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Вступ

Тема «Хiмiчний зв’язок i будова молекул» входить до курсу «Хiмiя»
багатьох спецiальностей рiзних факультетiв НТУ «ХПI». Її вивчення є
необхiдною вимогою опанування названого курсу, особливо для студентiв
хiмiчних спецiальностей.

Методичнi вказiвки розрахованi на студентiв рiзного рiвня пiдго-
товки i попередньої освiти. Матерiал, викладений на сторiнках посiбника,
виходить у деяких роздiлах за межi програм. Це пояснюється прагнен-
ням авторiв вiдтворити у студента цiлiсну картину з розглянутих питань.
Тому перед вивченням матерiалу посiбника необхiдно ознайомитися з
програмою курсу, а також з матерiалом базового пiдручника (краще
декiлькох). Це сприяє бiльш легкому засвоєнню теми у необхiдному
обсязi та бiльш ґрунтовному її розумiнню. Методичнi вказiвки мiстять
завдання, якi дозволяють зорiєнтувати студента на той чи iнший рiвень
знань.

Пiд хiмiчним зв’язком ми будемо розумiти вид мiжчастинкової
взаємодiї, що зумовлений перекриванням електронних хмар взаємодiю-
чих частинок.

Хiмiчний зв’язок у молекулах характеризується енергетичними та
структурними параметрами. Пiд енергiєю зв’язку (Eзв) розумiють мiнi-
мальну роботу (енергiю), яка потрiбна для розриву певного зв’язку. За-
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звичай енергiю зв’язку A−B отримують з експериментальних даних про
енергетику процесу ABn → A+nB, Q. Енергiя зв’язку в такому випадку
дорiвнює Eзв = Q/n. Наприклад, CH4 = C + 4H, Q = 1647 кДж/моль,
Eзв(C−H) = 412 кДж/моль. Чим бiльше енергiя, тим зв’язок мiцнiший.
Очевидно, що енергiя зв’язку даного атома з елементами однiєї пiдгрупи
Перiодичної системи зменшується iз збiльшенням порядкового номера
останнiх. Адже електроннi хмари, якi беруть участь в утвореннi зв’язку,
вiдчувають тим менший вплив, чим бiльше їх розмiр (вiддалення вiд
ядра атома).

Другою фундаментальною характеристикою зв’язку є його довжи-
на. Довжина зв’язку – рiвноважна вiдстань мiж центрами атомiв, що
взаємодiють. Слiд мати на увазi, що довжина одного й того ж зв’язку
в рiзних молекулах може вiдрiзнятися. Пiд кутом мiж зв’язками розу-
мiють такий кут, який утворений мiж лiнiями зв’язку сусiднiх атомiв
(рис. 1).

z
d

O

HH
104,45◦

95,84 пм

а б
Рисунок 1 – Геометричнi характеристики зв’язку: а – довжина зв’язку; б –

довжина зв’язку та кут мiж зв’язками у молекулi H2O

З двох методiв опису хiмiчного зв’язку бiльш наочним для хiмiка
та простим щодо розумiння результатiв є метод валентних зв’язкiв. Саме
цей метод дозволяє доволi просто спрогнозувати геометричну форму
простих за будовою молекул. Iнший метод опису зв’язку – метод моле-
кулярних орбiталей – використовують у комп’ютерних розрахунках. Вiн
дозволяє отримати набагато бiльше важливої iнформацiї щодо будови
молекул та бiльш складних систем, нiж метод валентних зв’язкiв, але
поступається останньому в планi наочностi.

1. Метод валентних зв’язкiв

1.1. Загальнi положення

В основi метода валентних зв’язкiв (ВЗ) лежить припущення про
те, що кожна пара атомiв у молекулi утримується разом за рахунок
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однiєї або декiлькох спiльних електронних пар. Утворений за рахунок
спiльних електронних пар зв’язок називається ковалентним.

У методi ВЗ, на вiдмiну вiд метода молекулярних орбiталей, зв’язок
є локалiзованим та двохелектронним. У випадку, коли пара атомiв
зв’язана декiлькома електронними парами, мова йде про кратний зв’язок
(подвiйний, потрiйний). Для позначення ковалентного зв’язку в струк-
турних формулах використовують рисочку або двокрапку H −H, H : H;
H − C ≡ C −H.

Здатнiсть атома утворювати ковалентнi зв’язки називається ва-
лентнiстю. Кiлькiсно валентнiсть атома визначається загальною кiль-
кiстю зв’язкiв, якi утворює даний атом з iншими атомами у сполуцi.

Наприклад:
I

H2

II

O,
I

H2

VI

S
II

O4,
III

N
I

H3.

1.2. Визначення геометрiї найпростiших частинок

Для визначення геометрiї частинки (молекули або iона) типу ABn

використовують уявлення про гiбридизацiю атомних орбiталей (АО)
центрального атома A. Пiд центральним атомом розумiють той, що
утворює у частинцi найбiльшу кiлькiсть зв’язкiв. Як правило (але не
завжди), такий атом має найбiльший за модулем ступiнь окиснення,
або при однаковiй з оточуючими атомами кiлькостi зв’язкiв бiльшу
кiлькiсть валентних електронiв. Так, у C2H2 центральним атомом буде
атом карбону, який має 4 валентних електрони, тодi як у гiдрогена такий
електрон усього один. Слiд розумiти, що гiбридизацiя не є реальним
фiзичним процесом, а використовується лише як ефективний та простий
засiб визначення геометрiї хiмiчної частинки.

У будь-якiй молекулi ABn завжди iснує n зв’язкiв σ типу. Тип
зв’язкiв визначається характером перекривання АО, а саме мiсцем розта-
шування областi пiдвищеної електронної густини (рис. 1.1).

z
z z

σ π δ

Рисунок 1.1 – Приклади утворення зв’язкiв рiзного типу
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Ковалентний зв’язок спрямований у бiк максимального перекриття
електронних хмар атомiв, що взаємодiють. За спрямованiстю розпiзна-
ють σ, π та δ зв’язки. Якщо пiдвищення електронної густини спостерi-
гається уздовж осi, що проходить крiзь ядра атомiв, то зв’язок належить
до σ типу. Коли електронна густина зв’язку концентрується над та пiд
цiєю лiнiєю, то вiн належить до π типу. δ зв’язок утворюється при
перекриваннi по площинi, що перпендикулярна лiнiї зв’язку. Iснує пев-
ний зв’язок мiж симетрiєю електронної хмари та типом зв’язку, що
утворюється (табл. 1.1):

Таблиця 1.1 – Зв’язок мiж типом атомних орбiталей та типом
утвореного зв’язку

Тип зв’язку АО, що можуть утворювати
σ s, p, d, f

π p, d, f

δ d, f

Атомнi орбiталi центрального атома (у кiлькостi n), що беруть
участь в утвореннi σ зв’язкiв, гiбридизуються. Пiд гiбридизацiєю розумi-
ють уявний процес змiшування АО рiзних типiв з утворенням однакових
за формою та енергiєю гiбридних АО. Визначивши тип гiбридизацiї
центрального атома, можна вказати форму частинки, бо кожному типу
гiбридизацiї вiдповiдає певна геометрiя розташування атомiв у частинцi.
Визначення типу гiбридизацiї АО може складатися з таких етапiв:

1. З’ясовують ступiнь окиснення центрального атома у частинцi,

наприклад,
+2

BeCl2,
–4

CH4,
+3

AlF3.
2. Записують електронографiчну формулу iона, що утворений з

центрального атома у вiдповiдному ступенi окиснення:

2 6 −4
2s   2p  (C )

0 0 +3
2s   2p  (Al )

0 0 +2
2s    2p (Be )

Наприклад, для утворення двох зв’язкiв iона Be+2 потрiбно 2 АО, i цими
орбiталями будуть одна s та одна p. Тип гiбридизацiї АО записують як
перелiк вихiдних АО, причому кiлькiсть АО кожного виду, що беруть
участь у гiбридизацiї, вказується верхнiм iндексом. Таким чином, тип
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гiбридизацiї Be+2 у BeCl2 записується як sp (iндекс 1 опускається). Для
утворення трьох зв’язкiв iоном Al+3 потрiбно мати 3 орбiталi: одну s

та двi p. Тип гiбридизацiї у цьому випадку – sp2. Аналогiчним шляхом
можна дiйти висновку, що типом гiбридизацiї атома карбону (C−4) у
CH4 буде sp3.

