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                    Цель лекции: 
изложение проблемы химической связи и 
строения молекул в рамках современной 
химической теории

Компетенции, формируемые у студента:
   
Умения:
❑ прогнозировать на основе положения элементов в 

Периодической системе, а также современных 
представлений о строении атомов и химической 
связи, свойства s-, p-, d –элементов и их соединений.
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Химическая связь
  Химическая связь – это различные виды взаимодействия, 
обуславливающие устойчивое существование многоатомных 
соединений (молекул, ионов, кристаллических веществ и т.д.)

Виды химической связи
❑ Ковалентная
❑ Ионная
❑ Металлическая
❑ Водородная
❑ Силы межмолекулярного взаимодействия

    (Силы Ван-дер-ваальса)

содержание



Ковалентная связь

Квантово-механическое описание 
строения молекул

В основе лежит решение волнового уравнения Шредингера для 
соответствующей системы.
В 1927 году В. Гейтлер и Ф. Лондон впервые провели расчет 
потенциальной энергии системы, состоящей из двух атомов 
водорода, в зависимости от расстояния между ядрами.

Е

Е0 r

r0

Е – потенциальная энергия системы
Е0 – энергия системы, состоящей из двух
        невзаимодействующих атомов
r – расстояние между ядрами

r0 – длина связи

Н +

Н + 

Н 

Н 
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Ковалентная связь

Квантово-механическое описание 
строения молекул
Образование химической связи между атомами в молекуле Н2 
обусловлено тем, что движение электронов с антипараллельными 
спинами около обоих ядер приводит к перекрыванию электронных 
орбиталей и росту электронной плотности в межъядерном 
пространстве.

Н2

Н  1s1

Н  1s1

Орбитальная диаграмма

Н - Н

Валентная схема

Такая связь называется ковалентной
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Ковалентная связь

Метод валентных связей (ВС)

В основе метода ВС лежат следующие допущения

❑ Ковалентная химическая связь образуется двумя
    электронами (общая электронная пара)

❑ Каждая электронная пара находится в поле действия
    двух ядер взаимодействующих атомов

❑ Ковалентная связь образуется путем перекрывания
    валентных электронных орбиталей взаимодействующих
    атомов. Между ядрами появляется область повышенной
    электронной плотности, которая стягивает положительно
    заряженные ядра
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Ковалентная связь

Механизмы образования ковалентной 
связи
1. Обменный механизм

Атомы предоставляют на образование химической связи 
одноэлектронные орбитали, которые перекрываются

А + В А В ВА А В:

2. Донорно-акцепторный механизм

А + В А В ВА А В:

Один атом предоставляет двухэлектронную орбиталь (донор) 
Другой атом предоставляет свободную орбиталь (акцептор)

донор акцептор
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Ковалентная связь

Свойства связи

❑ Энергия связи
❑ Длина связи
❑ Направленность химической связи
❑ Кратность связи
❑ Насыщаемость связи    

❑ Полярность связи
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Ковалентная связь

1. Энергия связи
Энергия связи – энергия, которая выделяется при образовании 
химической связи из нейтральных газообразных атомов

Δ H0
хим. св. < 0               [кДж/моль]

H + H = H2                    Δ H0
хим. св. = - 435 кДж/моль

2.  Длина связи

Длина связи – расстояние между ядрами атомов в молекуле

длина связи < ra1 + ra2
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Ковалентная связь

3. Направленность химической связи

Поскольку электронные орбитали направлены в про-
странстве определенным образом, то и химические 
связи в молекулах, образуемых с их участием тоже 
направлены друг относительно друга под опре-
деленными углами, которые называются валентными 
углами

Таким образом, в соединениях, содержащих более 
двух атомов, важной характеристикой является 
валентный угол, образуемый химическими связями в 
молекуле и отражающий ее геометрию. 
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Ковалентная связь
Геометрия простейших молекул

