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Zainteresowania naukowe S. Grabowskiego dotycza oddzialywan miedzy-
i wewnatrzczasteczkowych, przede wszystkim wigzania wodorowego i diwodoro-
wego. W badaniach stosuje metody kwantowo-chemiczne oraz analizuje dane eks-
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ABSTRACT

Hydrogen bond is analyzed very often since its importance in numerous che-
mical, physical and biological processes is very well known. It covers the broad
range of various interactions; sometimes this is the subject of discussions and pole-
mics if some of them may be classified as hydrogen bonds. This is because there are
numerous definitions of hydrogen bond interaction, often they are hardly accepted
since they are not univocal. For example one can mention different types of the pro-
ton acceptors for hydrogen bonds; one center electronegative atoms, multi-center
acceptors such as n-electrons or even o-electrons. There are the other interactions
which play the key role in various processes and phenomena. All are often named
as no-covalent interactions but the other term, Lewis acid-Lewis base interactions
seems to be more accurate. One can mention halogen bond, hydride bond or dihy-
drogen bond. These interactions may be treated as counterparts or competitors of
hydrogen bond. The common characteristic for them, including hydrogen bond, is
the electron charge transfer from the Lewis base to the Lewis acid. It was found that
the amount of this transfer corresponds roughly to the strength of the interaction.

In recent years the o-hole concept was introduced and developed and it was
applied to the Lewis base-Lewis acid interactions. According to this concept the ato-
mic centers are characterized by the presence of the regions of positive and negative
electrostatic potentials; very often both regions are detected even for atoms which
are commonly known as electronegative ones. In such a way halogen atoms, espe-
cially if connected by covalent bond with carbon, may act as Lewis acids and also
as Lewis bases. In the first case the halogen bond is formed, recently extensively
studied.

In this review the characteristics of different Lewis base-Lewis acid interactions
are given as well as their common features are presented.

Keywords: hydrogen bond, halogen bond, hydride bond, Lewis acid-Lewis base
interaction, The ‘Atoms in Molecules’ theory

Stowa kluczowe: wiazanie wodorowe, wiazanie halogenowe, wiazanie wodorkowe,
oddzialywanie kwas Lewisa-zasada Lewisa, teoria ‘Atomy w Czasteczkach’
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1. TYPY ODDZIALYWAN

Wiazanie wodorowe jest oddzialywaniem, ktore odgrywa kluczowa role w wielu
procesach fizyko-chemicznych i biochemicznych [1]; mozna tu wymieni¢ procesy
przeniesienia protonu [2, 3], rozmieszczenie czasteczek w krysztatach [4], wptyw tych
oddzialywan na strukture czasteczek i makroczgsteczek o znaczeniu biologicznym
[5]. Istotna jest rola wigzania wodorowego dla proceséw zyciowych [6, 7]. Mozna
wymieni¢ liczne monografie i artykuly dotyczace wlasnosci wigzania wodorowego
(1, 3, 5, 8-10]; nalezy jednak zaznaczy¢, iz w ostatnich latach wzrosta liczba prac
dotyczacych innych oddziatywan réwniez istotnych w wielu procesach chemicznych
i biologicznych i konkurencyjnych wobec wigzania wodorowego [11]. Przykladowo
sg to: wigzanie halogenowe [12], wigzanie litowe [13], wodorkowe [14]. Wszyst-
kie one moga by¢ zaklasyfikowane jako oddzialywania niewigzace, oddzialywania
niekowalencyjne albo oddziatywania typu kwas Lewisa-zasada Lewisa [15]. Czesto
w literaturze stosowany jest termin oddziatywania van der Waalsa, lub kompleksy
van der Waalsa ale tych termindw nie nalezy stosowa¢ wobec wigzania wodorowego
i innych oddziatywan typu kwas Lewisa-zasada Lewisa czy tez wobec agregatow
polaczonych takimi oddzialywaniami. Wigzanie wodorowe i inne oddzialywania
typu kwas Lewisa-zasada Lewisa zostang scharakteryzowane w tym przegladzie;
wczedniej jednak wyjasnione bedzie znaczenie podanych juz terminéw.

Czasteczka wodoru i para atomoéw helu sg najprostszymi przykladami dwéch
skrajnych przypadkéw oddzialywan: wigzania kowalencyjnego oraz oddzialywania
miedzy niezwiazanymi kowalencyjnie atomami. Wigzania kowalencyjne charakte-
ryzuja sie energiami rzedu ~100 kcal/mol; w przypadku dwdch atoméw helu, o sta-
bilnos$ci uktadu decyduje oddziatywanie dyspersyjne bedgce skutkiem oddziatywa-
nia chwilowych multipoli. Czgsto w takich przypadkach moéwi si¢ o oddziatywaniu
van der Waalsa, rozumianemu jako suma odpychania zwigzanego z nakladaniem sie¢
chmur elektronowych oddzialujacych podukladéw oraz wymienionego wczesniej
przyciggania dyspersyjnego [11]. Takie uktady charakteryzuja sie energiami oddzia-
tywania rzedu ~0,1-1 kcal/mol. Energiom zwigzanym z sitami przyciggajacymi
przyjeto przypisywac znak ujemny, natomiast energiom zwigzanym z sitami odpy-
chajacymi znak dodatni. Stabilne energetycznie agregaty, dimery badz kompleksy
charakteryzujg si¢ ujemng calkowita energia oddzialywania. W tym przegladzie dla
wartosci energii w tekscie bedzie pomijany znak, jednak jesli beda podawane war-
tosci dekompozycji energii oddzialywania, wtedy znak dodatni lub ujemny bedzie
uwzgledniany.

Istniejg réznorodne schematy dekompozycji energii oddzialywania réznigce
sie w wiekszym lub mniejszym stopniu [16], wystepuja tez roznorodne nazwy skla-
dowych takiej dekompozycji: najczesciej moéwi si¢ o dodatniej energii wymiany
(ang. exchange energy, EX), oraz ujemnych energiach polaryzacji (ang. polariza-
tion energy, POL), przeniesienia fadunku (ang. charge transfer energy, CT) i energii
elektrostatycznej (ang. electrostatic energy, EL) [17]. Dodatkowo nalezy uwzgledni¢
energie zwigzang z korelacjg elektrondéw (ang. correlation energy, CORR), ktorej
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gtéwng sktadowa ujemng jest wspomniana wczesniej energia dyspersyjna (ang.
dispersion energy, DISP). Ze wzgledu na trudnosci z dokladnym podzialem energii
na skladowe CT i POL czasami w dekompozycji uwzglednia sie ich sume, tak zwang
energie delokalizacji oddzialtywania (ang. delocalization energy, DEL) [18,19]. Tak
wiec mozna w przyblizeniu dokona¢ podzialu energii oddzialywania (AE) wedlug
ponizszego schematu (réwnanie 1).

AE =EX +EL + DEL + CORR, DEL =CT +POL (1)

W przyblizeniu POL zwigzana jest ze zmiang rozkladu gestosci elektronowej
w wyniku oddzialywania skladowych danego uktadu (np. dwie oddziatujace czgs-
teczki w dimerze wody), przy czym ta zmiana dotyczy redystrybucji gestosci elek-
tronowej w oddziatujacych skladowych. CT jest wynikiem przeniesienia tadunku
miedzy oddzialujgcymi sktadowymi, natomiast energia elektrostatyczna to oddzia-
tywanie miedzy fadunkami i trwalymi multipolami, czyli suma oddziatywan tadu-
nek-tadunek, fadunek-dipol, dipol-dipol, dipol-kwadrupol itd.

W przypadku czgsteczki wodoru, H,, mozna méwic o energii dysocjaci potrzeb-
nej na rozerwanie wigzania kowalencyjnego. W przypadku dwdch oddzialujacych
atomow helu (He...He) podstawowymi sktadowymi energii oddzialywania sg ener-
gia wymiany i energia dyspersyjna; czyli o stabilno$ci dwoch atomoéw helu decyduja
tak zwane oddzialywania van der Waalsa. Te ostatnie decyduja réwniez o trwalosci
wielu uktadéw, przykladem tego sa krysztaly gazéw szlachetnych, znane sg prace
o trwalosci dimerdéw takich niepolarnych czasteczek, jak na przyklad metan; znale-
ziono liczne trwale energetycznie dimery metanu [20].