3. Визначають тип гiбридизацiї АО центрального елемента. Гiбри-
дизуються вiльнi АО катiона (Be+2, Al+3) або заповненi АО анiона
(C−4) у порядку збiльшення енергiї АО: спочатку s орбiталi, потiм p та
d орбiталi.

4. Встановлюють геометричну форму молекули або iона вiдповiдно
до таблицi 1. З таблицi видно, що sp3 гiбридизацiї центрального атома
вiдповiдає тетраедрична форма молекули (CH4), а sp i sp2 гiбридизацiї –
лiнiйна та трикутна форми (BeCl2 i AlF3). На рис. 1.2 представлено
вигляд АО, що знаходяться у станi sp, sp2 та sp3 гiбридизацiї.

sp sp2 sp3

Рисунок 1.2 – Розташування у просторi гiбридизованих АО центрального
атома

1.3. Деформованi правильнi фiгури

Тип гiбридизацiї визначає форму лише частинок ABn, але iнодi на
основi викладеного пiдходу можна визначити форму й бiльш складних
частинок. Наприклад, молекулу хлороформу CHCl3 можна розглядати
як молекулу тетрахлоретану (CCl4), у якiй один атом хлору замiнено
на атом гiдрогену. Тип гiбридизацiї АО карбону в обох цих молекулах
однаковий, бо незмiнною є кiлькiсть зв’язкiв, що утворює центральний
атом. Тому форма молекул CHCl3 та CCl4 подiбна – тетраедрична. Але
якщо у метанi усi чотири зв’язки однаковi, то у CHCl3 один зв’язок
вiдрiзняється своєю довжиною. Тому правильна тетраедрична форма
молекули тетрахлоретану трансформується до пiрамiдальної у хлоро-
формi.
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Молекули з однаковим центральним атомом та однаковою кiль-
кiстю σ зв’язкiв зазвичай мають схожу форму. Iони з подiбною елек-
тронною будовою мають однакову геометрiю молекул виду ABn. Так,
молекули SiCl4 i TiCl4 є правильними тетраедрами, тому що iони Si4+

та Ti4+, якi їх утворюють, мають подiбну електронну структуру: 3s03p0

у Si4+, 4s04p0 у Ti4+.

1.4. Гiбридизацiя за участю неподiлених електронних пар

Якщо у центрального атома на зовнiшньому енергетичному рiвнi
є електроннi пари, що не беруть участi в утвореннi хiмiчного зв’язку
(повнiстю заселенi АО та АО з одним електроном), то їх треба вра-
ховувати при визначеннi типу гiбридизацiї. При цьому тип молекули
змiнюється вiд ABn до ABnEl, де l – кiлькiсть неподiлених електронних

пар центрального атома. Наприклад,
+3

P
-1

Cl3:

2 0
3s      3p

+3P

Заповнена 3s АО належить до того ж енергетичного рiвня, що
й незаповненi 3p АО. Тип молекули PCl3 не AB3, а AB3E, тому тип
гiбридизацiї – sp3 i молекула повинна мати тетраедричну геометрiю.
Однак в однiй з вершин тетраедра знаходиться не атом Cl, а неподiлена
електронна пара. Виключаючи цю пару з отриманої фiгури (тетраедра),
доходимо висновку, що молекула є тригональною пiрамiдою. Кути мiж
зв’язками у цiй пiрамiдi близькi до тетраедричних, бо центральний атом
знаходиться у станi sp3 гiбридизацiї.

1.5. Гiбридизацiя за участю d орбiталей

В атомiв елементiв третього перiоду з’являється d пiдрiвень, який
починає заповнюватись електронами лише в елементiв 4-го перiоду.
Однак (з точки зору методу ВЗ) АО цього пiдрiвня можуть брати
участь в утвореннi хiмiчного зв’язку з огляду на незначну рiзницю
в енергiї p та d пiдрiвнiв. Наприклад, у гексафторидi сульфуру SF6
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центральний атом утворює шiсть зв’язкiв за рахунок однiєї s, трьох p

та двох d АО:

2 4 0
3s      3p               3d 

S
+6

S

0 0 0
3s      3p               3d 

Тип гiбридизацiї – sp3d2, а вiдповiдна форма молекули – октаедр (Дода-
ток А).

Описаний вище пiдхiд можна використовувати при визначеннi
геометрiї не тiльки молекул, а й iонiв. Наприклад, у частинках NO2 i
NO+

2 центральний атом має рiзну гiбридизацiю АО:

0 0 +5
2s    2p  (N )

1 0 +4
2s    2p  (N )

NO2 NO2
+

З наведеного прикладу видно (Додаток А), що молекула NO2 має
кутову форму (sp2 гiбридизацiя за типом AB2E), а iон NO+

2 – лiнiйну
(sp гiбридизацiя). Iншим прикладом є iони SO2−

3 та CO2−
3 , якi на перший

погляд повиннi мати однакову геометрiю. Але у першому випадку АО
сульфуру гiбридизованi за sp3 типом, тодi як АО карбону знаходяться
у станi sp2 гiбридизацiї:

2 0
3s      3p

0 0
2s       2p

2−
[CO ]3

2−
[SO ]3

+4S +4C

9



Якщо атом з певною гiбридизацiєю АО має вакантнi або повнiстю
заповненi АО, вiн може брати участь в утвореннi додаткових зв’язкiв
за донорно-акцепторним механiзмом. Наприклад, молекули NH3 та BF3

мають заповнену (NH3) та вакантну (BF3) АО, якi беруть участь в
утвореннi додаткового зв’язку:

на основний
    зв’язок

на основний
    зв’язок

на додатковий
    зв’язок

на додатковий
    зв’язок

NH3 BF3

−3
N

+3
B

Наявнiсть вiльних АО у атомiв призводить, як правило, до появи
великої групи сполук – координацiйних, або комплексних. Цi сполуки
вивчають окремо, однак основнi принципи їх утворення можна зрозумiти
на пiдставi вищевикладеного матерiалу.

Наприклад, розглянемо питання про можливiсть iснування части-
нок CF2−

6 та SiF2−
6 . Їх утворення пов’язане з процесами приєднання до

нейтральної молекули анiонiв, якi можуть виступати донорами елек-
тронної пари

CF4 + 2F− = CF2−
6 ; SiF4 + 2F− = SiF2−

6 .

Для утворення координацiйної частинки центральний атом пови-
нен мати вiдповiдну кiлькiсть вакантних АО. З’ясуємо, чи є такi АО в
атомах карбону та силiцiю, якi вже знаходяться у станi sp3 гiбридизацiї
в сполуках CF4 та SiF4:

0 0
2s      2p

+4
C

+4Si

0 0 0
3s      3p               3d 

SiF4CF4

Наявнiсть на другому енергетичному рiвнi (n = 2) лише чотирьох
АО – однiєї s та трьох p – приводить до того, що карбон, у якого
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цей рiвень є валентним, має максимальну валентнiсть 4 та вичерпує її
вже у сполуцi CF4. Тому утворення CF2−

6 неможливе. На вiдмiну вiд
карбона, у силiцiя валентним є третiй енергетичний рiвень, на якому
окрiм s та p пiдрiвнiв iснує ще d пiдрiвень з п’ятьма вакантними АО.
Тому sp3 гiбридизацiя атома Si у сполуцi SiF4 не вичерпує валентних
можливостей силiцiю, i утворення SiF2−

6 цiлком можливе. При цьому
атом Si знаходиться у станi sp3d2 гiбридизацiї.

Розглянутi щойно зв’язки належали до σ типу, бо виникнення
нового зв’язку супроводжувалося появою нового атома в оточеннi цен-
трального. Якщо утворення зв’язку не супроводжується появою нового
атома, то цей зв’язок належить до π (або δ) типу. Для утворення кратних
зв’язкiв необхiдно, щоб атоми пiсля утворення σ зв’язкiв мали невикори-
станi валентнi можливостi. Загальна кiлькiсть зв’язкiв у молекулi ABn

при наявностi кратних зв’язкiв завжди перевищує n.
Наприклад, у молекулi CO2 атом карбону знаходиться у станi sp

гiбридизацiї, але при цьому в нього залишаються двi негiбридизованi
АО p типу. У кожного з атомiв оксигену є повнiстю заповненi АО, котрi
здатнi утворити додатковий π зв’язок.

