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ВВЕДЕНИЕ

 

Концепция кислот и оснований широко используется

в современной химии. Причиной тому в немалой степе-

ни служит то обстоятельство, что значительное число

химических реакций можно представить как кислотно-

основные. Из множества теорий, первые из которых

появились более двухсот лет назад, в настоящее время

наибольшее распространение получили две: электрон-

ная теория Льюиса и протонная теория Бренстеда–Ло-

ури. Задачами статьи являются краткое рассмотрение

последней теории и анализ связи между силой кисло-

ты, ее строением, а также такими внешними условия-

ми, как наличие и природа растворителя, присутствие

других электролитов в растворе.

 

ОСНОВНЫЕ ПОЛОЖЕНИЯ ТЕОРИИ КИСЛОТ 
И ОСНОВАНИЙ БРЕНСТЕДА

 

Согласно протонной теории кислот и оснований Брен-

стеда–Лоури, кислотно-основное взаимодействие – это

процесс, который ведет к переносу протона от одной

частицы (кислоты) к другой (основанию). По Бренсте-

ду, основание – это частица, способная поделиться од-

ной из своих электронных пар с протоном и образовать

с ним ковалентную связь (протонироваться). Кислотой

Бренстеда является частица, способная к отщеплению

протона (депротонированию). Самой сильной кисло-

той является сам протон. Свободные протоны сущест-

вуют лишь в газовой фазе, в растворах они связаны с

тем или иным основанием, в роли которого чаще всего

выступает молекула растворителя. Поэтому результа-

том реакции переноса протона является образование

новой пары частиц кислота (В–Н

 

+

 

) – основание (А

 

−

 

):

AH + 

 

:

 

B  A

 

−

 

 + BH

 

+

 

, (1)

здесь АН и ВН

 

+

 

 – кислоты. Частицы А

 

−

 

 и В – это осно-

вания, которые называют сопряженными кислотам АН

и ВН

 

+

 

 соответственно.

В общем случае перенос протона от АН к В может

не доходить до конца, и продуктом взаимодействия

 

ACIDITY AND BASICITY 

OF ORGANIC COMPOUNDS 

IN GAS PHASE AND IN SOLUTION

 

A.  N.  VEDERNIKOV

 

Br

 

Ø

 

nsted acidity and basicity of organic com-

pounds, carboxilic acids, alcohols, amines and

hydrocarbons in aqueous and non-aqueous

solutions and in a gas phase are considered. It

is showed that anion solvation and association

with metal cations affect acid strength strongly

and individually. These factors can lead to the

inversion of acidity and basicity scales in solu-

tion and gas phase.

Рассмотрены бренстедовская кислот-

ность и основность органических соедине-

ний, карбоновых кислот, спиртов, аминов,

углеводородов в различных средах: водных

и неводных растворах, газовой фазе. Пока-

зано, что сольватация анионов кислот мо-

лекулами растворителя, их ассоциация с

катионами металлов значительно и по-

разному сказываются на их силе. Эти фак-

торы, в частности, способны обращать ря-

ды кислотности и основности соединений

в газовой фазе и растворе.
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будет являться комплекс с водородной связью АН…В

или А

 

−

 

…НВ

 

+

 

.

 

КОЛИЧЕСТВЕННЫЕ ХАРАКТЕРИСТИКИ 
КИСЛОТНОСТИ И ОСНОВНОСТИ 
ПО БРЕНСТЕДУ

 

Константа равновесия реакции (1) характеризует в тео-

рии Бренстеда относительную способность кислот АН

и ВН

 

+

 

 служить донором протона или их относительную

силу. Если одну из пар сопряженная кислота – сопря-

женное основание выбрать в качестве стандартной, мож-

но построить шкалу относительной кислотности всех

остальных соединений. В роли стандартной пары со-

пряженная кислота – сопряженное основание часто ис-

пользуют Н

 

3

 

О

 

+

 

–Н

 

2

 

О (ВН

 

+

 

 и В в уравнении (1) соответ-

ственно). В водных растворах любой кислоты НА мерой

ее силы является величина константы кислотности

 

К

 

а

 

(НА):

где  и [H

 

3

 

O

 

+

 

],

[A

 

−

 

], [HA], [H

 

2

 

O] – соответственно активности, коэф-

фициенты активности и концентрации частиц Н

 

3

 

O

 

+

 

,

А

 

−

 

, НА и Н

 

2

 

О в растворе.