Wigzania kowalencyjne charakteryzujg si¢ ogromnymi energiami w poréwna-
niu z kompleksami van der Waalsa (energia dyspersji i energia wymiany), pierwsze
z nich sg 100-1000 razy wieksze od tych drugich. Przyjeto nazywac oddziatywania,
ktére nie sa wigzaniami chemicznymi oddzialywaniami niewigzacymi lub oddzia-
tywaniami niekowalencyjnymi (ang. non-covalent interactions). Jednak istnieje sze-
rokie spektrum oddzialywan o energiach pomiedzy wymienionymi przypadkami
H, i He...He. Mozna tu wymieni¢ oddzialywania kwas Lewisa-zasada Lewisa, gdzie
czgsto wazne a nawet dominujace s3 inne niz w przypadku komplekséw van der
Waalsa sktadowe energii, sa to wktady POL, CT i EL. Wydaje sie, iz w przypadku
oddzialywan kwas Lewisa-zasada Lewisa istotna jest energia CT, cho¢ nie zawsze
musi by¢ to dominujacy wkiad przyciagajacy (ujemny) w catkowitej energii. Istotne
jest rowniez istnienie dwoch oddziatujacych centréow, charakteryzujacych sie odpo-
wiednio dodatnim i ujemnym fadunkiem. Przykladowo, w dimerze wody, atom
wodoru o dodatnim fadunku jednej czasteczki wody oddziatuje z atomem tlenu
o ujemnym ladunku drugiej czasteczki, to polgczenie jest klasyfikowane jako wig-
zanie wodorowe.
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Schemat 1. Przykltady oddziatywan typu kwas Lewisa-zasada Lewisa.
Scheme 1. Examples of the Lewis acid-Lewis base interactions. Reprinted with permission from [15].
Copyright (2006) American Chemical Society.

Schemat 1 prezentuje przyklady oddziatywan typu kwas Lewisa-zasada Lewisa.
Obok wigzania wodorowego (ang. hydrogen bond) wymieniono wiazanie diwodo-
rowe (ang. dihydrogen bond), wigzanie wodorkowe (ang. hydride bond), wigzanie
agostic (ang. agostic bond), wigzanie halogenowe (ang. halogen bond) i wigzanie
halogenowo-wodorkowe (ang. halogen-hydride bond). Wigzanie wodorowe przed-
stawiono na schemacie jako X-H...Y, takie oznaczenie bedzie stosowane dalej w tym
przegladzie. X-H jest w literaturze nazywane wigzaniem donorowym (X donor pro-
tonu), natomiast Y jest akceptorem protonu. Dla wszystkich oddzialywan, na sche-
macie strzalkg zaznaczono przeniesienie tadunku elektronowego z zasady Lewisa
do kwasu Lewisa. Takie przeniesienie fadunku jest réwniez jedng z gléwnych cech
tego typu oddzialywan. Nalezy zaznaczy¢, iz wigzanie wodorowe moze by¢ réwniez
rozpatrywane jako oddzialywanie typu kwas Brensteda-zasada Brensteda [21].

Zanim zostana w tym przegladzie opisane wymienione tu oddzialywania,
wydaje si¢ celowe krotkie opisanie teorii Badera, ktora okazata si¢ w ostatnich latach
uzytecznym narzedziem do opisu oddziatywan miedzy- i wewnatrzczasteczkowych
(22, 23].
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2. TEORIA BADERA JAKO NARZEDZIE OPISUJACE ODDZIALYWANIA

Teoria ,, Atomy w Czasteczkach” (ang. Atoms in Molecules) [22] zostala opraco-
wana przez Profesora Richarda Badera z McMaster University w Kanadzie (ozna-
czana dalej w tym przegladzie jako AIM). Jedna z gléwnych idei AIM jest podzial
badanych ukltadéw na atomy. Atomy tworzace takie uklady jak czgsteczki, kom-
pleksy czy tez wieksze agregaty majg swoje granice oraz wlasciwosci. Cechy przypo-
rzagdkowane poszczeg6lnym atomom w wiekszym badz mniejszym stopniu zostaja
zachowane jesli sg analizowane w réznorodnych ukfadach.

Teoria AIM okazala si¢ przede wszystkim bardzo przydatnym narzedziem
do analizy réznorodnych oddziatywan, w tym oddziatywan typu kwas Lewisa-za-
sada Lewisa. Nie wnikajagc w aparat matematyczny tej teorii mozna stwierdzié, ze
AIM polega na analizie gestosci elektronowej rozpatrywanych ukladow, czaste-
czek, jondw, dimeréw i wigkszych agregatow a nawet krysztatéw. Do badania ges-
tosci elektronowej, ktorg mozna rozpatrywac jako funkcje trzech wspoétrzednych
przestrzennych x, y i z, wykorzystywana jest analiza matematyczna. Jesli gradient
gestosci elektronowej jest rowny zero, wtedy mozna wyznaczy¢ polozenia punktow
krytycznych tej funkcji, czyli maksiméw, miniméw oraz punktow siodtowych. Mak-
sima (nazywane atraktorami) odpowiadaja polozeniom atoméw; pozostale punkty
krytyczne to; punkt krytyczny wigzania (ang. bond critical point, BCP), punkt kry-
tyczny pierscienia (ang. ring critical point, RCP) i punkt krytyczny klatki (ang. cage
critical point, CCP). Punkt krytyczny wigzania (BCP) dotyczy pary oddziatujacych
atoméw i lezy na $ciezce wigzania (ang. bond path, BP). Sciezka wigzania to linia
taczaca dwa atraktory, czyli maksima gestosci elektronowej odpowiadajace atomom.
Charakteryzuje si¢ ona maksymalng gestoscig elektronowa. Oznacza to, ze przesu-
niecie punktu lezacego na $ciezce wigzania, w dowolnym kierunku poza te sciezke
powoduje obnizenie gestosci elektronowej. Trudno wyobrazi¢ sobie taka sytuacje
poniewaz gesto$¢ elektronowa jest funkcja trzech wspolrzednych (x, y i z), zatem
mamy do czynienia z przestrzenia czterowymiarowg. Mozna jednak te sytuacje
pordéwnaé do postrzeganej przez nas w trzech wymiarach rzeczywistosci. Atraktory
to maksima, tak jak dwa wierzchotki gorskie. Mozna przej$¢ z jednego do drugiego
szczytu po przeleczy, czyli po drodze polozonej maksymalnie wysoko, taka droga
odpowiada $ciezce wiazania. Najnizej polozone na przeleczy miejsce odpowiada
minimum gestosci elektronowej na $ciezce wigzania i jest punktem krytycznym
wigzania (BCP). Nalezy zaznaczy¢, iz $ciezki wigzania odpowiadaja nie tylko wig-
zaniom chemicznym ale takze parom atomow, ktére oddzialujg stabilizujaco. Punkt
krytyczny pierécienia (RCP) dotyczy zamknietego pierscienia oddzialujacych ato-
mow (polaczonych sciezkami wigzan), przyktadem jest tu pierscien benzenowy. Ze
wzgledu na to, Ze $ciezka wigzania niekoniecznie dotyczy wigzania kowalencyjnego,
to RCP moze pojawia¢ si¢ w innych przypadkach. Przykladem jest pseudo-piers-
cien, ktdry jest wynikiem wewnatrz-czasteczkowego wigzania wodorowego w alde-
hydzie malonowym. W plaszczyznie pierscienia RCP charakteryzuje si¢ minimalna
gestoscig elektronowgy. Jest to w pewnym sensie sytuacja analogiczna do istnienia
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kotliny otoczonej goérami. Punkt krytyczny klatki (CCP) zwigzany jest z minimum
lokalnym danego ukladu, takie punkty dotycza przestrzennych ukladéw zamknie-
tych $ciezkami wigzan (np. w fullerenach).