Поява у частинцi π зв’язкiв не впливає на її геометрiю, а лише
зменшує вiдстань мiж атомами, що утворюють цей зв’язок. Так, у
молекулi POCl3 мiж атомами P та O утворюється додатковий π зв’язок
за рахунок неподiленої електронної пари атома оксигену i вакантної АО
d типу атома фосфору. Однак анi тип гiбридизацiї, анi форма молекули
при цьому не змiнюються.

Взагалi ж молекули з π зв’язками є межею придатностi методу ВЗ.
Будова деяких молекул з π зв’язками, а також з електронодефiцитними
зв’язками не може бути пояснена у рамках класичного методу ВЗ, хоча
легко пояснюється з позицiй методу молекулярних орбiталей.

1.6. Полярнiсть хiмiчного зв’язку та молекул

Визначення полярностi хiмiчного зв’язку базується на врахуваннi
вiдносної електронегативностi (ВЕН) елементiв, що його утворюють. При
цьому слiд розумiти, що електронегативнiсть не є фiзичною величиною,
яку можна безпосередньо вимiряти; ця величина досить умовна. ВЕН
(χ) розраховують як напiвсуму енергiї iонiзацiї та спорiдненостi атома
до електрона.
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Якщо зв’язок утворений атомами з рiзною ВЕН, то електронна
пара, що вiдповiдає цьому зв’язку, змiщується в бiк атома з бiльшою
ВЕН. На цьому атомi накопичується надлишок негативного заряду,
тодi як у партнера по зв’язку спостерiгається саме такий надлишок
позитивного заряду. Подiбний перерозподiл електронної густини можна
описати за допомогою вектора дипольного моменту (⃗µ,Кл · м):

µ⃗ = δd⃗,

де δ – ефективнi заряди на атомах, d⃗ – вектор зв’язку, що направлений
вiд атома з негативним зарядом до атома з позитивним зарядом.

Якщо невiдомо |⃗d| (тобто довжина зв’язку невiдома), полярнiсть
зв’язку можна оцiнити через рiзницю ВЕН атомiв (табл. 1.2), що його
утворюють. Виходячи з ВЕН елементiв, рiзницю ВЕН двох атомiв об-
числюють як ∆χ = |χA − χB|. Мiрою полярностi ковалентного зв’язку є
величина ∆χ.

Таблиця 1.2 – Зв’язок мiж ∆χ та типом утвореного зв’язку
∆χ 0 0,5 1,0 1,5 1,7 2,0 2,5 3,0

% iон. 0 6 22 43 50 63 79 89
Тип неполярний полярний iонний

Наприклад:
χ 3,0 3,0 2,5 4,0 0,7 2,8 3,0 3,0
Зв’язок Cl − Cl S − F Cs − Br N − Cl

∆χ 0 1, 5 2, 1 0

Тип зв’язку неполярний полярний iонний неполярний
Приклад Cl2 SF6 CsBr NCl3

Визначивши полярнiсть окремих зв’язкiв у молекулi, можна вста-
новити наявнiсть у неї дипольного моменту. Для цього треба скласти
вектори дипольних моментiв окремих зв’язкiв за правилами векторної
алгебри (правило «трикутника»), враховуючи, що взаємне розташування
векторiв дипольного моменту окремих зв’язкiв визначається геометрiєю
молекули.
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Молекула BeH2 NH3

Схема Be
m1 m2 d-d- d+

HH
m2

m3

m4

m1 N

H

H

H

неподілена
пара

∑
µi µ1 + µ2 = 0 µ1 + µ2 + µ3 + µ4 ̸= 0

Неполярними можуть бути лише високосиметричнi молекули, на-
вiть якщо зв’язки мiж атомами у молекулi полярнi. Отже CH4 така
ж само неполярна молекула, як i CF4, але полярнiсть зв’язкiв у цих
молекулах суттєво вiдрiзняється.

2. Метод молекулярних орбiталей

2.1. Загальнi положення

Метод молекулярних орбiталей (МО) є квантовохiмiчним методом
опису хiмiчного зв’язку, в основi якого лежить розв’язання рiвняння
Шредингера у тому чи iншому наближеннi. У цьому методi молекули
та iншi багатоатомнi системи (iони, радикали) розглядають як «багато-
ядернi атоми». Електрони у таких системах знаходяться у полi дiї всiх
ядер, тобто розташованi на орбiталях, що охоплюють усю частинку (мо-
лекулу). Цi орбiталi вiдповiдно називають молекулярними. МО мають
деякi спiльнi риси з АО. Наприклад, стан електрона на МО, так само як
i на АО, визначається правилами Хунда та Паулi, а також принципом
мiнiмуму енергiї.

Виходячи з того, що атоми будь-якої молекули здатнi iснувати
окремо i характеризуються певним набором АО, розумно припустити,
що МО молекули є комбiнацiєю АО її складових – атомiв. Визначення
МО є досить складною математичною процедурою навiть якщо вiдомi
усi складовi частини МО (у методi молекулярних орбiталей як лiнiйної
комбiнацiї атомних орбiталей – МО ЛКАО – ними є АО атомiв, що
складають молекулу). Але, не вдаючись до математичних розрахункiв,
можна отримати деякi результати на якiсному рiвнi.

Хвильова функцiя Ψ, яка є рiшенням рiвняння Шредингера, може
мати один з двох знакiв: + або −. Це не має принципового значення
для розподiлу електронної густини у просторi, адже фiзичний змiст має
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лише Ψ2. Але при утвореннi хiмiчного зв’язку електроннi хмари (АО)
перекриваються, що вiдповiдає математичнiй операцiї додавання. При
взаємодiї двох АО, яким вiдповiдають функцiї Ψ1 та Ψ2, в областi їх
перекривання можливi два випадки:

а) функцiї мають однаковi знаки;
б) знаки функцiй рiзнi.
Для кращого розумiння наслiдкiв перекривання АО слiд прига-

дати, що Ψ описує хвилю. Взаємодiя двох хвиль може бути описана
за допомогою iнтерференцiйної картини: двi хвилi пiдсилюють одна
одну коли їх фази спiвпадають. Подiбна ситуацiя спостерiгається для
хвильових функцiй. У випадку а) електронна густина пiдвищується в
областi перекривання АО, а у випадку б) – навпаки. МО, що утворенi за
типом а), називають зв’язувальними, а за типом б) – розслаблювальни-
ми. За типом перекривання МО класифiкують аналогiчно до АО, тобто
iснують σ, π та δ МО (див. рис. 1.1). Сказане iлюструє рисунок 2.1.

+

+ +

+ +

+

++

− −−

z

z

z
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z

z

+

−

+

z

+

−

+

z
+
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0
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Рисунок 2.1 – Механiзм утворення зв’язувальних (σs), розслаблювальних (σ∗s)
та незв’язувальних (π0) молекулярних орбiталей

Таким чином, АО можуть утворювати зв’язувальнi, розслаблю-
вальнi та незв’язувальнi МО. Останнi фактично вiдповiдають таким
АО, що не беруть участi в утвореннi хiмiчного зв’язку.

Загальнi правила, що використовуються у методi МО:
– МО утворюються з АО взаємодiючих атомiв, при цьому кiлькiсть

вихiдних АО спiвпадає з кiлькiстю утворених МО.
– АО взаємодiючих атомiв повиннi мати вiдповiдне взаємне розта-

шування (iншими словами – мати однаковий тип симетрiї): очевидно,
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що орбiталь px одного атома може перекриватися лише з такою ж АО
iншого атома i не може перекриватись з АО py.

– Енергiї вихiдних АО повиннi бути близькими. Цей принцип
дозволяє брати до уваги лише АО валентного рiвня: саме для цих АО
перекривання буде максимально можливим. Велика рiзниця в енергiях
АО сусiднiх атомiв може призвести до утворення незв’язувальних МО,
коли електронна пара з вихiдної АО певного атома залишається в нього
i пiсля утворення молекули.