В разбавленных растворах взаимодействием между

ионами, недиссоциированными молекулами кислоты

можно пренебречь и считать, что их коэффициенты ак-

тивности, как раз и являющиеся мерой интенсивности

этих взаимодействий, близки к 1 (так называемое стан-

дартное состояние бесконечно разбавленного раство-

ра). Активность воды в таких растворах тоже стремится

к 1 (стандартное состояние чистой жидкости). В итоге,

заменяя для простоты в выражении для 

 

К

 

а

 

(HA) [Н

 

3

 

О

 

+

 

]

на [Н

 

+

 

], мы получаем окончательное выражение для

расчета константы кислотной диссоциации. По своему

виду оно точно отвечает выражению для процесса дис-

социации кислоты НА в разреженной газовой фазе.

Способность оснований В к протонированию час-

то характеризуют, указывая константу диссоциации со-

пряженной кислоты ВН

 

+

 

, 

 

K

 

a

 

(BH

 

+

 

). В водных растворах

это отвечает равновесию:

H

 

2

 

O + BH

 

+

 

  H

 

3

 

O

 

+

 

 + 

 

:

 

B

Более сильным сопряженным кислотам отвечают

более слабые основания, и наоборот. Для характерис-

тики силы оснований в водных растворах иногда при-

водят также константу основности 

 

K

 

b

 

:

Ka HA( ) = 
a

H3O
+a

A
−

aHAaH2O

--------------------  = 
f

H3O
+ f

A
−

f HA f H2O

---------------------
H3O

+[ ] A−[ ]
HA[ ] H2O[ ]

------------------------------ H+[ ] A−[ ]
HA[ ]

-----------------------,≈

a
H3O

+ a
A

− aHA a, H2O f
H3O

+ f
A

− f HA f H2O, , , , , ,

Kb = 
a

BH
+a

OH
−

aBaH2O

---------------------  = 
f

BH
+ f

OH
−

f B f H2O

---------------------- BH+[ ] OH−[ ]
B[ ] H2O[ ]

-------------------------------- BH+[ ] OH−[ ]
B[ ]

--------------------------------,≈

 

где , [BH

 

+

 

], [OH

 

−

 

],

[B], [H

 

2

 

O] – соответственно активности, коэффициен-

ты активности и концентрации частиц BH

 

+

 

, OH

 

−

 

, B и

H

 

2

 

O в растворе.

Из соображений удобства сравнения величин

 

K

 

a

 

(НА) или 

 

K

 

b

 

 и для проведения различного рода расче-

тов на их основе используют показатели кислотности

p

 

K

 

a

 

(НА) или основности p

 

K

 

b

 

, которые связаны с соот-

ветствующими константами диссоциации: p

 

K

 

a

 

(НА) =

= 

 

−

 

lg

 

K

 

a

 

(НА), p

 

K

 

b

 

 = 

 

−

 

lg

 

K

 

b

 

. Другой способ, позволяю-

щий количественно охарактеризовать положение рав-

новесия (1), состоит в том, чтобы привести свободную

энергию диссоциации 

 

∆

 

G

 

a

 

(НА), связанную с 

 

К

 

а

 

(НА) и

p

 

Ka(НА) соотношениями ∆Ga(НА) = −RT lnKa(НА) =

= 2,303RTpKa(НА).