LQ. o

b—o—g ‘ e
s .
© ©

Schemat 2. Graf molekularny dimeru kwasu benzoesowego.
Scheme 2. Molecular graph of the benzoic acid dimer. Reprinted with permission from [24]. Copyright
(2011) American Chemical Society.

Schemat 2 przedstawia graf molekularny dimeru kwasu benzoesowego. Wiek-
sze kota odpowiadaja atraktorom, mniejsze innym punktom krytycznym. Punkty
krytyczne wigzan leza na Sciezkach wigzan. Mozna tez zaobserwowac trzy punkty
krytyczne pierscieni, dwa wewnatrz pierscieni benzenowych i jeden w centralnym
miejscu schematu, wewnatrz pier§cienia utworzonego przez grupy karboksy-
lowe potaczone dwoma wigzaniami wodorowymi. Schemat 3 pokazuje kompleks
wody i acetylenu polaczone wigzaniem wodorowym typu C-H...O. W literaturze
przedstawiono szereg korelacji miedzy charakterystykami punktu krytycznego
proton... akceptor (H...Y) i parametrami geometrycznymi oraz energetycznymi.
W przedstawionym kompleksie wystepuje kontakt H...O (strzalka zaznaczono
punkt krytyczny odpowiadajacy temu oddzialywaniu). Niektdre z charakterystyk
BCP korelujg z parametrami odpowiadajacymi mocy wigzania wodorowego, jest to,
na przyklad, gestos¢ elektronowa w punkcie krytycznym (p ). Inne wazne charakte-
rystyki przedstawione na Schemacie 3 to laplasjan gestosci elektronowej w punkcie
krytycznym (V?p ) oraz catkowita gestos¢ energii elektronowej w tym punkcie (H_).
Dwie skladowe tej ostatniej to energia potencjalna (V) oraz energia kinetyczna
(G,). Informacji o charakterze wigzania wodorowego dostarczajg tez charaktery-
styki BCP wigzania donorowego (X-H). Jednak najcze$ciej analizowane sg punkty
krytyczne kontaktdw, to znaczy oddziatywan niekowalencyjnych.
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Schemat 3. Graf molekularny kompleksu woda-acetylen, zaznaczono punkt krytyczny oddziatywania H...O
i przedstawiono jego charakterystyki.

Scheme 3. Molecular graph of the water-acetylene complex, the bond critical point is designated, its charac-
teristics are presented.

W przypadku wigzania kowalencyjnego, laplasjan gestosci elektronowej w punk-
cie krytycznym ma warto$¢ ujemna; $wiadczy to o koncentracji gestoéci elektrono-
wej w przestrzeni miedzy oddzialujacymi atomami. Dodatnig wartos¢ laplasjanu
obserwujemy w przypadku oddzialywania tzw. uktadéw zamknieto-powltokowych,
czyli dla wigzan jonowych, oddzialywan van der Waalsa, czy tez wigzan wodoro-
wych. Laplasjan gestosci elektronowej zwigzany jest ze wspomnianymi wcze$niej
parametrami energetycznymi (réwnania 2 i 3).

1/4V?p_ =2G_+ V, 2)
H. =G +V, (3)

Wielkosci wystepujace w rownaniach (2) i (3) wyrazone sg w jednostkach ato-
mowych, G_ jest wielkoscig dodatnig, natomiast V. ujemng. Zatem jesli modut V.
jest dwukrotnie wigkszy niz G ( | V. B 2G_) wtedy laplasjan gestosci elektrono-
wej w punkcie krytycznym jest ujemny; w przypadku BCP $wiadczy to o istnieniu
wigzania kowalencyjnego lub o kowalencyjnym charakterze oddziatywania, ujemna
wartos¢ laplasjanu dla kontaktu proton...akceptor (H...Y) obserwowana jest w przy-
padku bardzo silnych wigzan wodorowych (np. jon [FHF] [24]). Czasami jednak
modut V_ jest wigkszy od G, tylko jednokrotnie, laplasjan jest dodatni, natomiast
dla H_ obserwujemy ujemng wartos¢ (2G_ > | V. B G_). Czegsto w literaturze przy-
jeto przypisywac takim oddzialywaniom czg¢sciowo kowalencyjny charakter. Rozas
i wspotpracownicy, w oparciu o wielkosci V?p . i H_. zaproponowali podzial wigzan
wodorowych ze wzgledu na moc [25]. Jesli V?p <0 wtedy méwimy o bardzo silnych
wigzaniach wodorowych (o kowalencyjnym charakterze), jesli V?p >0 i H_<0 wtedy
wystepuja silne wigzania wodorowe (o czesciowo kowalencyjnym charakterze), dla
stabych i $redniej mocy wigzan wodorowych H_>0.

Koch i Popelier zaproponowali szereg topologicznych kryteriow (tzn. wyzna-
czonych w oparciu o teori¢ AIM) na istnienie wigzania wodorowego [26, 27]. Nie
beda one szczegélowo omawiane w tym przegladzie. Istotne jest, iz warunkiem
koniecznym wystepowania wigzania wodorowego jest istnienie $ciezki wigzania
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miedzy wodorem a akceptorem protonu (H...Y) i lezagcym na niej punktem kry-
tycznym (BCP). Taki punkt krytyczny powinien charakteryzowac sie odpowiednimi
warto$ciami gestoéci elektronowej (z zakresu 0,002-0,034 au) oraz jej laplasjanu
(0,024-0,139 au). Mozna zaobserwowac, ze zakres podany dla laplasjanu nie doty-
czy ekstremalnie silnych wigzan wodorowych, gdzie wielko$¢ ta przyjmuje ujemne
wartosci. Ponadto dla tak silnych oddzialywan, réwniez wartosci gestosci elektrono-
wej w punkcie krytycznym wybiegaja znacznie poza podany tu zakres, zblizajg sie
do wartosci typowych dla wigzan kowalencyjnych, czyli ~0,1 au.

3. WIAZANIE WODOROWE

Jedna z pierwszych definicji wigzania wodorowego zostala podana przez Pau-
linga [28] w jego monografii The nature of the chemical bond. Pauling stwierdzil, iz
w pewnych warunkach atom wodoru jest silnie przyciggany przez dwa inne atomy,
a nie tylko przez jeden jak w typowym wigzaniu chemicznym. W przypadku takiego
usytuowania wodoru miedzy dwoma innymi atomami (X i Y) méwimy o wigzaniu
wodorowym, czesto oznaczanym jako X-H...Y. Pauling podaje szereg cech wigzania
wodorowego. Na przyklad, X i Y powinny charakteryzowa¢ si¢ duza elektroujem-
noscig oraz atom Y powinien posiada¢ co najmniej jedng wolng pare elektronows.
X-H jest nazywane donorem protonu, natomiast Y akceptorem protonu. Pauling
zaznacza, ze wigzanie wodorowe jest z natury elektrostatycznym oddzialywaniem,
cho¢ réwniez podaje przyklad wigzania wodorowego z silnie zaznaczonym kowa-
lencyjnym charakterem w jonie [FHF] . Najczg$ciej spotykamy wigzania wodorowe
typu O-H...O; wystepuja one w strukturach wody, w kwasach karboksylowych,
alkoholach, mozna poda¢ wiele innych przykladéw. Inne czesto spotykane typy
wigzan wodorowych to N-H...O, N-H...N, O-H...N, O-H...S itd.