2.2. Будова найпростiших молекул

Подивимось на порядок заповнення електронами МО у двохатом-
них молекулах (A2) елементiв другого перiоду. У атомiв елементiв цього
перiоду валентними є АО другого енергетичного рiвня: 2s, 2px, 2py
та 2pz. Розташуємо для визначеностi атоми молекули уздовж осi z i
отримаємо таку картину утворення МО.

1. 2s АО обох атомiв утворюють двi МО. Цi МО належать до σ типу:
будь-яка МО, що утворена за участi АО s типу завжди належить до σ
типу. Одна з цих МО буде зв’язувальною, а друга – розслаблювальною,
як це показано на рис. 2.1. Їх позначають σs та σ∗s вiдповiдно.

2. Шiсть АО p-типу утворюють 6 МО. Але цi МО мають рiзний тип.
Перекривання 2pz АО вiдбувається уздовж осi z, тому двi утворенi МО
належать до σ типу. Їх позначають σz та σ∗z. Чотири iншi АО утворюють
двi пари МО π типу – πx, πy та π∗x, π∗y.

Порядок заповнення електронами МО визначають за принципом
найменшої енергiї; аналогiчний принцип дiє при заповненнi електронами
АО в атомi. За енергiєю отриманi МО розташованi у такому порядку
(рис. 2.2)

σs < σ
∗
s < σz < πx = πy < π∗x = π∗y < σ∗z.

Але цей порядок може порушуватись. Це вiдбувається тому, що
пiсля заповнення σs та σ∗s МО уздовж осi z спостерiгається пiдвищення
електронної густини. За умови невеликої енергетичної рiзницi мiж πx,
πy та σz МО електрон може розташовуватись не на σz, а на однiй з
π-орбiталей. Такий порядок заповнення МО – πx = πy < σz – спостерi-
гається для елементiв першої половини другого перiоду (до N включно).
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Рисунок 2.2 – Розподiл за енергiєю АО елементiв II перiоду А та МО молекул,
що утворенi цими елементами: а – загальна картина; б – МО молекули O2

Коли електронами повнiстю заповненi πx, πy та σz МО енергiя
останньої стає нижчою за πx та πy. Це вiдповiдає вiдомому з методу
ВЗ твердженню: σ зв’язок завжди мiцнiший за π. Метод МО дещо
модифiкує це твердження.

Порядок заповнення електронами МО у двохатомних молекулах
елементiв другого перiоду наведено у табл. 2.1. Як бачимо, визначення
типу МО i порядку їх заповнення у молекулi є найскладнiшим завданням
у методi МО. Розподiл певної кiлькостi електронiв по отриманих МО
не створює труднощiв, але саме вiн визначає фiзико-хiмiчнi властивостi
молекул.

Якщо частинка (молекула або iон) має на МО неспаренi електрони,
то вона буде парамагнiтною. Це означає, що речовина буде втягувати-
ся у зовнiшнє магнiтне поле. При вiдсутностi неспарених електронiв
у частинки речовина буде виштовхуватися з магнiтного поля, тобто
виявляти дiамагнiтнi властивостi.

Порядок зв’язку (ПЗ) у двохатомнiй частинцi визначається за
формулою

ПЗ = (Nзв −Nроз)/2,

де Nзв, Nроз – кiлькiсть електронiв на зв’язувальних та розслаблюваль-
них МО вiдповiдно.
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При ПЗ > 0 частинка здатна (з точки зору методу МО) до iсну-
вання, а у випадку ПЗ = 0 частинка не утворюється. Тому частинки
Be2 та Ne2 у природi не знайдено.

Таблиця 2.1 – Розподiл електронiв по МО молекул типу А2 еле-
ментiв другого перiоду
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Слiд звернути увагу на суттєву вiдмiннiсть у трактуваннi хiмiчного
зв’язку методами ВЗ та МО. Перший метод розглядає лише частинки,
у яких зв’язок утворений парою електронiв. У рамках методу МО це
вiдповiдає цiлим значенням ПЗ. Але у природi вiдомi частинки типу
H+

2 , де зв’язок утворений не парою, а одним електроном. У методi ВЗ
такi частинки або не розглядають, або роблять додатковi припущення
щодо зв’язку в них (електронодефiцитнi зв’язки). У рамках методу МО
частинка H+

2 має ПЗ = 0,5 (>0) i може iснувати так само, як i частинка
з ПЗ = 1.

Розглянемо, наприклад, гомоатомнi частинки, утворенi атомами
оксигену. Нейтральний атом оксигену має 6 валентних електронiв (два
на 2s пiдрiвнi та чотири на 2p пiдрiвнi), тому у частинцi O2 маємо 12
електронiв, якi необхiдно розташувати на МО. Катiони та анiони, що
утворенi з молекули O2, мають рiзну кiлькiсть електронiв, але порядок
заповнення МО не змiнюється. Серед наведених у таблицi 2.2 частинок
парамагнiтними будуть O2, O+

2 , i O−
2 , а дiамагнiтними – O2+

2 i O2−
2 .

Утворення частинок типу AB, у яких атоми мають рiзну вiдносну
електронегативнiсть (ВЕН), майже не вiдрiзняється вiд утворення роз-
глянутих вище частинок A2. Порядок розташування МО за енергiєю
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не змiнюється, але змiнюється значення енергiї МО. З огляду на те,
що АО атома з бiльшою ВЕН мають нижчу енергiю, вони розташо-
ванi нижче вiдповiдних АО iншого атома. Тому зв’язуючi МО утворенi
з бiльшим внеском вiд АО атома з бiльшою електронегативнiстю, а
розслаблювальнi МО – з бiльшим внеском АО другого атома.

Таблиця 2.2 – Електронна будова частинок Oq±
2

Час-
тинка

Кiлькiсть
валентних ē

Розподiл електронiв по МО ПЗ Приклад

O2 12 σ2sσ
∗2
s σ

2
zπ

2
xπ

2
yπ

∗1
x π

∗1
y σ

∗0
z 2 O2

O+
2 11 σ2sσ

∗2
s σ

2
zπ

2
xπ

2
yπ

∗1
x π

∗0
y σ

∗0
z 2,5 O2[PtF6]

O2+
2 10 σ2sσ

∗2
s σ

2
zπ

2
xπ

2
yπ

∗0
x π

∗0
y σ

∗0
z 3 O2F2

O−
2 13 σ2sσ

∗2
s σ

2
zπ

2
xπ

2
yπ

∗2
x π

∗1
y σ

∗0
z 1,5 KO2

O2−
2 14 σ2sσ

∗2
s σ

2
zπ

2
xπ

2
yπ

∗2
x π

∗2
y σ

∗0
z 1 H2O2

2.3. Аналiз будови складних молекул

Метод МО набув широкого визнання через можливiсть його вiд-
носно легкої реалiзацiї для комп’ютерних розрахункiв. Для проведення
таких розрахункiв можна використовувати рiзноманiтнi програмнi паке-
ти як безкоштовнi (Firefly, http://classic.chem.msu.su), так i комерцiйнi
(Gaussian, http://www.gaussian.com/). У подальшому розглядi викори-
стовуються результати, що отриманi у програмному комплексi Gaussian
09, але результати розрахункiв однакової системи є майже iдентичними
у вище названих програмах.

Розглянемо будову молекули H2O, що належить до типу AB2. Ця
молекула мiстить 3 атоми: два атоми гiдрогену та один атом оксигену.
Електроннi формули цих атомiв є такими: O : [He]2s22p4, H : 1s1. То ж,
у атомiв молекули H2O є 6 валентних АО, тобто тих АО, якi можуть
взяти участь в утвореннi хiмiчного зв’язку. Це двi 1s АО двох атомiв H

i 4 АО атома O: одна 2s i три 2p АО. Отже, з 6 вихiдних АО у молекулi
H2O утворюється 6 МО (див. п. 2.1).