ВЛИЯНИЕ ВНЕШНИХ ФАКТОРОВ 
НА КИСЛОТНОСТЬ. СОЛЬВАТАЦИЯ 
И ИОННАЯ АССОЦИАЦИЯ

Наиболее интересным и важным для химика всегда

был вопрос о том, как строение химического вещества

связано с его свойствами. Применительно к обсуждае-

мой нами теме его можно сформулировать так: как свя-

заны строение и кислотность веществ? Прежде чем

дать на него ответ, нужно отметить, что помимо струк-

турных есть еще и другие, внешние факторы, влияю-

щие на константу кислотной диссоциации вещества.

Одним из наиболее важных явлений, происходя-

щих в растворах химических веществ, является сольва-

тация. Сольватация – это совокупность всех процессов,

сопровождающих перенос рассматриваемой частицы

из состояния, где она максимально изолирована от вза-

имодействий с другими частицами (идеальный газ), в

раствор. К сольватации не относят те процессы, кото-

рые ведут к разрушению связей в молекулах раствори-

теля или растворенного вещества (диссоциация, гид-

ролиз и т.п.). Абсолютное значение свободной энергии

сольватации протонов в воде −∆Gсольв(Н+/Н2О) очень

велико, 260,5 ккал/моль. Значительно меньше по абсо-

лютной величине энергии сольватации других одноза-

рядных катионов и анионов в воде. Например, для кати-

онов лития ∆Gсольв(Li+/Н2О) = −122,1 ккал/моль, натрия

∆Gсольв(Na+ / Н2О) = − 98,2 ккал/моль, фторид-ио-

на ∆Gсольв(F−/Н2О) = −103,8 ккал/моль, хлорид-иона

∆Gсольв(Cl−/Н2О) = −75,8 ккал/моль. Качественно сво-

бодную энергию сольватации частицы X с зарядом z в

растворителе s можно оценить по формуле Борна

(2)

a
BH

+ a
OH

− aB aH2O f
BH

+ f
OH

− f B f H2O, , , , , , ,

∆Gсольв X s⁄( ) = 
NAe2

z
2– 1 1 ε⁄–( )

2rX

-----------------------------------------------,
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где ∆Gсольв(X/s) – свободная энергия сольватации иона

X в s, NA – число Авогадро, e – заряд электрона, |z | –
заряд иона X, rX – его радиус, а ε – величина диэлект-

рической проницаемости растворителя s.

Энергия сольватации незаряженных частиц кисло-

ты НА обычно на порядок-полтора меньше, чем для

ионов Н+ и А−. Нетрудно представить себе, что положе-

ние равновесия диссоциации одного и того же соеди-

нения НА: НА  Н+ + А−, будет сильно зависеть от

того, в какой среде – в растворе или газовой фазе – оно

наблюдается. Роль растворителя представлена на рис. 1.

Отдельные слагаемые приведенного термодинамичес-

кого цикла связаны соотношением

∆Ga(НА/s) = ∆Ga(НА/g) + ∆Gсольв(A−/s) +

+ ∆Gсольв(H+/s) − ∆Gсольв(HA/s),

где ∆Ga(НА/s) – кислотность соединения НА в раство-

рителе s, ∆Ga(НА/g) – кислотность соединения НА в га-

зовой фазе, а ∆Gсольв(HA/s), ∆Gсольв(A−/s) и ∆Gсольв(H+/s) –

энергии сольватации в среде s частиц НА, А− и Н+ соот-

ветственно.

С учетом этого соотношения и в силу того, что

сумма энергий сольватации ионов Н+ и А− по абсо-

лютной величине во много раз больше энергии соль-

ватации кислоты НА, |∆Gсольв(A−/s) + ∆Gсольв(H+ /s) | @
@ |∆Gсольв(HA/s) |, получаем, что энергия диссоциации

кислоты НА в газовой фазе должна быть гораздо боль-

ше, чем в растворе, ∆Ga(НА/g) @ ∆Ga(НА/s). Для всех

бренстедовских кислот ∆Ga(НА/g) – очень большая ве-

личина, 200–400 ккал/моль (табл. 1). В результате кис-

лотная диссоциация в газовой фазе практически неза-

метна даже для кислот сильных в водных растворах,

например хлористоводородной, хлорной или серной.