Znaleziono szereg oddzialywan o wlasciwosciach wigzania wodorowego, ktére
nie spelnialy wszystkich warunkéw podanych przez Paulinga. Atomy X i Y nie
musza charakteryzowa¢ si¢ duza elektroujemnoscia, poniewaz udowodniono ist-
nienie polaczen typu C-H...O, C-H...N a nawet C-H...C, ktére moga by¢ zaklasy-
fikowane jako wigzania wodorowe [29-31]. Mozna poda¢ wiele przykltadéw innych
typow tego oddziatywania. Pimentel i McClellan podali definicje wigzania wodoro-
wego [8], ktdra obejmowala tego rodzaju przypadki. Zgodnie z tg definicja, wigzanie
wodorowe istnieje miedzy grupa funkcyjna A-H i atomem, badz grupa B tej samej
albo innej czasteczki jesli obserwujemy miedzy nimi utworzenie wigzania (asocja-
cja lub chelatowanie) oraz takie polaczenie migdzy A-H i B zawiera atom wodoru
tworzacy wigzanie z A. Zgodnie z taka definicjg, praktycznie kazda tréjka atomow
A, B oraz H moze by¢ zaklasyfikowana jako wigzanie wodorowe, jesli H znajduje sie
miedzy atomami A i B (w monografii [8] zastosowano inne oznaczenia niz takie,
jakie stosuje sie w tym przegladzie, A i B zamiast X1Y).

Podobnie szerszy zakres oddziatywan obejmuje definicja ostatnio zapropono-
wana przez Arunana i wspolpracownikow [32], zgodnie z ktéra wiazanie wodorowe
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jest oddzialywaniem przyciagajacym migdzy atomem wodoru czasteczki lub frag-
mentu czasteczki X-H, gdzie X jest bardziej elektroujemne niz H i atomem badz
grupg atomow w tej samej lub innej czasteczce i mamy $wiadectwo utworzenia wig-
zania wodorowego. Definicja ta przypomina definicje wcze$niej zaproponowana
przez Pimentela i McClellana. Jednak Arunan i wspotpracownicy podali szereg
dodatkowych objasnien i warunkéw do zaproponowanej definicji.

Wigzanie wodorowe bylo juz wielokrotnie opisywane w licznych monografiach
i artykulach przegladowych. Nie bedzie wigc tu szerzej omawiane. Nalezaloby jed-
nak zwroci¢ uwage na fakt, iz definicja Paulinga dopuszczata tylko jednoatomowe
centra akceptorowe posiadajace co najmniej jedng wolng pare elektrondéw. Dwie inne
definicje tutaj wymienione dopuszczajg istnienie tzw. wielo-centrowych akceptoréw
protonu, a piszac szerzej, akceptorami mogg by¢ uklady ,,bogate w elektrony” dzia-
tajace jako zasady Lewisa. Moga to by¢, na przyklad, elektrony 7 acetylenu lub jego
pochodnych, wszelkie uktady posiadajace tzw. wigzania podwdjne, pierécienie ben-
zenowe i inne uklady aromatyczne. Oddzialywania typu X-H...7 stanowig ogromng
pod-grupe wigzan wodorowych [31]. W strukturach krystalicznych bardzo czesto
wystepuja oddzialywania typu C-H...7 réwniez zaliczane do wigzan wodorowych
[33].

Schemat 4 prezentuje grafy molekularne dwdch ostatnio analizowanych ukfa-
doéw: CH;...CH, i CH,...HF [34]. W pierwszym przypadku elektrony 7 jonu
cyklopentadienylowego pelnia role zasady Lewisa (s akceptorem protonu), C-H
acetylenu jest wigzaniem donorowym, mamy wiec do czynienia z wigzaniem wodo-
rowym typu C-H...7. Czasteczka acetylenu jest prostopadta do pierscienia aroma-
tycznego, caty ukfad charakteryzuje sie symetrig C, . Mozna tu zaobserwowac piec
réwno-cennych, ze wzgledu na symetri¢ ukiadu, $ciezek wigzania miedzy atomem
wodoru (wigzaniem donorowym) oraz pigcioma atomami wegla jonu C.H; . Teoria
AIM prezentuje innego typu rozklad elektronéw dla ukltadéw o zaburzonej symetrii
[34], w przypadku uktadu C H,...HF czasteczka fluorowodoru nie jest prostopadta
do pierécienia benzenowego. Sciezka wigzania laczy atom wodoru czgsteczki HF
z punktem krytycznym jednego z wigzan CC pierscienia benzenowego. Podobnie
w przypadku C H,...HE atom wodoru pofaczony jest z BCP wigzania CC etylenu
(Schemat 4), czyli wystepuje tu wigzanie wodorowe typu FH...w. Warto zaznaczy¢,
ze dla tego ostatniego ukladu, punkt krytyczny wigzania CC etylenu ,,symuluje”
pojedyncze centrum akceptorowe poniewaz istnieje jedna $ciezka wigzania Iaczaca
donor protonu z akceptorem protonu. Najczesciej Sciezki wigzania tacza dwa atrak-
tory (atomy). Tak jest w przypadku wigzan chemicznych, a takze niewigzacych
oddzialywan typu atom-atom. Przykladem jest kompleks acetylen-woda (Sche-
mat 3) gdzie obserwujemy $ciezki wigzania dla typowych wigzan chemicznych
oraz $ciezke H...O dla miedzyczasteczkowego wigzania wodorowego (C-H...O).
W przypadku wigzan wodorowych typu X-H...m obserwujemy $ciezki typu
H..BCP, np. CH,...HF lub wiele réwno-cennych $ciezek typu H...Y, np. C.H. ...
CH,.
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Schemat 4. Grafy molekularne C.H,"...C,H, (z lewej) i C,H,...HF (z prawej).
Scheme 4.  Molecular graphs of C.H,...C,H, (left) and C,H,...HF (right). Adapted with permission from
[34]. Copyright (2010) American Chemical Society.

Elektrony o wodoru czasteczkowego moga réwniez pelni¢ role akceptora pro-
tonu w wigzaniach wodorowych, takie oddzialywania mozna oznaczy¢ jako X-H...c
[35]. Wodor jest znacznie stabsza zasadg Lewisa niz ukltady nt-elektronowe, dlatego
wigzania wodorowe typu X-H...o nalezg do stabych oddzialywan. Poréwnano
uklady z oddzialywaniami typu X-H...7, gdzie akceptorem protonu byty elektrony
7 acetylenu z ukladami o takich samych donorach protonu, gdzie zasadg Lewisa
byla czasteczka H, [35]. Regularnie, oddziatywania X-H...w charakteryzowaly sie
wieksza mocg od analogicznych oddziatywan typu X-H...o. Jednak w skrajnych
przypadkach, wigzan wodorowych X-H...o wspomaganych tadunkiem, mozna je
zaklasyfikowa¢ do silnych oddzialywan. Schemat 5 prezentuje grafy molekularne
dwoch uktadow, gdzie wystepujg wigzania typu X-H...o: FH...H, oraz HOH"...
H,. W obydwu przypadkach punkty krytyczne wigzan donorowych (F-H i O-H)
majg charakterystyki odpowiadajace typowym wigzaniom kowalencyjnym, ujemne
wartosci laplasjanu gestosci elektronowej w punkcie krytycznym oraz konsekwent-
nie catkowitej gestosci energii elektronowej w punkcie krytycznym, V?p, i H,,
(jesli V?p, <0 to H, <0 co jest konsekwencja réwnan 2 i 3). W przypadku uktadu
FH...H, obserwujemy dodatnie wartosci V?p, , i H,, dla BCP kontaktu miedzy-
czasteczkowego H...o. W przypadku ukladu H/OH"...H, i kontaktu H...o V?p, .,
ma dodatnig wartos¢, ale H, , jest ujemne co jest charakterystyczne dla oddziaty-
wan o czeg$ciowo kowalencyjnym charakterze.
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Schemat 5. Grafy molekularne FH...H, (a) oraz HOH*...H, (b).
Scheme 5. Molecular graphs of FH...H, (a) and H,OH"...H, (b).

Uklady pokazane na Schemacie 5 mozna zaliczy¢ do tych gdzie wystepuje wie-
lo-centrowy (dwu-centrowy) akceptor protonu, jest to czasteczka wodoru. Punkt
krytyczny wigzania H-H symuluje w obu przypadkach jedno-centrowa zasade
Lewisa, poniewaz istnieje tu $ciezka wigzania typu H...BCP.