SF2
S ... 3s2 3p4

F ... 2s2 2p5

F ... 2s2 2p5

2 одноэлектронные орбитали
2 связи по обменному механизму

1 одноэлектронная орбиталь
1 связь по обменному механизму

S

F

F
S F

F
валентный угол 900

Геометрическая форма молекулы – угол
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Ковалентная связь
Геометрия простейших молекул

РН3
Р ... 3s2 3p3

Н     1s1

Н     1s1

Н     1s1

Р

Н

Н

Н

валентный угол 900

Геометрическая форма молекулы – 
треугольная пирамида
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Гибридизация – это представление о  выравнивании 
валентных атомных орбиталей по форме и по энергии

Ковалентная связь
Теория гибридизация

Основные положения теории гибридизации

❑ В процессе гибридизации могут участвовать любые
    орбитали: свободные, одноэлектронные, двухэлектронные

❑ Гибридных орбиталей образуется столько же, сколько
    атомных орбиталей участвует в процессе гибридизации

❑ Гибридные орбитали имеют форму несимметричной гантели
❑ Гибридные орбитали располагаются в пространстве

    симметрично, отталкиваясь на максимально возможные
    равные углы
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Ковалентная связь
Гибридизация

BeCl2
Be  ...2s2 Be*  ...2s1 2p1

Be* - может образовать две связи по обменному механизму

BeCl2
❑ обе связи абсолютно равноценные, следовательно и

    орбитали бериллия, образующие эти связи должны
    быть равноценны

❑ валентный угол равен 1800 (молекула линейная)
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Ковалентная связь
Геометрия простейших молекул

BeCl2
Be  ...2s2 Be*  ...2s1 2p1

Сl ... 3s2 3p5

Cl ... 3s2 3p5

Be
Cl Cl

ClCl

Геометрическая форма молекулы – линия

валентный угол 1800

sp – гибридизация     q2

Ве
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Ковалентная связь

Геометрия простейших молекул
BF3
B  ...2s2 2p1 B*  ...2s1 2p2

F ... 2s2 2p5

F ... 2s2 2p5

F ... 2s2 2p5

sp2 – гибридизация     q3

B

F

F F

валентный угол 1200

B

F

F

F

Геометрическая форма молекулы – 
плоский треугольник
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Ковалентная связь
Геометрия простейших молекул
SiCl4
Si  ...3s2 3p2 Si*  ...3s1 3p3

Cl ... 3s2 3p5

Cl ... 3s2 3p5

Cl ... 3s2 3p5

Cl ... 3s2 3p5

sp3 – гибридизация     q4

Si

Cl

ClCl

Cl

Si

Cl

Cl

Cl
Cl

валентный угол 109,50

Геометрическая форма молекулы – 
тетраэдр
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Ковалентная связь
Геометрия простейших молекул

SF6, AlF6
3-

октаэдр
q6sp3d2  d2sp3АВ6

PCl5треуг. би-
пирамида

q5sp3dАВ5

Ni(CN)4
2-плоский 

квадрат
q4dsp2

SiCl4, CH4, CF4, 
CCl4, NH4

+, AlCl4
-тетраэдрq4sp3АВ4

AlCl3, BF3плоский 
треуг.

q3sp2

PCl3, PH3, NCl3, 
AsH3

треуг. 
пирамида

р3нетАВ3

BeCl2, ZnCl2линейнаяq2sp
SF2, SCl2, H2Sуголковаяр2нетАВ2

ПримерыГеом. формаТип 
орбиталей

Тип 
гибридизации

Тип
молекулы
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Ковалентная связь

4. Кратность связи

В зависимости от способа перекрывания электронных 
облаков различают σ-, π-, δ-связи

σ-связь – осуществляется при перекрывании облаков 
вдоль линии соединения атомов. Образуется при пере-
крывании любых орбиталей.