Степень их диссоциации в газовой фазе равна нулю,

все они в этой сфере абсолютно слабые.

Рассмотрим теперь два предельных случая влияния

растворителя на степень диссоциации некоторых кис-

Энергия
H+(g) + A−(g)

∆Ga(HA/g)

∆Gсольв(A−/s, H+/s)

Газовая фаза

Растворитель s

∆Ga(HA/s)∆Gсольв(HA/s) HA(s)

H+(s) + A−(s)
HA(g)

Рис. 1. Термодинамический цикл, иллюстрирую-
щий связь кислотности соединения AH в газовой
фазе, ∆Ga(HA/g), и растворителе s, ∆Ga(HA/s), с
энергиями сольватации частиц НА, А− и Н+ в среде s,
∆Gсольв(HA/s), ∆Gсольв(A−/s) и ∆Gсольв(H+/s). Горизон-
тальные линии обозначают относительные энерге-
тические уровени частиц, находящихся в газовой
фазе (HA(g), H+(g), A−(g)) и растворителе s (HA(s),
H+(s), A−(s)). Вертикальные стрелки обозначают пе-
ренос частиц из одного состояния в другое, их длина
соответствует изменению энергии, сопровождаю-
щему этот переход

Таблица 1.  Кислотность некоторых соединений в газовой
фазе и водном растворе при 25°С

Кислота HA
Газовая фаза, 

∆Ga(HA/g), ккал/моль
Водный раствор, 

рКа(НА)

Карбоновые кислоты
−OOCCH2COOH – 5,70

C2H5CH2COOH 339,1 4,82

CH3CH2COOH 340,0 4,87

HCH2COOH 341,2 4,76

BrCH2COOH 327,3 2,90

ClCH2COOH 328,4 2,86

FCH2COOH 330,4 2,59

N≡CCH2COOH – 2,45

O2NCH2COOH – 2,26

(CH3)3N
+CH2COOH – 1,70

Спирты

CH3OH 372,6 15,49

C2H5OH 369,5 15,90

(CH3)2CHOH 367,5 17,17

(CH3)3COH 366,7 19,29

Амины (указаны величины для сопряженных кислот)

CH3NH3
+ 219,9 10,62

C2H5NH3
+ 222,8 10,63

(CH3)3CNH3
+ 226,6 10,45

Углеводороды

Циклопентадиена 349,9 18,1в

Флуоренб 345,3 22,6в

C6H5CH3 372,3 42в

Неорганические вещества

H2O 84,2 15,74

NH4
+ 209,9 9,21

Примечание.

а
 , его анион: 

б
 , его анион: 

в
 В растворе диметилсульфоксида.

−

−
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лот, например серной и хлорной. Представим себе рас-

творитель, в котором ионная сольватация настолько

велика, что для обеих кислот равновесие реакции (1)

почти нацело смещено вправо. В такой среде даже при

умеренно высоких концентрациях обе кислоты будут

диссоциированы практически на 100%, и мы будем

считать их одинаково или неразличимо сильными. К

описанному идеалу растворителя близка вода. В указан-

ных условиях и серная и хлорная кислоты неразличимо

сильные, хотя их рКа различны, −3 и −5 соответственно.

Растворители такого типа называют нивелирующими.

Нетрудно представить себе другой растворитель, в

котором ионная сольватация недостаточно велика для

того, чтобы равновесие (1) было полностью смещено

вправо. Тогда неразличимо сильные в нивелирующих

средах кислоты могут оказаться диссоциированными в

малой и различной степени. Такие растворители назы-

вают дифференцирующими. Например, дифференци-

ровать по степени диссоциации серную и хлорную кис-

лоты можно, если использовать в качестве растворителя

уксусную кислоту. Показатели констант кислотности

серной и хлорной кислот в этой среде равны 4,30 и 2,70

соответственно.