Uklady z wigzaniem wodorowym, gdzie dla punktu krytycznego kontaktu
wodor-akceptor protonu obserwowana jest ujemna warto$¢ H, ., charakteryzuja sig
energiami wigzania zwykle wiekszymi niz 10 kcal/mol (tzw. binding energy utoz-
samiane z energig wigzania wodorowego). W przypadku H OH"...H, energia taka
obliczona na poziomie MP2/6-311++G(3df,3pd) wynosi tylko 5,2 kcal/mol. Jednak
jest to oddzialywanie mocniejsze od wielu typowych wigzan wodorowych, przykta-
dowo w dimerze wody energia taka wynosi ok. 4,5 kcal/mol.

W przypadku oddziatywan typu kwas Lewisa-zasada Lewisa, jedna z cech cha-
rakterystycznych jest transfer fadunku elektronowego z zasady Lewisa do kwasu.
Mozna taki transfer zaobserwowa¢ réwniez dla wigzan wodorowych typu X-H...o.
W przypadku omawianych tu ukladéw, FH...H, oraz H,OH"...H, taki transfer
wynosi odpowiednio 0,139 i 0,308 fadunku elektronowego, warto zaznaczy¢, ze dla
dimeru wody z wigzaniem wodorowym typu O-H...O taki transfer wynosi tylko
~0,02 ladunku elektronowego. Oddzialywanie X-H...o ,zubaza w elektrony” wig-
zania C=C i H-H w czgsteczkach acetylenu i wodoru w uktadach FH...H, oraz
H,OH"...H, prowadzac do ostabienia i wydtuzenia tych wigzan. Obliczenia MP2/6-
311++G(3df,3pd) pokazuja dtugosci wigzanh C=C i H-H réwne 1,211 A i 0,737 A
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w izolowanych czgsteczkach acetylenu i wodoru a w ukfadach z oddzialywaniem
X-H...o- 1,216 A 10,747 A.

Schemat 6. Graf molekularny uktadu C,H;... C,H,.
Scheme 6. Molecular graph of C,H;... C,H,.

Wczeéniej analizowane przypadki dotyczyly wiazan wodorowych z wielo-cen-
trowymi akceptorami protonu. Czy mozliwe sg przypadki wielo-centrowych dono-
réw protonu? Schemat 6 pokazuje graf molekularny takiego ukladu z wielo-centro-
wym wigzaniem o charakterze kowalencyjnym i dzialajgcym jako donor protonu,
akceptor jest tutaj dwu-centrowy. Jest to uklad dwdch czasteczek acetylenu z usy-
tuowanym miedzy nimi protonem [36]. Proton znajduje sie blizej jednej z czgste-
czek acetylenu tworzgc uklad jonowy C H; dzialajacy jako donor protonu, druga
czasteczka jest jego akceptorem. Obserwujemy dwie $ciezki wigzania typu H...BCP,
gdzie punkty krytyczne odpowiadaja wigzaniom C=C w czgsteczkach acetylenu. Dla
jednego z punktéw krytycznych V?p, . ma warto$¢ ujemng jak dla typowego wigza-
nia kowalencyjnego, dla drugiego z punktéw krytycznych V?p, > 0lecz H, , <O0.
Drugie z oddziatywan ma cechy silnego wigzania wodorowego. Odlegtosci H...BCP
wynosza tu 1,269 A i 1,720 A. Ciekawe jest to, iz uklad ten byl poczatkowo badany
wylacznie teoretycznie [36], a pézniej zbadano go réwniez eksperymentalnie [37].
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Tabela 1. Klasyfikacja wigzan wodorowych
Table 1. The classification of hydrogen bonds

Wigzanie wodorowe Charakterystyka Przyktady
Jedno-centrowy donor proton | Uktady zgodne z definicjg Paulinga O-H...O,N-H...O,N-H...N
ijedno-centrowy akceptor Donor X o niskiej elektroujemnosci C-H...0,C-H...N,C-H...S

Akceptor Y o niskiej elektroujemnosci O-H...C,N-H...C
X 1Y o niskiej elektroujemnosci C-H...C
X-H...H-Y N-H...H-Re, C-H...H-C,
(wigzanie diwodorowe) O-H...H-Be
Wielo-centrowy akceptor Wielo-centrowy akceptor protonu X-H...m,X-H...0
i/lub donor protonu Wielo-centrowe akceptor i donor protonu | 7-H...7, 7-H...0,
o-H...o
Wielo-centrowy donor protonu m-H...O

Zaproponowano klasyfikacje wigzan wodorowych w oparciu o cechy donoréw
i akceptoréw [38]. Tabela 1 przedstawia taka klasyfikacje. Obok przypadkow weze-
$niej tutaj analizowanych obserwujemy miedzy innymi takie wigzania wodorowe
jak 7-H...olub 7-H...O. Na przyklad, pierwsze z oddzialywan wystepuje w ukladzie
CH;...H, drugie w CH;... OH,.

4. WIAZANIE DIWODOROWE

Wigzanie diwodorowe mozna traktowaé jako szczegdlny przypadek wigza-
nia wodorowego, w ktérym akceptorem protonu jest atom wodoru z nadmiarem
tadunku ujemnego [39]. Czesto oddzialywanie to jest oznaczane jako X-H*™..."H-Y
aby podkresli¢, iz wystepuje tu typowe, jak w zwyklym wigzaniu wodorowym, wigza-
nie donorowe X-H z nadmiarowym tadunkiem dodatnim na atomie wodoru. Drugi
atom wodoru petni tu role akceptora protonu. Mozna przewidzie¢, iz wodorki metali
moga by¢ w tym przypadku zasadami Lewisa poniewaz charakteryzuja si¢ ujemnym
fadunkiem na atomach wodoru. Rzeczywiscie pierwsze badania dotyczace wigzan
diwodorowych dotyczyly struktur krystalicznych metali przejsciowych, w ktorych
wystepowaly typowe wigzania donorowe, O-H i N-H a akceptorem protonu byt
woddr zwigzany z metalem przejsciowym, lub atomem boru [40]. Rysunek 1 przed-
stawia fragment takiej struktury, gdzie wystepuje typowe wigzanie donorowe N-H
a akceptorem protonu jest ujemnie natadowany atom wodoru zwigzany z atomem
renu [41]. Pdzniejsze badania dotyczyly réznorodnych wigzan diwodorowych, nie-
koniecznie woddr pelniacy role zasady Lewisa musi by¢ polgczony z metalem lub
atomem boru. Czesto wystarcza, aby dwa bezposrednio oddzialujgce atomy wodoru
mialy rézny co do znaku tadunek. Stwierdzono nawet istnienie wigzan diwodoro-
wych typu C-H...H-C [42].

Badania dotyczace struktur krystalicznych wskazaly, iz typowe kontakty H...H
w wigzaniach diwodorowych mieszcza si¢ w zakresie 1,7-2,2 A [43]. Jest to czesto
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tylko nieznacznie mniej, niz suma promieni van der Waalsa dla dwdch atomow
wodoru (~2,2-2,4 A). Nalezy jednak pamieta¢, iz wigzanie wodorowe jest w znacz-
nym stopniu dalekozasiegowym oddzialywaniem, czyli oddzialuje znacznie poza
sume promieni van der Waalsa [31]. Udowodniono, przeprowadzajac dekompozy-
cje energii oddzialywania dla ukladéw z wigzaniem diwodorowym, iz oddziatywa-
nie elektrostatyczne jest tutaj dominujacym wktadem przyciagajacym, podobnie jak
dla typowych wigzan wodorowych [44]. Jest to kolejny dowodd na to, iz wigzanie
diwodorowe jest szczegdlnym przypadkiem wigzania wodorowego.

02

ol Pi2

Rysunek 1. Fragment struktury krystalicznej kompleksu indolu, na rysunku zaznaczono wigzanie diwodo-
rowe N-H...H-Re.