Орiєнтацiю молекули H2O та АО атомiв, що входять до її складу,
наведено на рис. 2.3. Молекула лежить у площинi yz, атом оксигену
розташований безпосередньо на осi z, яка є вiссю симетрiї молекули.
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На рис. 2.3 б 2p АО атома оксигену рознесено у просторi щоб наочнiше
показати: кожна з цих АО спрямована уздовж вiдповiдної вiсi. АО
2px розташована перпендикулярно площинi молекули, а 2pz та 2py – у
площинi молекули.

Визначимо типи МО, що можуть реалiзовуватись у молекулi H2O.
По-перше, s-орбiталi оксигену та гiдрогену утворюють пару МО σ типу:
σs и σ∗s. По-друге, py-орбiталь оксигену и s-орбiталi гiдрогену перекри-
ваються у площинi молекули, тому вони породжують σ-орбiталi: σy i
σ∗y. По-третє, pz-орбiталь оксигену и s-орбiталi гiдрогену також пере-
криваються у площинi молекули, але перпендикулярно σy i σ∗y. Тому у
цьому випадку також маємо утворення σ-орбiталi: σz i σ∗z. Атом оксигену
має ще одну АО – px. Ця орбiталь не може ефективно перекриватися
з будь-якою наявною АО, адже iнших орбiталей, що перпендикулярнi
площинi молекули H2O, немає. Тому px-орбiталь залишається без змiн i
переходить у незв’язувальну МО π0.

z

x

O
H

H y

z

x

y

2py

2px

2s

1s

1s

2pz

а б
Рисунок 2.3 – Орiєнтацiя молекули H2O у просторi: а – розташування атомiв;

б – взаємне розташування валентних АО

Як було вже зазначено (див. п. 2.1), молекулярнi орбiталi молекули
можна задати лiнiйною комбiнацiєю атомних орбiталей вихiдних ато-
мiв. Результат вiдповiдного розрахунку для молекули H2O у Gaussian
наведено нижче (табл. 2.3). Таблиця має квадратну структуру 6 × 6

за кiлькостю вихiдних АО та кiнцевих МО i мiстить коефiцiєнти, якi
вiдповiдають вкладу АО в певну МО. Розглянемо склад кожної МО
окремо.
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Таблиця 2.3 – Молекулярнi орбiталi молекули H2O вираженi через
АО вихiдних атомiв

АО
МО

σs σy σz π0 σ∗z σ∗y

2s(O) 0, 84 0, 00 0, 52 0, 00 0, 89 0, 00

2px(O) 0, 00 0, 00 0, 00 1, 00 0, 00 0, 00

2py(O) 0, 00 0, 60 0, 00 0, 00 0, 00 1, 00

2pz(O) −0, 12 0, 00 0, 79 0, 00 −0, 71 0, 00

1s(H1) 0, 16 0, 44 −0, 27 0, 00 −0, 80 −0, 83

1s(H2) 0, 16 −0, 44 −0, 27 0, 00 −0, 80 0, 83

E, ат. од. −1, 26 −0, 62 −0, 44 −0, 39 0, 59 0, 75

Орбiталь σs складається переважно з орбiталi 2s(O), яка має нижчу
енергiю за 1s(H). Але в цю МО входить також 2pz(O), адже перекри-
вання s-орбiталей вiдбувається головним чином уздовж осi z, тобто там,
де розташована й орбiталь 2pz. Сказане вiдноситься i до орбiталi σ∗s,
але вклади s-орбiталей тут приблизно однаковi. Вiдмiннiсть мiж σs i σ∗s
полягає у знаках коефiцiєнтiв АО 1s(H): для зв’язувальної МО σs знаки
спiвпадають зi знаком коефiцiєнта при 2s(O), а для розслаблювальної
МО σ∗s вони протилежнi до знака вказаного коефiцiєнта. Орбiталь σz за
структурою нагадує σs, але спiввiдношення вкладiв вихiдних АО тут
iнше: домiнує орбiталь 2pz(O), а вклад орбiталi 2s(O) значно менший.
Орбiталi σy i σ∗y мiстять вклад лише вiд однiєї АО оксигену, а знаки АО
1s(H) рiзнi вiдповiдно до того, з якою частиною p-орбiталi – позитивною
чи негативною – вiдбувається перекривання. Остання МО π0 мiстить
вклад лише вiд однiєї АО i фактично є «чистою» АО 2px(O), як було
зазначено вище. Схеми утворення МО з АО наведено на рис. 2.4.

Математично вираз МО через вiдповiднi АО умовно буде таким:
– σs = ϕ2s(O)− ϕ2pz

(O) + ϕ1s(H1) + ϕ1s(H2);
– σy = ϕ2py (O) + ϕ1s(H1)− ϕ1s(H2);
– σz = ϕ2s(O) + ϕ2pz (O)− ϕ1s(H1)− ϕ1s(H2);
– π0 = ϕ2px

(O);
– σ∗s = ϕ2s(O)− ϕ2pz

(O)− ϕ1s(H1)− ϕ1s(H2);
– σ∗y = ϕ2py (O)− ϕ1s(H1) + ϕ1s(H2).
Дiаграма розподiлу МО за енергiєю (рис. 2.5) ґрунтується на роз-

рахованих значеннях енергiї кожної орбiталi (табл. 2.3, останнiй рядок).
Негативнi значення енергiї вiдповiдають зайнятим МО, а позитивнi –
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вiльним. Цiкаво зазначити, що енергiя незв’язувальної МО π0 близька
до енергiї зв’язувальної орбiталi σz. Вiдсутнiсть у списку МО орбiталi
σ∗z пояснюється тим, що кiлькiсть МО повинна дорiвнювати кiлькостi
вихiдних АО (6), а вказана орбiталь була б сьомою у списку МО.

+
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z

y

z

y

+

+−

− +
+

+

−

z

y

σs σy σz

++

−

z

y

z

y

+

+ −

−

z

x

y+
−

σ∗s σ∗y π0

Рисунок 2.4 – Утворення МО молекули H2O як комбiнацiя вихiдних АО

Таким чином на пiдставi розрахункiв був визначений перелiк МО
у порядку збiльшення енергiї. Для завершення аналiзу за цими МО
треба розподiлити 8 валентних електронiв: 6 – вiд атома O i 2 – вiд двох
атомiв H. Очевидно, що розподiл буде таким: σ2sσ2yσ2z(π0)2. Кiлькiсть
електронiв на зв’язувальних МО (6) перевищує кiлькiсть електронiв на
розслаблювальних орбiталях (0), тому молекула H2O може iснувати i
проявляє дiамагнiтнi властивостi. На вiдмiну вiд двохатомних молекул,
поняття про порядок зв’язку в даному випадку не має сенсу, адже
було показано, що МО охоплюють (у загальному випадку) усi атоми
молекули, а не окрему пару атомiв. Цiкаво також зазначити, що в
атома O спостерiгається лише одна неподiлена електронна пара, яка
вiдповiдає МО π0. Метод валентних зв’язкiв дає iнший висновок, а саме
про наявнiсть двох таких пар.
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Рисунок 2.5 – Розподiл за енергiєю МО молекули H2O

3. Мiжмолекулярна взаємодiя

Якщо хiмiчнi властивостi речовини визначаються, головним чином,
будовою молекул, що її складають, то агрегатний стан залежить вiд типу
мiжмолекулярної взаємодiї. Виходячи з iнформацiї про будову молекули
– її геометрiю та полярнiсть зв’язкiв – можна визначити домiнуючий тип
мiжчастинкової взаємодiї у рiдкому станi речовини.

Якщо до складу молекули речовини входять атоми з великою ВЕН
(F, Cl, O, N), i цi атоми утворюють зв’язки з атомами гiдрогену (HF,
HCl, H2O, H3N), то домiнуючою мiжмолекулярною взаємодiєю буде
водневий зв’язок.

H H

H

:

H

Електронна пара

Вакантна АО

H HN N
d- d+ d-

H H

H H

Водневий зв’язок

Ковалентний зв’язок

H HN N

Його утворення пов’язане з тим, що атом гiдрогену, який утворює
ковалентний зв’язок з сильно електронегативним атомом, помiтно поля-
ризується i перетворюється у катiон за рахунок змiщення електронної
густини у бiк партнера по зв’язку. Iон гiдрогену фактично є протоном
– частинкою з розмiрами 10−15 м. Саме такий малий розмiр, а також
вiдсутнiсть власних електронiв дозволяє iону гiдрогену легко занурюва-
тись у електроннi оболонки сусiднiх атомiв. Але утворений таким чином
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зв’язок на порядок слабкiший вiд звичайного ковалентного (енергiя
водневого зв’язку складає до 40 кДж/моль, а ковалентного зв’язку –
сотнi кДж/моль).