π-связь – возникает при перекрывании облаков по обе 
стороны от линии соединения атомов. В образовании π-
связи не могут участвовать s-орбитали и гибридные 
орбитали.
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Ковалентная связь

π – связь

р - р d - р d - d

Условное обозначение π-связи на орбитальных диаграммах

содержание



Ковалентная связь

π – связь
N2
N  ...2s2 2p3

N  ...2s2 2p3
N Nπ

σ
π
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Ковалентная связь

π – связь
C2H4
C  ...2s2 2p2 C*  ...2s1 2p3

sp2 – гибридизация     q3

на π-
связь

H  1s1

H
C C

H

H

H

H

H

H

H

C C

π

π

σ

σσ σ

σ

π
σσ

σ
σ

σ
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Ковалентная связь

5. Насыщаемость связи. Валентность.
  Насыщаемость – способность атома взаимодействовать 
только с определенным числом атомов других элементов.
  Валентность – число ковалентных связей, которые 
элемент образует или потенциально может образовать.

Валентность определяется:
❑ Числом валентных орбиталей. В первую очередь

     реализуются одноэлектронные орбитали, затем
     свободные и двуэлектронные

❑ Доступностью валентных орбиталей для образования
    химических связей. Конечными размерами
    взаимодействующих атомов

содержание



Ковалентная связь

Валентные возможности элементов
I период

H   1s1 1 ковалентная связь
обменный механизм

В = 1

H+  1s0 1 ковалентная связь
донорно-акцепторный механизм

В = 1
акцептор

H-  1s2 1 ковалентная связь
донорно-акцепторный механизм

В = 1
донор
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Ковалентная связь

Валентные возможности элементов
II период

Be  ...2s2 Be*  ...2s1 2p1

2 ковалентные связи по обменному механизму
2 ковалентные связи по донорно-акцепторному механизму

Вmax=4

BeCl2 (газ) Be – Cl – Be B = 2

BeCl2 (крист.)
Сl

Be Сl
СlСl

Сl
Сl

Be
Be

…… n

Вmax=4

содержание



Ковалентная связь

Валентные возможности элементов
II период

C  ...2s2 2p2 C*  ...2s1 2p3

Вmax=4

C CC C

sp3 – гибр. sp2 – гибр. sp – гибр.

содержание



Ковалентная связь
Валентные возможности элементов
II период

О  ...2s2 2p4 B = 2 обменный механизм
Вmax= 4

B = 2 О Оили

О* ...2s2 2p4
акцептор

B = 1 дон. – акц. механизм

B = 1 О*
B = 3 H2O + □H+ →

H
OH H

+

– ион гидроксония

B = 4 O OO
H H H H

H H
O O

– лед

содержание



Ковалентная связь

Валентные возможности элементов
III период
s p d

– 9 валентных орбиталей
Практически В = 9 не достигается, и образуется не более 
шести связей. Вmax ≤ 6
[AlF6]

3-, [SiF6]
2-, PCl5, SF6

IV период
Вmax ≤ 4
AsO4

3-, SeO4
2-, BrO4

-

IV период
Вmax ≤ 6
Sb(OH)6

-, TeO6
6-, IO6

5-

содержание



Ковалентная связь

Валентные возможности элементов
Координационное число – число атомов соседей 
данного элемента
max к.ч. = Вmax

CH4 B = 4 – max
к.ч. = 4 – max

валентно насыщенное

координационно насыщенное

C2H4 B = 4 – max
к.ч. = 3

валентно насыщенное

координационно ненасыщенное

NH3 B = 3
к.ч. = 3

валентно ненасыщенное

координационно ненасыщенное

содержание



Ковалентная связь

Правила составления валентных схем
1. Оценить валентные возможности всех атомов в
    данном соединении в невозбужденном состоянии
2. При составлении схемы учесть, что наиболее 

энергетически выгодна восьми электронная 
конфигурация (правило октета)

S  ...3s2 3p4 S 8 ē

3. В молекулах оксидов атомы кислорода соединяются 
друг с другом через кислотообразующий элемент

Исключение: пероксиды Н2О2
 – О – О –     пероксидная цепочка

содержание



Ковалентная связь

Правила составления валентных схем
4. В молекулах кислот водород всегда присоединяется к 

кислотообразующему элементу через атом кислорода 
Исключение: H3PO3 – фосфористая кислота