Figure 1. The part of the crystal structure of the complex of indole, the N-H...H-Re dihydrogen bond is
indicated. Reprinted with permission from [41]. Copyright (2000) Elsevier.

Badania teoretyczne wigzan diwodorowych wykazaly iz nie sg to oddziatywania
zaniedbywalne. Przyktadowo, dla wielu uktadéw modelowych, np. LiH...HE, NaH...
HF uzyskano energie wigzgce przekraczajace 10 kcal/mol [45]. Przeprowadzono
réwniez obliczenia dla ukladéw zbadanych eksperymentalnie, obliczenia DFT dla
komplekséw molibdenu i wolframu wskazaly réwniez energie wiazace przekracza-
jace 10 kcal/mol [46].

Wigzania wodorowe charakteryzujg si¢ ogromng réznorodnoscig. Desiraju
wskazuje, iz s3 to oddzialywania ,,bez granic” [47], to znaczy bardzo silne wigza-
nia wodorowe, o krotkich kontaktach proton-akceptor (H...Y) wykazujg wiele cech
typowych dla wigzan chemicznych, czyli mamy tu w duzym stopniu zaznaczony
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kowalencyjny charakter oddzialywania i obserwujemy dominujgcy wklad energii
delokalizacji oddziatywania (patrz réwnanie 1) [48]. W przypadku bardzo stabych
wigzan wodorowych, dominujagcym wkladem jest energia dyspersyjna tak jak dla
kontaktow van der Waalsa [47]. Podobne relacje znaleziono dla wigzan diwodoro-
wych, istnieje szerokie spektrum tych oddzialywan, od kowalencyjnych z natury do
stabych, gdzie energia dyspersyjna zaczyna by¢ dominujacym wkladem przyciagaja-
cym [49]. Schemat 7 przedstawia graf molekularny uktadu CLOH"...HBeH z bardzo
silnym wigzaniem diwodorowym [50].

Cl

Cl

Schemat 7. Graf molekularny ukladu CL,OH"...HBeH.
Scheme 7. Molecular graph of Cl,OH"..HBeH. Reprinted with permission from [50]. Copyright (2005)
American Chemical Society.

W przypadku tego ostatniego energia wiazaca wynosi 22,7 kcal/mol (obliczenia
na poziomie MP2/aug-cc-pVDZ z uwzglednieniem poprawki BSSE), miedzycza-
steczkowa odleglo$¢ H...H wynosi 1,05 A, czyli tak jak dla typowych wigzan kowa-
lencyjnych, przeniesienie fadunku elektronowego z zasady Lewisa (BeH,) do kwasu
Lewisa (CLLOH") wynosi 353 milielektrony, o rzad wielkosci wiecej niz dla typo-
wych oddzialywan miedzyczasteczkowych. Rezultaty te wskazujg na silnie kowa-
lencyjny charakter oddzialywania. Podobnie dekompozycja energii oddzialywania
dla uktadu CL,OH*...HBeH pokazuje nastepujgcy udziat poszczegdlnych wkiadéw
energetycznych: El, EX, DEL i CORR (réwnanie 1), -13,3, +33,8, -43,1, -6,4 kcal/
mol. Dominujacy udzial energii delokalizacji potwierdza kowalencyjny charakter
oddzialywania.

Obok teorii AIM, inna topologiczna metoda jest w ostatnich latach coraz czes-
ciej stosowana do analizy réznych oddzialywan. Jest to metoda oparta na elektrono-
wej funkcji lokalizacji (ang. the electron localization function) wprowadzonej przez
Becke i Edgecombe [51]. Metoda opracowana w oparciu o te funkcje jest czesto
okreslana skrotem ELF [52]. Analiza ELF roznych ukladéw, w ktérych wystepuja
wigzania diwodorowe informuje réwniez o delokalizacji elektronéw w oddziatuja-
cych poduktadach [53, 54].
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5. WIAZANIE WODORKOWE
(ODWROTNE WIAZANIE WODOROWE)

Zwykle, w typowych wiazaniach wodorowych, ktére sa zgodne z definicja
Paulinga, wodor z nadmiarowym tadunkiem dodatnim znajduje si¢ miedzy dwoma
elektroujemnymi atomami. Istniejg oddzialywania, gdzie woddr z nadmiarowym
fadunkiem ujemnym znajduje si¢ miedzy dwoma elektrododatnimi atomami,
poczatkowo takie oddzialywania nazwano ,,odwrotnymi wigzaniami wodorowymi”
(ang. inverse hydrogen bonds) [55], pozniej stosowano termin ,wigzania wodor-
kowe” (ang. hydride bonds) [14], poniewaz wodorki pelnig tu rol¢ zasad Lewisa.
W tym przegladzie bedzie stosowany ten drugi termin, poniewaz pierwszy czasami
stosowany jest rowniez do specyficznych wigzan wodorowych, tzw. blue-shifting
hydrogen bonds [56] (ze wzgledy na ramy tego przegladu blue-shifting hydrogen
bond nie bedzie tu omawiane).

Pierwsze obliczenia dla wigzann wodorkowych przeprowadzono w latach 90.
ubieglego wieku, dotyczyty one takich uktadéw jak, Li-H...Li-H, H-Be-H...Li-H,
H-Be-H...Li-CH, i H-B - (H), ...Li-H [55]. Energia wigzaca obliczona na poziomie
MP2/6-311++G(d,p) (uwzgledniono poprawke BSSE) dla tych uktadéw wynosi
odpowiednio 23,1, 5,3, 5,1 oraz 45,6 kcal/mol. W przypadku Li-H...Li-H mamy dwa
réwnolegte dipole, dla kompleksu H-B - (H), ...Li-H oddzialywanie jest wspoma-
gane fadunkiem. W dwoch pozostatych przypadkach energia wiazaca wynosi okoto
5 kcal/mol, tak jak dla typowych wigzan wodorowych o $redniej mocy.

Prowadzono réwniez obliczenia dla bardzo silnych wigzan wodorkowych
[14], role zasady Lewisa pelnit tu wodorek berylu, natomiast jony Li*, Na* i Mg**
role kwaséw Lewisa. Analizowano nastepujgce uklady: H-Be-H...Li*, H-Be-H...
Na* i H-Be-H...Mg*". Energie wiaZzace obliczone na poziomie MP2/aug-cc-pVQZ
(uwzgledniono poprawke BSSE) wynosily odpowiednio 18,3, 11,7 i 59,7 kcal/mol.
We wszystkich przypadkach zaobserwowano znaczacy udzial energii delokaliza-
cji. Przykltadowo dekompozycja energii oddzialywania dla ukladu H-Be-H...Mg*
pokazuje nastepujacy udzial poszczegolnych wkladow (patrz réwnanie 1): El (-28,5
kcal/mol), EX (+16,0 kcal/mol), DEL (-52,2 kcal/mol) i CORR (-0,5 kcal/mol).

Istnieja nieliczne prace dotyczace wigzan wodorkowych, przyktadowo tego typu
oddzialywanie zaobserowano w strukturze krystalicznej zawierajacej zwiagzek niobu
[57]. Fragment takiej struktury prezentuje Rysunek 2. W oddziatywaniu B-H... Na*
jon sodu pelni rolg kwasu Lewisa, natomiast wodor zwigzany z borem jest ujemnym
centrum zasady Lewisa. Odleglo$¢ H... Na* wynosi tutaj 2,17 A.
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Rysunek 2. Fragment struktury krystalicznej zawierajacej zwiazek niobu.
Figure 2. The part of the crystal structure containing niobium compound. Reprinted with permission from
[57]. Copyright (1998) American Chemical Society.

