1. Общая характеристика галогенов.

К элементам VII (в новой номенклатуре ЮПАК она обозначена как 17 группа) относятся фтор (F), хлор (Cl), бром (Br), иод (I), астат (At). Название этих элементов - галогены (греч. "рождающие соли") - обусловлено тем, что большинство их соединений с металлами представляют собой типичные соли (KCl, NaCl и т.д.). 

Многие соединения галогенов, например, поваренная соль (от лат. sal) известны людям с незапамятных времен. Соляную кислоту (лат. spiritus salis) впервые выделили алхимики сухой перегонкой купоросов, квасцов и поваренной соли. Свободный хлор (от греч. сhloros - желто-зеленый) был получен Карлом Шееле (1742-1786) действием соляной кислоты на пиролюзит (MnO2). Долгое время его называли окисленной муриевой кислотой, считая оксидом элемента мурия (от греч. muria - рассол). Взаимодействие хлора с раствором KOH изучал Клод Бертолле (1748-1822) - выделенный им хлорат калия до сих пор носит его имя. 

Проблема выделения свободного фтора (от греч. phthoros - гибель) волновала многие поколения химиков. Однако решить ее удалось лишь в 1886г. Муассану, получившему незначительные количества F2 электролизом HF.

Бром (от греч. bromos - зловонный) был открыт в 1825 г. Балларом из соляного рассола действием пиролюзита в кислой среде.

В 1811 г. из золы морских водорослей Бернаром Куртуа был получен иод (от греч. iodes - фиолетовый).

Астат 85Аt (иногда его называют астатином) получен бомбардировкой ядер висмута 
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.

Ввиду сильной радиоактивности химия соединений астата изучена недостаточно.

Электронная конфигурация и некоторые характеристики атомов галогенов приведены в табл.1.

Таблица 1.Некоторые характеристики атомов галогенов. 

	  

Атом
	Электронная
конфигурация
	Орбитальный атомный радиус, 
([image: image2.png]o



)
	Еср
Сродство к электрону
эВ (кДж/моль)
	Eион
Первая энергия
ионизации
эВ(кДж/моль)
	ЭО
Электроотрица-
тельность* ) 
	Устойчивые степени окисления

	9F
	[He]2s22p5
	0.39
	3.45(333)
	17.42(1682)
	4.1
	-1; 0

	17Cl
	[Ne]3s23p53d0
	0.73
	3.7 (348)
	12.97(1255)
	2.9
	-1;0;+1;+3;(+4); +5; (+6); +7.

	35Br
	[Ar]3d104s22p54d0
	0.85
	3.4(325)
	11.81(1143)
	2.8
	-1; 0; +1; +3; (+4); +5; +7.

	53I
	[Kr]4d105s25p55d0
	1.04
	3.1(295)
	10.47(1012)
	2.2
	-1; 0; +1;+3; +5; +7.


*) По шкале Олреда-Рохова. A.L.Allred, E.G.Rochow. J.Inorg.Nucl.Chem. 1958, 5, 264.

В основном состоянии атомы галогенов имеют электронную конфигурацию ns2np5, где n - главное квантовое число, или номер периода. По сравнению с атомами других галогенов у атомов фтора 2s2 и 2p5 электроны слабо экранированы от ядра, что приводит к высокой удельной (на единицу объема) электронной плотности и, соответственно, меньшему радиусу, большим значениям энергии ионизации и электроотрицательности. При переходе от фтора к иоду размер атомов и возможные координационные числа увеличиваются, а энергии ионизации и электроотрицательность (ЭО) уменьшаются.