Коли молекула не вiдповiдає наведеним вище вимогам, але має
великий дипольний момент (PCl3, SO2), то зв’язок у рiдинi буде пере-
важно орiєнтацiйним:

m >�02�
m >�01�

Етап 1 Етап 2

Дипольнi моменти обох молекул (µ1 та µ2), якi спочатку орiєн-
тованi хаотично (етап 1), взаємодiють мiж собою i намагаються орiєн-
туватися антипаралельно (етап 2). Але реалiзацiї останньої орiєнтацiї
заважає тепловий рух молекул, тому для реальних рiдин вона майже
не спостерiгається.

Для малополярних та неполярних молекул з сильно полярними
зв’язками – SF6, NCl3, CCl4 – певний вклад вносить iндукцiйний ме-
ханiзм взаємодiї.

m >�01�
m =�02�

Етап 1 Етап 2 Етап 3

Молекули, якi мають здатнiсть сильно поляризуватися, але не
мають дипольного моменту (µ2 = 0), можуть стати полярними пiд
дiєю зовнiшнього чинника: iншi молекули з ненульовим дипольним
моментом (µ2 > 0) або iони (у розчинi електролiту). Пiсля взаємодiї
(етап 1) неполярна молекула отримує певний дипольний момент, тобто
на деякий невеликий час стає полярною. Взаємодiя мiж молекулами з
ненульовими дипольними моментами (етап 2) була розглянута нами вище
пiд назвою орiєнтацiйної взаємодiї; вона приводить до переорiєнтацiї
полярних молекул (етап 3).

Неполярнi молекули типу Cl2, N2, Ar, Kr з неполярними зв’язками
пов’язанi мiж собою слабкими дисперсiйними силами.
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m =�01�
m =�02�

Етап 1 Етап 2 Етап 3

Вiд iндукцiйної ця взаємодiя вiдрiзняється тим, що миттєвi диполь-
нi моменти у неполярних молекул з неполярними зв’язками утворюються
значно складнiше i на суттєво менший час. Саме тому речовини з таким
типом мiжчастинкової взаємодiї мають низькi температури фазових
переходiв. Порiвняння внескiв вказаних вище внескiв у сумарну енергiю
мiжмолекулярної взаємодiї для деяких молекул наведено у табл. 3.1.

Iнформацiя про тип мiжчастинкових взаємодiй у рiдинi дозволяє
спрогнозувати розчиннiсть речовин у вiдповiдному розчиннику. Так, у
розчинниках з переважно орiєнтацiйною взаємодiєю (високе значення дiе-
лектричної проникностi речовини) будуть добре розчинятися речовини
з iонним та полярним ковалентним зв’язком. Навпаки, у розчинниках
з переважно дисперсiйною взаємодiєю (низьке значення дiелектрич-
ної проникностi) добре розчинятимуться речовини з малополярними
зв’язками.

24



Т
аб

ли
ця

3.
1

–
В

не
со

к
рi

зн
их

еф
ек

тi
в

у
су

м
ар

ну
ен

ер
гi

ю
м

iж
м

ол
ек

ул
яр

но
їв

за
єм

од
iї

Р
еч

ов
ин

а
µ
·1

0−
2
9
,

К
л·

м
П

ол
яр

из
о-

ва
нi

ст
ь

T
ки

п
,

К
С

ум
ар

на
ен

ер
гi

я,
кД

ж
/м

ол
ь

Е
ф

ек
т,

кД
ж

/м
ол

ь
ор

iє
нт

а-
цi

йн
ий

iн
ду

к-
цi

йн
ий

ди
сп

ер
-

сi
йн

ий
H

2
0

0,
20

20
,2

1
0,

17
0

0
0,

17

A
r

0
1,

63
76

8,
48

0
0

8,
48

X
e

0
4,

00
16

7
18

,4
0

0
18

,4

C
O

0,
39

1,
99

81
8,

79
0

0
8,

79

H
C
l

3,
4

2,
63

18
8

21
,0

5
3,

34
1,

00
16

,7
2

H
B
r

2,
57

3,
58

20
6

30
,2

2
1,

09
0,

71
28

,4
2

H
I

1,
25

5,
40

23
8

61
,3

6
0,

58
0,

30
60

,4
7

N
H

3
4,

95
2,

21
24

0
29

,5
5

13
,2

8
1,

55
14

,7
2

H
2
O

6,
07

1,
48

37
3

47
,2

2
36

,3
2

1,
92

8,
98

За
да

ни
м

и
[2

].

25



4. Завдання для самостiйного виконання

1. Визначте тип гiбридизацiї АО центрального атома в частин-
ках, наведених нижче, вкажiть їх геометричну форму. За бажанням
спробуйте провести аналiз будови частинок за алгоритмом з додатку Б.

№ Частинки № Частинки № Частинки
1 AlBr3,SnCl4 11 SClF5,BrF5 21 PF−

6 ,AlF−
4

2 BCl3,PCl5 12 PH3,XeF4 22 SnI2−6 ,AlF−
6

3 GaI3,BeF2 13 SnF2,SeF4 23 PBr+4 ,SbCl
−
6

4 GeH4,AlI3 14 GeO2,SbI3 24 PbCl2−6 ,PCl+4
5 CaH2,AsF5 15 ClO2,BiF3 25 GeF2−

6 ,SbF2−
5

6 GeBr4, InBr3 16 PBr3O,SO3 26 ICl+2 , ICl
−
2

7 CCl4,GaCl3 17 NOF3,SOCl2 27 SiO4−
4 ,AsO2−

3

8 PF5,BeI2 18 COF2,SO2 28 IO5−
6 ,AsO3−

4

9 CaCl2,SiCl4 19 AsF3, IF5 29 BO3−
3 , IO−

4

10 SbCl5,SeF6 20 TeO2,SF2 30 PO3−
4 ,H3O

+

2. Визначте ступiнь полярностi окремих зв’язкiв, а також усiєї
частинки.

№ Частинки № Частинки № Частинки
1 HCl,H2S 11 NO,H2O 21 Ga2O3,SnO2

2 N2,SO2 12 Na2O,NCl3 22 MnCl2,CaI2
3 CO2,ClF 13 K2S,CaH2 23 NO2,Cr2O3

4 AlBr3,PH3 14 TiCl2,GeF4 24 ClF3,OF2

5 SiH4,HI 15 POCl3,PF3 25 BiF3,TlF3

6 CO,BCl3 16 PbCl2,BaCl2 26 AlCl3,VCl3
7 MgCl2,K2Te 17 FeCl2,HgCl2 27 HClO, IF5

8 NF3,SO3 18 SbI3,TlBr3 28 C2H2,TeO2

9 AsH3,SiF4 19 TeI2,H2Te 29 BrF5,COCl2
10 PCl3,CsCl 20 ZnCl2,SnCl2 30 CrO2Cl2,P2O5
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3. Вкажiть розподiл електронiв за молекулярними орбiталями
частинки. Визначте порядок зв’язку та магнiтнi властивостi частинки.