6. WIAZANIE HALOGENOWE

Fluorowce charakteryzujg sie duzg elektroujemnoscia i dlatego nalezaloby sie
spodziewa¢ iz pelnig one role zasad Lewisa w roznego rodzaju oddzialywaniach.
Jednakze zaobserwowano, iz atomy chlorowcdéw polaczone z atomem wegla (przyj-
miemy tu oznaczenie C-X dla tego typu wigzan chemicznych) oddzialujg czesto
z elektroujemnymi centrami takimi jak na przyktad tlen czy azot [58]. Zatem atomy
chlorowcéw, co moze zaskakiwac¢, pelnia role kwaséw Lewisa. W literaturze w rézny
sposdb oznaczane sg takie oddzialywania, C-Hal...Y albo C-X...Y. X (albo Hal) ozna-
cza, atom chloru, bromu lub jodu [12]. Oddzialywanie tego typu nazwano wigza-
niem halogenowym. Wigzanie C-F nie uczestniczy w oddzialywaniach jako kwas
Lewisa. Interesujace jest to dlaczego elektroujemne chlorowce mogg oddziatywa¢
z zasadami Lewisa. Jeden z modeli zaklada, iz jest to spowodowane anizotropig roz-
kfadu gestosci elektronowej wokot chlorowca (Schemat 8) [59]. Juz we wczesnych
pracach ubieglego wieku wskazywano na tzw. anizotropi¢ promieni van der Waalsa
chlorowcéw [60]. Anizotropia rozkladu tadunku elektronowego, ktéra moze by¢
przyblizona elipsoidg obrotows, jest przyczyna tego, iz w kierunku prostopadtym
do wigzania C-X obserwujemy nadmiar tadunku ujemnego. Zgodnie z kierun-
kiem tego wigzania wystepuje niedobor elektronéw, czyli nadmiar fadunku dodat-
niego. Z tego powodu uklady zawierajace wigzanie C-X, zgodnie z jego kierunkiem
oddzialuja jako kwasy Lewisa. Zaobserwowano, iz wigzania halogenowe C-X...Y s3
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kierunkowe i liniowe, badz kat tego wigzania nieznacznie odbiega od 180° co jest
zgodne z modelem. W kierunku prostopadlym do wigzania chlorowiec oddzialuje
jako zasada Lewisa, moze wtedy uczestniczy¢ w oddziatywaniach z kwasami Lewisa
a w szczegolnosci w wigzaniach wodorowych.

Kwas Lewisa

wiazania wodorowe

J

=5

Zasada Lewisa
C _— +5 «——
wiazania halogenowe

Schemat 8.  Anizotropia rozkladu gestosci elektronowej wokol atomu chlorowca
Scheme 8. Anisotropy of the electron charge distribution around the halogen atom

Interesujace jest to dlaczego chlor, brom i jod uczestnicza w wigzaniach haloge-
nowych jako kwasy Lewisa natomiast fluor tak nie oddzialuje. Wydaje si¢, iz zjawisko
to wyjasnia zaproponowana w ostatnich latach przez Politzera i wspotpracownikow
koncepcja ,dziury ¢” (o-hole) [61-63]. Zgodnie z tg koncepcja w przypadku wig-
zan C-X (X=Cl, Br, I) obserwujemy dodatni potencjal elektrostatyczny na atomie
X zgodnie z kierunkiem wigzania C-X, ujemng wartos¢ potencjalu obserwujemy
w kierunku prostopadlym do tego wigzania. Przyktadowo, w przypadku czasteczki
CF,CI obserwujemy dodatni potencjal na atomie chloru (wzdtuz wigzania C-ClI),
ten rejon dodatniego potencjalu zostal nazwany ,,dziurg ¢”. Ujemny potencjat obser-
wujemy na atomach fluoru oraz wokot atomu chloru w kierunku prostopadlym do
wigzania C-X [61]. Analogiczne rezultaty otrzymano dla atoméw bromu i jodu,
w czgsteczkach CF,Br i CE,L, jednak ,,dziury 0” s3 tu odpowiednio wieksze i ,bar-
dziej dodatnie” [61].

Koncepcja ,,dziury ¢” thumaczy dodatkowo przyczyny wystepowania tego zja-
wiska. Politzer i wspdtpracownicy analizowali czgsteczki CFX (gdzie X=F, Cl, Br, I)
[61]. W tych czasteczkach kazdy atom X uczestniczy w wigzaniu o, oraz posiada
trzy niezwigzane pary elektronéw, dwie pary to orbitale p, prostopadle do wigza-
nia C-X, trzecia para to formalnie orbital typu s, jednak ten ostatni jest w pewnym
stopniu zhybrydyzowany z udzialem typu p wzdluz wigzania C-X. Ten udzial typu
p wzdiuz C-X wynosi odpowiednio dla atoméw F, Cl, Br oraz I, 24,9, 12,0, 8,5 oraz
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8,4%. Wigkszy udzial p w hybrydyzacji powoduje wigksza redukcje ,,dziury o’ czyli
dodatniego potencjalu. W przypadku X=F nastepuje calkowita redukcja, a zatem
fluor nie moze uczestniczy¢ w wigzaniach halogenowych jako kwas Lewisa. Catko-
wita redukcja w przypadku atomu fluoru (X=F) to nie tylko efekt wiekszego udziatu
orbitalu p w opisanej wyzej hybrydyzacji, takze polaryzacja wigzania C-X jest wiek-
sza jesli X=F, innymi stowy elektrony wigzania o, s3 w wiekszym stopniu ,,Sciggane”
na atom fluoru niz w przypadku innych chlorowcéw. Populacja elektronéw o, na
atomie X wynosi dla atoméw E Cl, BriI, odpowiednio 71,4, 53,1, 49,4, 45,7%. Autor
tego przegladu odsyta do odpowiednich artykutéw Politzera i wspotpracownikéw,
gdzie znajduje sie doktadny opis koncepcji ,,dziury 6” [61-63].

Koncepcje anizotropii rozktadu gestosci elektronowej oraz ,,dziury sigma” znaj-
duja potwierdzenie w danych eksperymentalnych. Analiza wigzan halogenowych
w strukturach krystalicznych pokazuje, Ze sg to przede wszystkim uklady liniowe
badz nieznacznie odbiegajgce od liniowosci. Przykladowo, Rysunek 3 pokazuje frag-
ment struktury krystalicznej chloro-pochodnej pirolu z zaznaczonym wiazaniem
halogenowym typu C-CL...O [64].

Przeprowadzono liczne obliczenia dotyczace ukladéw z wigzaniem halogeno-
wym wiaczajac do analizy dekompozycje energii oddziatywania. Wnioski odnosnie
natury tych oddzialywan nie sg jednoznaczne. Niektore z prac wskazujg na kowalen-
cyjny charakter tego typu oddzialywan [65], poniewaz obserwowany jest znaczacy
udzial energii polaryzacji i energii przeniesienia tadunku. Inne prace informuja
o elektrostatycznej naturze wigzan halogenowych [62]. Trudno o jednoznaczne
wnioski, poniewaz rézne modele dekompozycji energii oddziatywania w rézny spo-
sob definiujg poszczegolne wklady energetyczne. Istotne jest to, iZ zgodnie z mode-
lem ,,dziury 0” oraz zdaniem Politzera i wspdtpracownikéw wigzanie halogenowe
jest przede wszystkim oddziatywaniem elektrostatycznym [61-63]. Interesujace jest
to, w jakim stopniu nastepuje przeniesienie fadunku elektronowego z kwasu Lewisa
do zasady Lewisa w przypadku wigzan halogenowych bowiem dla wigzan wodoro-
wych takie przeniesienie nastepuje w wigkszym stopniu dla ukladéw z silniejszymi
oddzialywaniami [24]. Przykladowo, obliczenia dla komplekséw bromobenzenu
z roznymi zasadami Lewisa wskazuja, ze wystepuje tu sytuacja podobna jak dla
wigzan wodorowych [66]. Dla wigzan halogenowych $redniej mocy przeniesienie
wynosi kilka milielektrondw, jest mniejsze niz 10 me. Dla ukltadéw wspomaganych
tadunkiem przeniesienie jest znacznie wigksze, dla uktadu C H,Br...OH wynosi 131
me (obliczenia na poziomie MP2/aug-cc-pVDZ).
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Rysunek 3. Fragment struktury krystalicznej chloro-pochodnej pirolu. Widoczne wigzania halogenowe typu
C-ClL..0.
Figure 3. The part of the crystal structure of the chloro derivative of pyrrole. It is possible to see C-Cl...O

halogen bonds. Reprinted with permission from [64]. Copyright (2007) Elsevier.