Свойства фтора, как и других элементов второго периода (Li-F), отличаются от свойств более тяжелых элементов соответствующих групп. Например, сродство к электрону у фтора меньше, чем у хлора. Это связано с высокой электронной плотностью и сильным межэлектронным отталкиванием. При переходе от хлора к иоду сродство к электрону уменьшается из-за увеличения радиуса атома галогена. К особенностям фтора относится также высокая электроотрицательность, что приводит к тому, что для фтора из всех возможных степеней окисления -1, 0, +1, +3, +5, +7 характерны только две первых. Следует также отметить высокие по сравнению с другими галогенами энтальпии образования ионных и ковалентных фторидов. В случае ионных фторидов это обусловлено небольшим размером иона [image: image3.png]


, сильным кулоновским взаимодействием и, соответственно, высокой энергией кристаллической решетки. Высокая энтальпия образования ковалентных фторидов связана с малым радиусом атома фтора (табл.1), с большим по сравнению с другими галогенами перекрыванием атомных орбиталей и, значит, с более прочной ковалентной связью. Например, в молекулах NF3 и NCl3 энергии связи N-X составляют 272 и 193 кДж/моль, соответственно.

Галогены проявляют положительные степени окисления в соединениях с более электроотрицательными элементами, например, с фтором (ClF7, IF7, см.12) и кислородом (8, 9,11). Соединения, в которых атом галогена выступал бы как одновалентный катион Х+, неизвестны, поскольку энергетические затраты на ионизацию (табл.1) не компенсируются энергией кристаллической решетки и сольватации. Однако для иода и брома известны комплексные соединения, например, [image: image4.png][I(C5sH;N); 1" NO;



, в которых атом галогена находится в положительной степени окисления +1, +3 (см.3).

Астат по своим свойствам напоминает иод, например, идентифицированы соединения HAt, CH3At, BiAt, Ba(AtO3)2. Однако соединения с высшей степенью окисления At (VII) не получены.

Соединения, содержащие поликатионы галогенов [image: image5.png]x5, x5



и т.д. рассмотрены в12.3, а соединения, включающие анионные формы полигалогенидов [image: image6.png]X5, x5



- в12.4.
2. Строение молекул и физические свойства простых веществ.

В парообразном, жидком и твердом состояниях галогены построены из двухатомных молекул Х2. Для оценки энергий молекулярных орбиталей полезна информация об энергиях исходных атомных орбиталей.

На рис.1 представлено изменение  энергии ns- и np-атомных орбиталей для атомов элементов первого, второго, третьего и четвертого периодов периодической системы Д.И.Менделеева. 
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Рис.1. Энергия Е (эВ) ns- и np-атомных орбиталей атомов элементов 1-го, 2-го, 3-го 4-го периодов.

Энергии отрицательны, так как при взаимодействии положительно заряженного ядра и отрицательно заряженных электронов энергия выделяется. При переходе от Li к Ne растут заряд ядра, прочность связи с ядром 2s-электронов и их экранирующее действие на электроны 2p-орбиталей. Таким образом, в этом ряду разница энергии 2s- и 2p-орбиталей увеличивается. Эффект экранирования приводит к увеличению энергии 3s- и 3p-, 4s- и 4p-орбиталей и т.д., а главное, к уменьшению их разности по сравнению с 2s- и 2p-орбиталями: если для фтора разница в энергии орбиталей составляет 27.7 эВ, то для хлора - 11.6 эВ.

Существенное различие энергий 2s- и 2p-орбиталей у фтора, как и у кислорода, приводит к незначительному вкладу 2s-орбиталей в образование 3[image: image8.png]


 св. и 4[image: image9.png]


 разр молекулярных орбиталей. В результате на энергетической диаграмме молекулы F2 орбиталь 3[image: image10.png]


 св располагается ниже 1-[image: image11.png]


св -орбиталей (рис.2а).
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Рис.2. Схема энергетических диаграмм молекулярных орбиталей F2 (a) и Cl2 (б).