Вернемся к характеристике кислотно-основных

равновесий в газовой фазе. Выполнить непосредствен-

ное определение константы кислотной диссоциации в

газовой фазе, а для очень слабых кислот – и в растворе

нелегко. В этой связи были разработаны непрямые ме-

тоды определения кислотности. Наибольшее распро-

странение получил индикаторный метод, основанный

на измерении положения равновесия (3) в смесях кис-

лот HA, HInd и их солей:

HA + Ind−  A− + HInd (3)

HInd – это индикаторная кислота, кислотность которой

относительно других соединений уже известна. Опреде-

лив константы равновесия для множества пар веществ

кислота – индикаторная кислота, можно установить

шкалу относительной кислотности, а оценив каким-то

образом абсолютное значение ∆Ga(НInd), можно пост-

роить шкалу абсолютной кислотности. В табл. 1 приве-

дены значения ∆Ga(НА/g) для газовой фазы.

В разреженной газовой фазе катионы M+ не влия-

ют на свойства анионов A−, но в растворах взаимодей-

ствие ионов изучаемой и индикаторной кислот с про-

тивоионами соли может привести к образованию

ионных ассоциатов и стать серьезной проблемой. Ион-

ная ассоциация выступает на первый план в малопо-

лярных жидкостях вследствие слабости взаимодейст-

вий ионов с растворителем. В простейших случаях

образуются ионные пары, контактные М+, А− (между

ионами нет молекул растворителя) или сольватно раз-

деленные М+ ||А− (ионы разделены несколькими взаи-

модействующими с ними молекулами растворителя):

М+ + А−  М+ ||А−  М+, А−

В растворителях с умеренной способностью к соль-

ватации ионные пары обоих типов могут сосущество-

вать друг с другом. Так обстоит дело, например, в раст-

ворах литиевой соли углеводорода флуорена, 

в циклическом простом эфире тетрагидрофуране С4Н8О

при комнатной температуре. Эти частицы различаются

по своей окраске: контактные ионные пары соли жел-

тые (максимум поглощения 346 нм), а сольватноразде-

ленные оранжевые (максимум поглощения 373 нм). В

полярных органических растворителях, например в

диметилсульфоксиде (ДМСО), (CH3)2SO, равновесие

ионной ассоциации тоже может быть сдвинутым впра-

во. Так, в ДМСО катионы калия образуют контактные

ионные пары с анионом фенилацетилена, компактным

анионом циклопентадиена  а с более крупным

анионом флуорена нет. В средах очень низкой полярно-

сти, например в бензоле, ионные пары объединяются в

ассоциаты более высокого порядка. В итоге определяе-

мое в низкополярных средах положение равновесия пе-

реноса протона отвечает в лучшем случае ионно-пар-

ной кислотности и зависит от того, какой противоион

входил в состав соли индикаторной кислоты при его

измерении. Например, константа равновесия K для ре-

акции, в которой участвуют фенилацетилен C6H5C≡CH,

трифенилметан (C6H5)3CH и их литиевые соли, в по-

лярном диметилсульфоксиде (ε = 49), где сохраняется

слабая ионная ассоциация между катионом лития и

анионом фенилацетилена, равна 101,9:

C6H5C≡CH + (C6H5)3C
−, Li+  

 C6H5C≡C−, Li+ + (C6H5)3CH

В малополярном 1,2-диметоксиэтане (ДМЭ, ε =

= 7,2), где ионы гораздо сильнее ассоциированы,

она составляет величину уже 107,0. Но если понизить

ионную ассоциацию введением криптанда [2.1.1]

( ), связывающего маленький

катион лития (радиус менее 1 Å) в очень крупный ком-

плексный катион [Li+ ⊂  2.1.1] (радиус около 5 Å), слабо

ассоциирующий с анионами, то и в среде ДМСО и в

среде ДМЭ константа равновесия окажется равной

только 10−0,5. Для определения относительной ионной

кислотности в низкополярных средах необходима ин-

формация о константах ассоциации ионов в ионные

пары для изучаемой и индикаторной кислот.