№ Частинки № Частинки № Частинки
1 C+

2 11 NaF 21 CO+

2 S+2 12 LiH 22 CS+

3 Li+2 13 NS 23 NS−

4 Cl+2 14 SO 24 NO−

5 N−
2 15 BO 25 BF+

6 N+
2 16 ClF 26 SiO+

7 S−2 17 CN 27 CN−

8 B−
2 18 NO 28 NO+

9 Be+2 19 OF 29 SO2+

10 B−
2 20 BN 30 PO+

4. Якi типи мiжчастинкових взаємодiй можуть спостерiгатися в
рiдинi, що складається з таких молекул:

№ Частинки № Частинки № Частинки
1 PH3 11 HI 21 SO2

2 HCl 12 NCl3 22 SO3

3 CO 13 N2 23 COCl2
4 I2 14 CO2 24 SO2Cl2
5 CH3OH 15 LiH 25 ClF3

6 NH3 16 CH4 26 OF2

7 H2O 17 NO2 27 CH3COCH3

8 H2Te 18 AsH3 28 CH3Cl

9 HNO3 19 H2S 29 CH3COOH

10 H2 20 SiCl4 30 HCN
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5. Проаналiзуйте розподiл електронiв за молекулярними орбiталя-
ми в таких молекулах:

1) молекула C2H2 має лiнiйну структуру i такi коефiцiєнти для
МО ЛКАО

zCH C H

АО МО
2s(C1) 0, 5 0, 3 0, 1 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 1, 1 −0, 6 −1, 1

2px(C1) 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 6 0, 8 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0

2py(C1) 0, 0 0, 0 0, 0 0, 6 0, 0 0, 0 0, 8 0, 0 0, 0 0, 0

2pz(C1) −0, 2 0, 3 0, 4 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 1 −0, 6 1, 5

2s(C2) 0, 5 −0, 3 0, 1 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 −1, 1 −0, 6 1, 1

2px(C2) 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 6 −0, 8 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0

2py(C2) 0, 0 0, 0 0, 0 0, 6 0, 0 0, 0 −0, 8 0, 0 0, 0 0, 0

2pz(C2) 0, 2 0, 3 −0, 4 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 1 0, 6 1, 5

1s(H1) 0, 1 0, 3 0, 3 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 −0, 8 0, 9 −0, 5

1s(H2) 0, 1 −0, 3 0, 3 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 8 0, 9 0, 5

E, а. о. −1, 0 −0, 7 −0, 6 −0, 4 −0, 4 0, 4 0, 4 0, 6 0, 7 1, 5

2) молекула CH4 має тетраедричну структуру i такi коефiцiєнти
для МО

z

y
H1

H3H4

H2

АО МО
2s(C) 0, 6 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 1, 6

2px(C) 0, 0 0, 5 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 1, 1 0, 0

2py(C) 0, 0 0, 0 0, 0 0, 5 1, 1 0, 0 0, 0 0, 0

2pz(C) 0, 0 0, 0 0, 5 0, 0 0, 0 1, 1 0, 0 0, 0

1s(H1) 0, 1 0, 3 0, 3 0, 3 −0, 6 −0, 6 −0, 6 −0, 6

1s(H2) 0, 1 −0, 3 0, 3 −0, 3 0, 6 −0, 6 0, 6 −0, 6

1s(H3) 0, 1 −0, 3 −0, 3 0, 3 −0, 6 0, 6 0, 6 −0, 6

1s(H4) 0, 1 0, 3 −0, 3 −0, 3 0, 6 0, 6 −0, 6 −0, 6

E, а. о. −0, 9 −0, 5 −0, 5 −0, 5 0, 7 0, 7 0, 7 0, 7
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3) молекула C2H4 має пласку структуру i такi коефiцiєнти для
МО

x

y

z

H1

C1

C2H2

H3

H4

АО МО
2s(C1) 0, 4 0, 4 0, 0 −0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 8 1, 0 0, 0 −0, 9

2px(C1) 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 6 0, 8 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0

2py(C1) 0, 0 0, 0 0, 3 0, 0 0, 3 0, 0 0, 0 0, 6 0, 0 0, 0 0, 9 0, 0

2pz(C1) −0, 1 0, 2 0, 0 0, 4 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 5 0, 2 0, 0 1, 1

2s(C2) 0, 4 −0, 4 0, 0 −0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 8 −1, 0 0, 0 0, 9

2px(C2) 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 6 −0, 8 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0

2py(C2) 0, 0 0, 0 0, 3 0, 0 −0, 3 0, 0 0, 0 0, 6 0, 0 0, 0 −0, 9 0, 0

2pz(C2 0, 1 0, 2 0, 0 −0, 4 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 −0, 5 0, 2 0, 0 1, 1

1s(H1) 0, 1 −0, 2 0, 2 0, 2 −0, 3 0, 0 0, 0 −0, 6 −0, 6 0, 6 0, 6 0, 1

1s(H2) 0, 1 −0, 2 −0, 2 0, 2 0, 3 0, 0 0, 0 0, 6 −0, 6 0, 6 −0, 6 0, 1

1s(H3) 0, 1 0, 2 −0, 2 0, 2 −0, 3 0, 0 0, 0 0, 6 −0, 6 −0, 6 0, 6 −0, 1

1s(H4) 0, 1 0, 2 0, 2 0, 2 0, 3 0, 0 0, 0 −0, 6 −0, 6 −0, 6 −0, 6 −0, 1

E, а. о. −0, 9 −0, 7 −0, 6 −0, 5 −0, 4 −0, 3 0, 3 0, 6 0, 7 0, 7 0, 9 1, 0

4) молекула XeF2 має лiнiйну структуру i такi коефiцiєнти для
МО. Чи вдається обґрунтувати можливiсть iснування цiєї молекули без
використання d-орбiталей в утвореннi зв’язку?

zXeF F

АО МО
2s(Xe) 0, 2 0, 0 0, 9 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 4 0, 0

2px(Xe) 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 9 0, 0 0, 0 0, 0 −0, 5 0, 0 0, 0

2py(Xe) 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 9 0, 0 0, 0 0, 0 −0, 5 0, 0 0, 0 0, 0

2pz(Xe) 0, 0 0, 1 0, 0 0, 6 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 9

2s(F1) 0, 6 0, 6 −0, 3 −0, 2 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 −0, 0 −0, 2

2px(F1) 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 2 0, 0 0, 7 0, 0 0, 6 0, 0 0, 0

2py(F1) 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 2 0, 0 0, 7 0, 0 0, 6 0, 0 0, 0 0, 0

2pz(F1) −0, 0 −0, 0 −0, 1 −0, 4 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 7 0, 6

2s(F2) 0, 6 −0, 6 −0, 3 0, 2 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 −0, 0 0, 2

2px(F2) 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 2 0, 0 −0, 7 0, 0 0, 6 0, 0 0, 0

2py(F2) 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 2 0, 0 −0, 7 0, 0 0, 6 0, 0 0, 0 0, 0

2pz(F2) 0, 0 −0, 0 0, 1 −0, 4 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 0, 0 −0, 7 0, 6

E, а. о. −1, 3 −1, 3 −0, 8 −0, 5 −0, 5 −0, 5 −0, 3 −0, 3 −0, 2 −0, 2 −0, 1 0, 3
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5) молекула NH3 має пiрамiдальну структуру i такi коефiцiєнти
для МО ЛКАО.

z

x

y

АО МО
2s(N) 0, 74 0, 00 0, 00 0, 38 1, 28 0, 00 0, 00

2px(N) 0, 00 0, 59 0, 00 0, 00 0, 00 1, 06 0, 00

2py(N) 0, 00 0, 00 0, 59 0, 00 0, 00 0, 00 1, 06

2pz(N) −0, 11 0, 00 0, 00 0, 92 −0, 47 0, 00 0, 00

1s(H) 0, 16 0, 00 0, 49 −0, 11 −0, 71 0, 00 −0, 99

1s(H) 0, 16 0, 43 −0, 25 −0, 11 −0, 71 −0, 86 0, 50

1s(H) 0, 16 −0, 43 −0, 25 −0, 11 −0, 71 0, 85 0, 50

E, а. о. −1, 07 −0, 57 −0, 57 −0, 34 0, 62 0, 74 0, 74

6. Проведiть послiдовний аналiз будови частинок за алгоритмом з
додатку Б.

№ Частинки № Частинки № Частинки
1 CH3OH 6 C2H4 11 HN3

2 C2H2 7 CO2−
3 12 NOF3

3 CH3COCH3 8 C6H6 13 NO2

4 CH3COOH 9 H2O2 14 NO−
3

5 S2Cl2 10 PCl3 15 NO−
2
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Додатки
Додаток А

Форма молекули ABnEl залежно вiд типу гiбридизацiї атома
A з n парами електронiв, з яких l – неподiленi

n l Конфiгурацiя
молекул

Опис

2 0 Лiнiйна Кут мiж зв’язками 180° (BeCl2).
3 0 Трикутник Кут мiж зв’язками 120° (BF3).
3 1 Кутова (120°) Плоский трикутник з одним положенням у вер-

шинi, що зайняте неподiленою електронною па-
рою (SnCl2).