При переходе к молекулам Cl2 - Br2 - I2 из-за уменьшения разницы энергий Е(ns)-Е(np) в образовании 3[image: image13.png]


 св-орбиталей участвуют как ns-, так и np-орбитали, поэтому энергия 3[image: image14.png]


 св-орбитали оказывается выше энергий 1[image: image15.png]


 св-орбиталей (рис.2б). Таким образом, электронная конфигурация молекул галогенов изменяется от (1[image: image16.png]


 св)2(2[image: image17.png]


 разр)2(3[image: image18.png]
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 разр)4 для фтора к (1[image: image21.png]
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 разр)2(1[image: image23.png]
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 св)2(2[image: image25.png]


 разр)4 - для остальных галогенов. При переходе от фтора к иоду энергия ns- и np-атомных орбиталей увеличивается, а их разность уменьшается. Следует отметить, что при этом уменьшается и разность энергий между наивысшей занятой и наинизшей свободной молекулярными орбиталями: Е1 > Е2 (рис.2). Соотношение между величинами Е1 и Е2 имеет важное значение для объяснения окраски галогенов. Уменьшение разницы энергии ns- и np-орбиталей приводит и к увеличению энергии молекулярных орбиталей. Но отсюда нельзя сделать однозначного вывода относительно изменения в ряду F2-I2 энергии связи Х-Х, так как последняя связана с разницей в энергии молекулярных и атомных орбиталей сложным образом . Однако следует отметить, что наличие электронов на разрыхляющих молекулярных орбиталях приводит к дестабилизации молекулы, особенно при малом ее размере. Например, энергия связи F-F заметно меньше, чем Cl-Cl и Br-Br, и лишь ненамного больше, чем I-I. Это обусловлено малым размером атома фтора и сильным отталкиванием четырех электронов на разрыхляющих орбиталях (рис.2). Такая же особенность в изменении энергий связи характерна и для молекул VI(16), V(15) и IV(14) групп периодической системы элементов.

Рассмотрим физические свойства галогенов: магнитные свойства, окраску, температуры фазовых переходов и прочность связи Х-Х (табл.2). Молекулы галогенов диамагнитны, так как не содержат неспаренных электронов (рис.2). Окраска возникает из-за поглощения видимого света, то есть при возбуждении электронов с 2[image: image26.png]


 разр- на 4[image: image27.png]


 разр-орбитали. При переходе от фтора к иоду разница в энергии (Е) этих орбиталей уменьшается, а длина волны ([image: image28.png]


 ) ([image: image29.png]


) поглощенного света увеличивается. Это приводит к смещению полос поглощения от ультрафиолетовой (400 нм ) у фтора к желто-зеленой (540-560 нм) у иода. Окраска связана с дополнительным цветом, то есть теми волнами, которые вещество пропускает, а глаз человека воспринимает. Фтор не поглощает свет из видимой части спектра и оказывается бесцветным. Хлор поглощает фиолетовую часть (400-440 нм) видимого спектра, пропускает желто-зеленую часть и, соответственно, имеет эту окраску. В целом, при переходе от фтора к иоду длина волны поглощенного света растет, а окраска изменяется от бесцветной (у фтора) до фиолетовой (у иода).

Таблица 2.Сравнение свойств молекул и простых веществ. 

	Галоген
	Цвет
	Тпл,оС
	Ткип,оС
	[image: image30.png]


Ногом.х),
кДж/моль
	[image: image31.png]


Ногетер.хх),
кДж/моль

	F2
	бесцветный
	-219.6
	-188.1
	159
	1510

	Cl2
	желто-зеленый
	-101.0
	-34.1
	243
	1150

	Br2
	красно-бурый
	-7.2
	59.2
	193
	1011

	I2
	фиолет.(пар)
черный (кр.)
	113.6
	185.5
	151
	866


х) Энергия гомолитического разрыва связи Х-Х.
хх) Энергия гетеролитического разрыва связи Х-Х.

Температуры плавления (Тпл.) и кипения (Ткип.) (табл.2) монотонно увеличиваются от фтора к иоду. Этот факт связан с ростом размеров молекул и усилением межмолекулярного взаимодействия (сил Ван-дер-Ваальса).