Li +C13H9

−
,

C5H5

−
,

K

C2H4OC2H4OC2H4

N N
(C2H4OC2H4)2
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СВЯЗЬ МЕЖДУ КИСЛОТНОСТЬЮ 
В ГАЗОВОЙ ФАЗЕ И РАСТВОРАХ

Как уже отмечалось, важным механизмом влияния на

бренстедовскую кислотность и основность химических

соединений в растворах является ионная сольватация,

энергия которой по-разному может изменяться для

различных частиц при переходе от газовой фазы к рас-

творителям низкой и далее – высокой полярности. В

качестве меры полярности среды здесь рассматривается

величина диэлектрической проницаемости ε, равная 1

для газовой фазы и почти 80 для водных растворов. Со-

гласно уравнению (2), энергия сольватации ионов ма-

лого радиуса гораздо чувствительнее к изменению по-

лярности среды, чем для более крупных ионов.

Используя выражение (2), можно оценить зависимость

относительной кислотности соединений HA и HA0 в

среде s, ∆Ga(HA/s) − ∆Ga(HA0/s), представив ее как

функцию радиусов ионов A−, rA, и  и диэлектри-

ческой проницаемости среды, ε:

∆Ga(HA/s) − ∆Ga(HA0/s) ≈ ∆Ga(HA/g) − ∆Ga(HA0/g) −

(4)

Здесь ∆Ga(HA/g) и ∆Ga(HA0/g) – кислотность соедине-

ний HA и HA0 в газовой фазе.

При записи выражения (4) мы опустили разность в

энергиях сольватации молекул HA и HA0 в среде s. Если

НА или НА0 способны к образованию прочных водо-

родных связей с растворителем, это допущение некор-

ректно, однако часто им можно пользоваться, напри-

мер если НА и НА0 представляют собой углеводороды.

Обратим внимание на последнее слагаемое выра-

жения (4). Именно его знак и величина определяют, в

какую сторону и насколько быстро будет изменяться

кислотность НА относительно НА0 в растворах в срав-

нении с их же относительной кислотностью в газовой

фазе. Может оказаться, что разность в кислотности

двух соединений будет одинаковой в средах с любым

значением ε  Кислота НА может становиться

более сильной или же более слабой, чем НА0, с ростом

ε среды, если  или  соответственно. При

переходе из газовой фазы в раствор может измениться

знак разности ∆Ga(HA) − ∆Ga(HA0). Такие примеры из-

вестны. Анион гидроксила ОН− гораздо меньше по раз-

мерам аниона толуола  а в газовой фазе толу-

ол – более сильная кислота по сравнению с водой. В

растворе диметилсульфоксида все наоборот, вода “кис-

лее” толуола. Анион циклопентадиена, , значи-

тельно уступает по размерам и “эффективному” радиу-

су аниону флуорена,  а энергии сольватации

A 0

− rA0
,

0 5NAe2
1

1

ε
--– 

  1

rA

----- 1

rA0

------– 
 ,–

rA  = rA0
( ).

rA  < rA0
rA  > rA0

C6H5CH2

−
,

C5H5

−

C13H9

−
,

обоих углеводородов, циклопентадиена и флуорена,

близки. В газовой фазе более сильной кислотой являет-

ся флуорен, в водном растворе – циклопентадиен, по-

скольку его относительно маленький анион сущест-

венно энергичнее сольватируется водой, чем более

крупный анион флуоренила. На рис. 2 показано, каким

образом кислотность некоторых органических соеди-

нений, измеренная относительно флуорена, изменяет-

ся в зависимости от величины, обратной диэлектриче-

ской проницаемости растворителя, 1/ε.

В единую зависимость укладываются данные, по-

лученные для газовой фазы, растворов в диметилсуль-

фоксиде, тетрагидрофуране, N-метилморфолине, цик-

логексиламине и бензоле. Эта зависимость означает,

что иногда относительную кислотность органических

соединений в газовой фазе можно предсказывать осно-

вываясь на данных по их кислотности в растворах.