4 0 Тетраедр Кут мiж зв’язками 109°(CH4).
4 1 Пiрамiда Тетраедр з одним положенням у вершинi, що

зайняте неподiленою електронною парою (NH3).
4 2 Кутова Тетраедр з двома положеннями у вершинi, що

зайнятi неподiленими електронними парами
(H2O).

5 0 Тригональна
бiпiрамiда

Три зв’язки у площинi утворюють кут 120°, два
iнших зв’язки утворюють перпендикуляри до
цiєї площини (PF5). Три зв’язки займають ек-
ваторiальнi положення, а два iнших – полярнi.

5 1 Неправильний
тетраедр

Тригональна бiпiрамiда з одним екваторiальним
положенням, що зайняте неподiленою парою
(TeCl4).

5 2 Т-образна Тригональна бiпiрамiда з двома екваторiаль-
ними положеннями, що зайнятi неподiленими
парами (ClF3).

5 3 Лiнiйна Тригональна бiпiрамiда з трьома екваторiаль-
ними положеннями, що зайнятi неподiленими
парами (ICl−2 ).

6 0 Октаедр Усi кути мiж зв’язками 90°(SF6).
6 1 Прямокутна

пiрамiда
Октаедр з одним положенням у вершинi, що
зайняте неподiленою електронною парою (IF5).

6 2 Квадрат Октаедр з двома транс-положеннями (тобто з
протилежних сторiн вiд центрального атома),
зайнятими неподiленими електронними парами
(ICl−4 ).

7 0 Пентагональна
бiпiрамiда

П’ять екваторiальних положень в однiй площинi
(кут мiж зв’язками 72°) i два полярних положен-
ня, що перпендикулярнi до цiєї площини (IF7).
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Додаток Б

Алгоритм аналiзу зв’язкiв у сполуках з молекулярною
структурою

Алгоритм запропоновано I.Є. Шимановичем для сполук s та p

елементiв. Вiн базується на простих концепцiях теорiї ВЗ:
– Структура молекули визначається просторовою спрямованiстю

ковалентних зв’язкiв мiж атомами, що її утворюють.
– Атом намагається утворити стабiльну зовнiшню електронну

оболонку – два електрони для атома гiдрогену i вiсiм електронiв для
iнших атомiв.

Послiдовнiсть аналiзу є такою.
1. Визначити кiлькiсть електронiв на зовнiшньому рiвнi кожного

атома Nзовн,i.
2. Пiдрахувати загальну кiлькiсть зовнiшнiх електронiв для усiх

атомiв частинки Nзаг =
∑

Nзовн,i. У випадку анiонiв до цiєї кiлькостi
додають заряд iона, а для катiонiв – вiднiмають.

3. Оцiнити загальну кiлькiсть електронiв, що потрiбна для отри-
мання кожним атомом стабiльної оболонки (2 електрона на кожний
атом гiдрогену i вiсiм електронiв на кожний iнший атом) Nпотр.

4. Визначити кiлькiсть електронiв, що беруть участь в утвореннi
σ-зв’язкiв за формулою N(σ) = 2(n − 1), де n – кiлькiсть атомiв у
частинцi, яка повинна бути незамкненою. Для замкненої частинки маємо
N(σ) = 2n. Пiсля цього кiлькiсть потрiбних електронiв зменшується на
N(σ).

5. Кiлькiсть π-зв’язкiв N(π) розраховується за формулою N(π) =

(Nпотр−Nзаг)/2. Якщо N(π) має напiвцiле значення, то частинка мiстить
неспарений електрон, який не бере участi в утвореннi жодного зв’язку.

6. Усi наявнi електрони розподiляються у такому порядку:
– кожний σ-зв’язок потребує 2 електрони;
– кожний π-зв’язок потребує 2 електрони;
– загальна кiлькiсть електронiв навколо кiнцевих атомiв частин-

ки повинна дорiвнювати 8 для усiх атомiв, крiм гiдрогену, який вже
вичерпав свої валентнi можливостi за рахунок σ-зв’язку;

– усi iншi електрони розташованi навколо центральних атомiв,
серед яких можуть бути атоми з дефiцитом (менше 8) електронiв.

7. Визначити тип гiбридизацiї АО центральних атомiв та аналiз
геометрiї молекули на цiй пiдставi.
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8. Визначити полярнiсть молекули, виходячи iз значень електро-
негативностi елементiв та вiдомостей про геометрiю молекули.

9. Визначити валентнiсть та ступiнь окиснення елементiв.
Нижче розглянуто приклади використання наведеного алгоритму

для простих молекул.

Молекула HCN

1. Кiлькiсть зовнiшнiх електронiв складає: Nзовн,i = 1+4+ 5 = 10.
2. Загальна кiлькiсть зовнiшнiх електронiв у даному випадку дорiв-

нює сумарнiй кiлькостi зовнiшнiх електронiв окремих атомiв, бо частин-
ка є нейтральною молекулою: Nзаг =

∑
Nзовн,i = 10.

3. Nпотр = 2 + 8 + 8 = 18.
4. Кiлькiсть атомiв у молекулi – 3, тому N(σ) = 2(3− 1) = 4.

Nпотр = 18− 4 = 14.
5. N(π) = (14− 10)/2 = 2.
6. Послiдовно вiдтворюємо графiчну формулу молекули, для чого
– будуємо графiчну формулу лише з σ-зв’язками: H − C −N;
– додаємо два π-зв’язки: H − C ≡ N;
– додаємо неподiлену електронну пару до кiнцевого атомо нiтро-

гену: H − C ≡ N: ;
– iнших електронiв у молекулi немає.
7. Єдиний центральний атом карбону утворює 2 σ-зв’язки i не має

неподiлених пар, тому типом гiбридизацiї його АО є sp, отже молекула
HCN має бути лiнiйною.

8. Електронегативностi елементiв: χ(H) = 2,1; χ(C) = 2,5; χ(N) =
3,0, отже вектори дипольних моментiв зв’язкiв H−C i C−N спрямованi
однаково, тому молекула має бути полярною.

9. Валентнiсть атомiв легко визначається з графiчної формули: 4
для карбону та 3 для нiтрогену, а валентнiсть гiдрогену завжди дорiвнює
одиницi. Ступенi окиснення визначити дещо важче, вони складають:
H(+1), N(−3) та C(+2).

Вiдомо, що молекула HCN може мати iнший порядок зв’язкiв:
H −N = C. Спробуйте провести аналiз цiєї конфiгурацiї за наведеною
схемою самостiйно.

Молекула NO2

Аналiз цiєї молекули наведено у скороченому виглядi.
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1. Nзовн,i = 5 + 6 + 6 = 17.
2. Nзаг = Nзовн,i = 17.
3. Nпотр = 8 + 8 + 8 = 24.
4. N(σ) = 2(3− 1) = 4. Nпотр = 24− 4 = 20.
5. N(π) = (20 − 17)/2 = 1, 5. Як бачимо, ця частинка мiстить

неспарений електрон.
6. Структурну формулу цiєї молекули можна побудувати рiзними

шляхами, наприклад таким:
– O    N    O – два σ-зв’язки;
– O    N    O – один π-зв’язок розподiлений мiж трьома атомами;
– O    N    O

: :

: : – неподiленi пари електронiв;
– O    N    O

: . :

: : – неспарений електрон бiля атома нiтрогену.
7. Атом нiтрогену утворює 2 σ зв’язки i має один електрон на

розслаблювальнiй АО. Тому тип гiбридизацiї – sp2 i молекула має кутову
форму:

N
O

:
.

: O
:
:

8. Виходячи iз значень електронегативностi атомiв оксигену (3,5)
та нiтрогену (3,0), а також з останньої графiчної формули, можна ствер-
джувати, що молекула NO2 полярна.

9. Валентнiсть: 4 для нiтрогену та 2 для кожного атома оксигену.
Ступенi окиснення: N(+4) i O(−2).
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