Р О*О
ОН

Н
Н

5. Атом углерода образует четыре связи 
C*  ...2s1 2p3

6. Атом кислорода образует две ковалентные связи по 
обменному механизму или одну по донорно-
акцепторному механизму, если он находится в 
возбужденном состоянии 
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Ковалентная связь

Правила составления валентных схем
Cl2O7
Cl ... 3s2 3p5

О  ...2s2 2p4

О* ...2s2 2p4

О* ...2s2 2p4

О* ...2s2 2p4

Cl ... 3s2 3p5

О* ...2s2 2p4

О* ...2s2 2p4

О* ...2s2 2p4

O ClClO* O*

O* O*

O* O*
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Ковалентная связь
6. Полярность связи. Полярность молекул.
    Степень окисления элементов.
Неполярная ковалентная связь – связь, образованная 
атомами одного элемента. Область повышенной элект-
ронной плотности находится на одинаковом расстоянии 
от ядер атомов.
Н – Н Cl – Cl  F – F NN
Полярная ковалентная связь – связь, образованная 
атомами различных элементов. Область повышенной 
электронной плотности смещена к атому с наибольшей 
электроотрицательностью. Один из атомов приобретает 
некоторый отрицательный заряд, а другой – 
положительный.
Н – Cl
+δ   -
δ

содержание



Ковалентная связь
Полярность молекул.
   Если молекула обладает собственным постоянным 
дипольным моментом, то такая молекула полярна.
   Для двух атомных молекул полярность связи 
определяет полярность молекулы в целом.

Н – Cl
+δ   -
δ

молекула полярна

   Для молекул с числом атомов больше трех 
полярность зависит как от полярности каждой связи, 
так и от их взаимной направленности в пространстве.

Sе Н

Н
μ

μ
Σ μ

B
F

F

F

μ μμ Σ μ = 0
полярная
молекула

неполярная
молекула
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Ковалентная связь
Степень окисления
   Степень окисления – это условный заряд, который 
получил бы атом, если бы все электронные пары 
полностью переместились к более электроотрицатель-
ному атому.

HNO3

H O N O

O*

Элемент Валентность Степень
окисления

N 4 +5

O 2 -2

O 2 -2

O* 1 -2

H 1 +1

содержание



Ионная связь

Осуществляется путем электростатического взаимо-
действия между ионами.

Ионная связь предельный случай ковалентной полярной 
связи, когда электронная пара на 90 % принадлежит 
атому с наибольшей электроотрицательностью
(Δ ОЭО > 1,8)

Na – ē = Na+

Cl + ē = Cl- [Na+] [Cl-]

к.ч. = 6
Ионная связь:

•ненаправленная
•ненасыщаемая

содержание



Металлическая связь

Связь между положительно заряженными 
остовами атомов осуществляется коллек-
тивом валентных электронов, относи-
тельно свободно перемещающихся по 
кристаллу.

Связь обуславливает высокую электро- и теплопроводность

Металлическая связь:
•ненаправленная
•ненасыщаемая
•нелокализованная

содержание



Водородная связь

Связь через атом водорода сильно электроотрицатель-
ных атомов, имеющих очень малые радиусы (F, O, N).

Механизмы образования:
• электростатическое взаимодействие
• донорно-акцепторное взаимодействие

Водородная связь:
•направленная
•насыщаемая

HF ... HF ... HF ... HF(HF)n

NH3·H2
O

N
H

H
H

... H H
O
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Силы межмолекулярного
взаимодействия

Природа этих сил определяется электростатическим 
взаимодействием диполей

1. Ориентационное взаимодействие
взаимодействие между полярными молекулами

2. Индукционное взаимодействие
взаимодействие между неполярными и полярными 
молекулами

3. Дисперсное взаимодействие
взаимодействие между неполярными молекулами за 
счет возникновения мгновенных диполей

Индуцированный диполь

содержание



Учение о химической связи – 
основополагающая  проблема 
современной химии. 

Знание о  природе взаимодействия 
атомов в веществе, позволяет 
представить механизм образования, 
строение и реакционную способность 
химических соединений.  
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