СВЯЗЬ МЕЖДУ СТРУКТУРОЙ 
И КИСЛОТНОСТЬЮ ВЕЩЕСТВ

Итак, если мы ставим перед собой задачу выяснения

связи между строением частицы и ее кислотными свой-

ствами, необходимо анализировать значения Ка, опре-

деленные в разреженной газовой фазе, где нет молекул

растворителя, все частицы максимально удалены и не

влияют друг на друга. Техника измерения положения

4

3

2

1

0

−1

−2

−3

Бензол

ТГФ

ДМСО

ЦГА

Газовая
фаза

N-ММ

0,5

1/ε

pKa(HA)−pKa(флуорен)

1
2
3
4

Рис. 2. Линейная связь между кислотностью ряда
соединений относительно флуорена в газовой фа-
зе, бензоле, N-метилморфолине (N-ММ), циклогек-
силамине (ЦГА), тетрагидрофуране (ТГФ), диметил-
сульфоксиде (ДМСО) и величиной, обратной диэ-
лектрической проницаемости среды, 1/ε. Значения
рКа(НА) – рКа(флуорен) обозначены: 1 – НА = 1,1,3-
трифенилпропен, 2 – НА  = фенилацетонитрил, 3 –
НА = инден, 4 – НА = циклопентадиен.

Инден: , фенилацетонитрил: С6H5CH2C≡N
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равновесия (1) в разреженной газовой фазе появилась в

конце 60-х годов. Полученные результаты произвели

настоящий переворот в сознании химиков. Но вначале

небольшая историческая справка. Изучение бренсте-

довской кислотности и основности органических со-

единений в растворах внесло большой вклад в развитие

теоретической органической химии, в частности ее

раздела об эффектах взаимного влияния атомов. Так,

представления об индуктивном (полярном) эффекте

заместителей базируются на сравнении свойств ряда

замещенных кислот и оснований. В молекулах кислот

XCH2COOH взаимодействие между заместителем X и

карбоксильной группой осуществляется как через свя-

зи X–C, C–C (индукция), так и непосредственно через

пространство (эффект поля). В табл. 1 приведены из-

меренные в водных растворах при 25°С рКа ряда моле-

кул ХСН2СООН. В сравнении с Х = Н некоторые груп-

пы затрудняют диссоциацию карбоксила (Х = СН3,

СОО−). Они проявляют положительный индуктивный

(полярный) эффект +I. Другие заместители облегчают

диссоциацию СООН, проявляя отрицательный индук-

тивный эффект −I. По убывающему индуктивному эф-

фекту заместители можно расположить в ряд:

(CH3)3N
+ > –NO2 > –CN > F > Cl > Br > I > CH3O > 

> HC≡C > CH2=CH > H > CH3 > COO−

Представления об электронных эффектах алкиль-

ных радикалов основываются, в частности, на сравне-

нии кислотных свойств насыщенных спиртов. Кислот-

ность спиртов в водных растворах падает в ряду CH3 >

> C2H5 > (CH3)2CH > (CH3)3C (см. табл. 1). В этом ряду

увеличивается величина +I – эффекта радикала.

Вернемся к табл. 1. Нетрудно заметить, что в газо-

вой фазе и водных растворах кислотность галогенза-

мещенных уксусных кислот изменяется прямо проти-

воположным образом. Наиболее сильной кислотой в

газовой фазе является бромуксусная, а наиболее сла-

бой – фторуксусная кислота. А как же быть с индуктив-

ным эффектом галогенов, который должен вести к

прямо противоположной картине? Аналогичное про-

тиворечие мы обнаруживаем для спиртов и высших

карбоновых кислот: в газовой фазе более сильными яв-

ляются карбоновые кислоты и спирты с более круп-

ным, предпочтительно третичным углеводородным ра-

дикалом Х, несмотря на то что +I-эффект алкильных

групп возрастает в этом же порядке и должен вести к

понижению кислотности этих соединений. Самое по-

разительное состоит в том, что влияние алкильных

групп на равновесие газофазной реакции отщепления

протонов от катионов алкиламмония оказывается нор-

мальным и полностью отвечает ожидаемому:

(5)RNH3

+ RNH2 H++

Наиболее слабым основанием является аммиак, а

наиболее сильным – трет-бутиламин.

