ионных пар в органических реакциях впервые било применено С.Уинстейном для объяснения кинетики и механизма реакций мономолекулярного нуклеофильного замещения SN1 у насыщенного атома углерода. В 1950-1960 гг. были получены многочисленные свидетельства участия контактных и сольватно-разделенных ионных пар в реакциях сольволиза (гл. 9), однако до сих пор отсутствуют прямые физические доказательства реальной структуры ионных пар карбокатионов в реакциях SN1.

	Впервые строгие физические доказательства двух типов ионных пар были получены И.Смитом в 1965-1966 гг. при изучении УФ-спектров щелочных солей карбанионов. Спектры поглощения ионных пар существенно отличаются от спектров поглощения свободных ионов. При изменении структуры ионной пары также происходит сдвиг полос поглощения в УФ- и видимом спектре. Так, например, УФ-спектр натриевой соли флуорена F-Na+ в ТГФ при 25оС содержит полосу поглощения при 356 нм, которая заменяется  при более низкой температуре (-50оС) новой полосой при 373 нм. Относительная интенсивность этих двух полос поглощения не меняется ни при разбавлении, ни при введении новой соли - тетрафенилбората натрия (C6H5)4B-Na+, содержащего одноименный катион Na+. Электропроводность растворов щелочных солей флуорена в ТГФ чрезвычайно мала для того, чтобы попытаться объяснить наблюдаемые различия в спектре диссоциацией на свободные ионы. Обратимые изменения в спектре поглощения F-Na+ при варьировании температуры определенно указывают, что в системе сосуществуют два типа частиц, причем не одна из них не имеет структуры свободного иона. На наличие двух форм совершенно определенно указывает и изобестическая точка, наблюдаемая пои добавлении очень малых количеств ДМСО или тетраглима к раствору флуорениллития в диоксане. Все эти наблюдения были интерпретированы таким образом, что в растворе присутствуют контактные и сольватно-разделенные пары, находящиеся в равновесии:
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где S - растворитель.

	Другим  независимым подтверждением природы этих ионных пар является положение максимумов поглощения. При низких температурах от -20 до -50оС для литиевых и натриевых солей флуорена имеется лишь полоса с максимум поглощения при 373 нм, что определенно указывает на ее принадлежность к сольватно-разделенным ионным парам. Для этой формы ионных пар флуорена положение максимума не зависит ни от размера противоиона, ни от природы растворителя, его положение близко к максимуму поглощения свободного иона в ДМСО. Для контактных ионных пар lmax тем меньше, чем меньше размер катиона, причем наблюдается хорошая линейная корреляция положения максимума поглощения от обратной величины кристаллографического радиуса катиона - зависимость, характерная для контактных ионных пар. На равновесие в растворе между двумя формами ионных пар сильное влияние оказывает природа катиона. Катион с большим радиусом в ТГФ, ДМЭ, тетраглиме и т.д. сольватирован слабо, поэтому во всем температурном интервале от 50о до -70оС цезиевая соль флуорена образует только контактные ионные пары. Подобное поведение характерно для K-, Rb- и тетраалкиламмонийных солей флуорена и других карбанионов в эфирных растворителях, а также в диполярных апротонных растворителях. Напротив, натриевая соль флуорена в ТГФ образует примерно равные количества обеих форм ионных пар при -30оС, тогда как литиевая соль ниже 0оС находится в форме сольватно-разделенных ионных пар. Доля сольватно-разделенных ионных пар щелочных солей карбанионов уменьшается в ряду: Li+>Na+>>K+>Rb+>Cs+>NR4+. Батохромный сдвиг полосы поглощения, связанный с увеличением размера катиона в контактной ионной паре, аналогичен по своей природе батохромному сдвигу при превращении контактных ионных пар в сольватно-разделенные ионные пары (табл. 3.18).

Таблица 3.18

Зависимость lmax поглощения от кристаллографического радиуса катиона для щелочных солей флуорена в ТГФ при 25оС

Катион�rc, (�lmax, нм��Li+�0,60�349��Na+�0,96�356��K+�1,33�362��Cs+�1,66�364��NBu4+�3,8�368��Сольватно-разделенная ионная пара�4,5-5,0�373��Свободный ион�-�374��	Характерно, что полосы поглощения для сольватно-разделенной ионной пары и свободного иона очень близки и для многих других солей карбанионов практически совпадают, что и следовало ожидать, исходя из большого радиуса сольватированного «изнутри» катиона в сольватно-разделенной ионной паре. Эти спектроскопические данные в совокупности доказывают возможность одновременного существования в растворе двух форм ионных пар. В более основных эфирных растворителях, таких как диметоксиэтан (ДМЭ), диглим, тетраглим, доля сольватно-разделенных ионных пар для Li-, Na- и К-соли флуорена резко возрастает, а в ДМСО происходит уже диссоциация ионных пар. Это означает, что не полярность растворителя, а его основность является определяющим фактором для перехода контактной ионной пары в сольватно-разделенную. Объяснение заключается в более сильной сольватации щелочного катиона глимами, т.е. основность среды играет решающую роль в процессе ионизации металлических производных углеводородов RM.