Wigzania dihalogenowe to szczegoélny przypadek wigzan halogenowych. Chlo-
rowiec moze petnic¢ role centrum kwasu lub zasady Lewisa, czyli mozliwe sg polacze-
nia typu X...X [67]. Schemat 9 pokazuje mozliwe typy takich polaczen. W drugim
z przypadkoéw, przedstawionych na schemacie, wigzania C-X oddzialujacych pod-
ukladéw powinny by¢ w przyblizeniu prostopadle zgodnie z modelem anizotropii
rozkladu tadunku elektronowego wokot chlorowca. Rysunek 4 pokazuje przyklad
struktury krystalicznej, gdzie wystepuja oddzialywania C-I..I-C. Atom jodu tej
samej czasteczki tetratiofulwenu oddzialuje jednoczesnie jako kwas i jako zasada
Lewisa.

r, S 02
max —
C 92 ___/-\ C
© "0 \/\f J
-5 TImin 04 ‘\/\ c c
typel: 04 =0, type Il: 64 = 90°, 6, = 180°

Schemat 9.  Dwa przypadki kierunkowosci wigzan halogenowych.
Scheme 9.  Two cases of the directionality of dihalogen bonds. Reprinted with permission from [67].
Copyright (2004) American Chemical Society.
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Rysunek 4.  Fragment struktury krystalicznej pochodnej tetratiofulwalenu z wigzaniami dihalogenowymi
typu C-I..I-C.

Figure 4. The part of the crystal structure of the tetrasubstituted tetrathiafulvalene with C-I...I-C dihalogen
bonds. Reprinted with permission from [67]. Copyright (2004) American Chemical Society.

7. WIAZANIE HALOGENOWO-WODORKOWE

Wigzanie halogenowo-wodorkowe, oznaczane jako C-X...H-Y, moze by¢ trak-
towane jako szczegolny typ wigzania wodorkowego albo jako szczegdlny typ wia-
zania halogenowego, wykazuje bowiem cechy obydwu oddziatywan [15]. W tym
przypadku chlorowiec X jest centrum kwasowym Lewisa, wodor zas centrum zasa-
dowym. Analizowano teoretycznie uktady gdzie wystepuje wigzanie halogenowo-
wodorkowe [15]. S to z reguty stabe oddziatywania, energie wigzace nie przekraczaja
4 kcal/mol. Przyktadowo dla uktadu F,CCl...HLi energia wigzaca wynosi 3,5 kcal/
mol (obliczenia na poziomie MP2/aug-cc-pVTZ, uwzgledniono poprawke BSSE).
Dekompozycja energii oddzialywania dla tego ukladu i podobnych wskazuje na
elektrostatyczny charakter wigzania halogenowo-wodorkowego z pewnym, znacz-
nie mniejszym udzialem delokalizacji i dyspersji. Przeszukanie bazy Cambridge
Structural Database (CSD) [68] pokazuje tylko trzy struktury krystaliczne gdzie jest
prawdopodobne istnienie wigzan halogenowo-wodorkowych [15] (w bazie CSD
znajduja si¢ dane dotyczace ponad po6l miliona struktur krystalicznych zwigzkow
organicznych i metalo-organicznych).
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Rysunek 5 pokazuje mape konturowg gestosci elektronowej uktadu F,CCl...
HLA. Jest to przekrdj zawierajacy atomy C, Cl, H i Li. Widoczne sg atraktory, izolinie
odpowiadajace jednakowej gestosci elektronowej, $ciezki wigzan (kolor czerwony)
oraz linie gradientu gestosci elektronowej.

i
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Rysunek 5. Mapa konturowa gestosci elektronowej uktadu F,CCL...HLi.
Figure 5. Contour map of the electron density of the complex F,CCl...HLi. Adopted with permission from
[15]. Copyright (2006) American Chemical Society.

8. ROZNORODNOSC ODDZIAEYWAN KWAS LEWISA - ZASADA LEWISA

W tym przegladzie rozpatrywano tylko wybrane oddzialywania typu kwas Lewi-
sa—zasada Lewisa. Przykladowo, koncepcja ,,dziury-0” poczatkowo zastosowana do
wyjasnienia natury wigzain halogenowych zostata rozszerzona i w zasadzie mozna
za jej pomoca wyjasni¢ mechanizmy innego rodzaju oddzialywan [69]. Zaobserwo-
wano wystepowanie dodatnich obszaréw potencjalu elektrostatycznego dla elektro-
ujemnych pierwiastkow siarkowcow, w ten sposob takie pierwiastki jak tlen, siarka,
czy selen moga oddzialywa¢ zaréwno jako kwasy jak i jako zasady Lewisa, poniewaz
charakteryzuja si¢ ujemnymi i dodatnimi obszarami potencjalu elektrostatycznego
[70]. W ten sposéb ,podobne przyciaga podobne”, Politzer i wspotpracownicy
podajg przyktad dimeru CLS gdzie istnieje kontakt migdzyczasteczkowy S...S oraz
inne dimery niedotyczgce juz siarkowcéw, np. dimery HOBr i FH,As odpowiednio
z kontaktami migdzyczasteczkowymi Br...Br oraz As...As. Interesujace sg ostatnie
prace Scheinera i wspolpracownikéw [71-73], gdzie autorzy rozpatrujg oddziatywa-
nia typu P...P, N...N, N...P oraz N...S, ktdére réwniez mogg by¢ zaklasyfikowane jako
oddziatywania kwas Lewisa-zasada Lewisa.
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PODSUMOWANIE

Podsumowujac warto nadmieni¢, iz w ostatnich latach wzroslo zaintereso-
wanie tzw. oddzialywaniami niekowalencyjnymi (ang. noncovalent interactions),
o czym $wiadczy rosnaca liczba publikacji. Jak juz pisano w czgsci wstepnej tego
przegladu, okreslenie ,,oddzialywania niekowalencyjnie” moze by¢ troche mylace.
Jesli ten termin obejmuje wszystkie oddzialywania, ktdre nie s wigzaniami che-
micznymi, wtedy nalezaloby rozpatrywaé réwniez takie uklady jak dwa atomy helu,
czy dimer metanu. Takie uklady sa stabilizowane przez oddzialywania dyspersyjne.
Zdaniem autora tego przegladu mozna méwi¢ o pewnej pod-grupie oddziatywan
niekowalencyjnych, gdzie oprocz dyspersyjnych, istotne sg inne oddzialywania
przyciggajace. Sa to oddzialywania elektrostatyczne, przeniesienia tadunku i polary-
zacyjne. I znéw termin oddzialywania niekowalencyjne moze by¢ tu troche mylacy,
poniewaz w przypadku oddziatywan, ktére nie sa typowymi wigzaniami chemicz-
nymi oddzialywania polaryzacyjne i przeniesienia fadunku utoZsamiane sg z kowa-
lencyjnym charakterem. Termin oddziatywania typu kwas Lewisa-zasada Lewisa
wydaje si¢ odpowiedni z nastgpujacych powoddw. Informuje, iz donor elektronow
oddzialuje z akceptorem elektrondéw czyli, iz dla takiego oddziatywania moze naste-
powalé przeniesienie fadunku elektronowego. Z tym efektem wigzg sie inne niz
dyspersyjne oddzialywania przyciagajace. W przypadku oddzialywan kwas Lewi-
sa—zasada Lewisa obserwujemy ,kontakt” miedzy dodatnio i ujemnie naladowa-
nymi centrami. Nawet jesli trudno zaobserwowac tego typu kontakt, ze wzgledu na
niejednoznaczno$ci w wyznaczeniu tadunkéw na atomach, to zgodnie z koncepcja
»dziury ¢” obserwujemy oddzialywanie obszaréw o dodatnim i ujemnym obszarze
potencjalu elektrostatycznego.
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