Описанное противоречие было разрешено следу-

ющим образом. В газовой фазе взаимодействия ион–

радикал чрезвычайно важны и сильны, ведь рядом с

заряженным центром нет молекул растворителя. Взаи-

модействия ион – легко поляризуемый углеводород-

ный радикал являются стабилизирующими при любом

знаке заряда иона. Иными словами, углеводородный

радикал выполняет некоторые функции растворителя,

и можно обсуждать “внутреннюю сольватацию” нахо-

дящегося в газовой фазе иона. Если собственно индук-

тивный эффект заместителя Х не очень велик, как это

имеет место для алкильных радикалов, то эффект поля-

ризации заместителя и вызванная им стабилизация ио-

на легко перекрывают индуктивное влияние. Следова-

тельно, можно заключить, что алкильная группа в

газовой фазе по своему общему электронному влиянию

амфотерна! Эффект поляризации заместителя или, как

его еще называют, индуктомерный эффект – еще один

тип электронных внутримолекулярных взаимодейст-

вий, который ярко проявляет себя именно в газовой

фазе. В растворе значительную роль в стабилизации

ионов играют молекулы растворителя, а индуктомер-

ный эффект отступает на задний план. Таким образом,

мощная ионная сольватация отключает определенные

виды внутримолекулярного взаимодействия. Рассмот-

рим теперь случай галогензамещенных уксусных кис-

лот. Поляризуемость атома галогена, определяющая

величину его индуктомерного эффекта, значительно

возрастает в ряду F < Cl < Br < I. Стабильность анионов

кислот увеличивается с ростом объема галогена вопре-

ки изменяющемуся в противоположном направлении

индуктивному эффекту.

Точно так же на втором плане оказываются элек-

тронные эффекты сопряжения при сравнении основ-

ности аммиака, анилина, дифенил- и трифениламина в

газовой фазе. В газовой фазе основность соединений

возрастает в указанном ряду вместе с увеличением сум-

марного эффекта поляризации связанных с атомом азо-

та заместителей. В водном же растворе аммиак на пять

порядков основнее анилина, дифениламин на четыре

порядка менее основен, чем анилин, а основность три-

фениламина определить не удается.

Таким образом, при переходе от газовой фазы к

раствору положение бренстедовского кислотно-основ-

ного равновесия может существенно изменяться по

следующим причинам:

1) энергия сольватации небольших по размерам

ионов наиболее значительна, поэтому соединения, да-

ющие при диссоциации маленькие анионы, значитель-

нее увеличивают свою кислотность, чем соединения,

образующие анионы большего размера. Наоборот, более
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всего увеличивают свою основность соединения, обра-

зующие наиболее крупные катионы.

2) ионы различных кислот могут очень сильно раз-

личаться по своей способности к ассоциации с присут-

ствующими в растворе противоионами. Кислоты, ко-

торым отвечают более локализованные анионы, ведут

себя как более сильные. Аналогично более сильными

при прочих равных условиях будут основания, образу-

ющие катионы меньшего размера.

3) из-за “отключения” в растворах эффекта поля-

ризации заместителей при кислотном центре более

всего проигрывают в кислотности соединения с круп-

ными хорошо поляризуемыми группами, расположен-

ными рядом с анионным центром. Таким же является и

влияние крупных заместителей на основность.

Важно отметить, что правильно судить о внутримо-

лекулярных электронных взаимодействиях, химической

активности и других свойствах органических соедине-

ний в растворе невозможно, не принимая во внимание

явления сольватации и ионной ассоциации.
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