	Подобные закономерности на протяжении последних двадцати лет неоднократно наблюдались при анализе спектров поглощения в УФ и видимой области для щелочных солей других карбанионов - трифенилметил-анионов Ar3C-M+, бензгидрил-анионов Ar2CH-M+, бензил-анионов ArCH2-M+, пропаргил-анионов RC(C-CH-R-M+, аллил-анионов и т.д. Для этих анионов было установлено, что контактные и сольватно-разделенные ионные пары сосуществуют в ТГФ, ДМЭ и полиглимах, и положение равновесия между ними зависит от природы карбаниона, катиона щелочного металла и сольватирующей способности растворителя. В отличие от щелочных солей карбанионов алкоголяты, феноляты и еноляты щелочных металлов, по-видимому, существуют в виде контактных ионных пар в недиссоциирующих средах. Это утверждение основывается на том, что величины максимумов поглощения для этих солей в УФ-спектре, как правило, линейно коррелируют с величиной 1/rс, где rс - кристаллографический радиус катиона. Такая зависимость рассматривается как характерный и верный признак наличия именно контактной формы ионной пары. В диполярных апротонных и полярных протонных растворителях щелочные алкоголяты, феноляты и еноляты частично диссоциируют прямо из контактной ионной пары с образованием «свободных» анионов. Для них наблюдается превосходная корреляция между lmax поглощения и обратной величиной кристаллографического радиуса 1/rс - зависимость, типичная для контактных ионных пар. 

	Эти соли в малоосновной и малополярной среде сильно ассоциированы в димеры, тримеры и более высокие агрегаты контактных ионных пар (гл. 17). В диполярных апротонных растворителях эти агломераты контактных ионных пар разрушаются на мономеры, которые частично диссоциируют в ДМСО, ГМФТА, N-метилпирролидоне, ДМФА, но не в ацетонитриле, бензонитриле, не обладающих высокой ионизирующей способностью.

	Дальнейшее усложнение проблемы ассоциации ионов заключается в том, что в некоторых случаях возможно образование двух форм контактных ионных пар. Продолжая изучение контактных и сольватно-разделенных ионных пар, Смид изучал влияние очень небольших добавок комплексообразующих агентов на спектр поглощения щелочных солей флуорена в диоксане, где соли флуорена находятся только в воде контактных ионных пар. При введении соизмеримых с концентрацией солей флуорена количеств полиглимов, или, что еще лучше, краун-полиэфиров, наблюдался переход обычных контактных ионных пар в так называемые «внешние комплексные контактные ионные пары» F-M+S (где S - молекулы глима или крааун-полиэфир). Предполагается, что катион в этой форме ионных пар сольватирован только по периферии иона, и в межионном пространстве нет молекул растворителя. Это приводит к батохромному сдвигу максимума поглощения который, однако, не достигает величины, характерной для сольватно-разделенной ионной пары. Подобная же картина наблюдалась для щелочных солей 1,2-дифенилбутена-1 и 1,3-дифенилпропена-1, для которых экспериментальные данные были интерпретированы таким образом, что в эфирных растворах устанавливается равновесие между тремя формами ионных пар - двумя контактными и одной сольватно-разделенной. 

	В настоящее время представления о контактных и сольватно-разделенных формах ионных пар составляют хорошо обоснованную и достаточно строгую систему взглядов, опирающуюся на богатый и разнообразный фактический материал в химии карбанионов и карбокатионов. 



* Буферным раствором называется раствор, содержащий сравнимые концентрации относительно слабой кислоты (в рассматривамом случае мета-нитрофенола) и ее сопряженного основания (мета-нитрофенолятного аниона). Роль буфера можно проиллюстрировать следующим примером. При добавлении 0,01 мл концентрированной HCl в литр воды рН изменяется от 7 до 4. Если такое же количество HCl добавить в буферный раствор, содержащий равные количества ацетата натрия и уксусной кислоты, то рН уменьшится от 4,75 всего лишь до 4,74.

а См. также табл. 3.5
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