Хлор, бром и иод слабо растворимы в воде (фтор энергично взаимодействует с водой) . Так, при 200С в 100 г воды может быть растворено 0.7 г Cl2; 3.58 г Br2 и 0.028 г I2. Значительно лучше галогены растворимы в неполярных и малополярных органических растворителях (спиртах [image: image32.png]


, простых эфирах [image: image33.png]


и аминах [image: image34.png]R- NH,



).

Интересно сравнить окраску иода в различных растворителях. Растворы иода в предельных углеводородах, а также CCl4, не имеющих неподеленных электронных пар, окрашены в фиолетовый цвет, подобный парам иода ([image: image35.png]


 погл= 540-560 нм). Это свидетельствует о том, что электроны молекул таких растворителей не вступают во взаимодействие с 4[image: image36.png]


 разр орбиталями I2. В донорных растворителях, например, триметиламине [image: image37.png](CH ) Y



, молекулы которого имеют неподеленную электронную пару, напротив, растворимость иода увеличивается, а растворы приобретают коричневую окраску. Причина этого заключается в образовании комплексного соединения, например, (CH3)3N[image: image38.png]


 I-I. Взаимодействие донорной орбитали растворителя с [image: image39.png]Toasp





 INCLUDEPICTURE "http://mch1.chem.msu.su/rus/teaching/zlomanov/Image2525.gif" \* MERGEFORMATINET [image: image40.png]


молекулярной орбиталью иода приводит к образованию более низкой по энергии связывающей А-орбитали и более высокой по энергии разрыхляющей В-орбитали (рис.3). 
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Рис.3. Взаимодействие [image: image42.png]Toasp



орбитали I2 с донорной орбиталью растворителя.

В результате энергия перехода [image: image43.png]oy
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В увеличивается по сравнению с энергией перехода [image: image45.png]oy
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 INCLUDEPICTURE "http://mch1.chem.msu.su/rus/teaching/zlomanov/Image2524.gif" \* MERGEFORMATINET [image: image47.png]Toasp



в молекуле I2, а длина волны ([image: image48.png]


 ) поглощенного света  уменьшается от 540-560 нм в случае иода до 460-480 нм для сольвата. Раствор сольвата пропускает более длинноволновое красное, желтое и зеленое излучение, смешивание которых приводит к коричневой окраске. В ряде случаев сольваты выделены в кристаллическом виде (например, с ацетонитрилом, пиридином).

При нагревании растворов иода в донорных растворителях происходит смена коричневой окраски на фиолетовую, что связано с распадом сольватов. При охлаждении коричневое окрашивание восстанавливается.

3. Прочность связи Х-Х и химические свойства простых веществ.

Кратность связи в молекулах галогенов равна единице. Их химические свойства связаны с особенностями разрыва этой связи. Она может разорваться гомо- или гетеролитически. В первом случае электронная плотность распределяется поровну между частицами

Х : Х = Х . + Х . (1),

так, что образуются два атома Х . с неспаренным электроном. Во втором случае электронная плотность смещается к одному из атомов

Х : Х = [image: image49.png]


+[image: image50.png]


 (2),

так что образуются положительная [image: image51.png]


и отрицательная [image: image52.png]


частицы.

Энергия гомолитического распада ([image: image53.png]


 H гом), или энергия связи Х-Х изменяется немонотонно: увеличивается от фтора к хлору, а от хлора к иоду уменьшается (см.2 и табл.2) .

Энергию гетеролитического распада ([image: image54.png]


 H гетер)

Х2 = [image: image55.png]


+ [image: image56.png]


+ [image: image57.png]


H гетер (3)

можно вычислить комбинированием энергии [image: image58.png]


H гом (табл.2), энергии ионизации (табл.1) 

Х - [image: image59.png]


= [image: image60.png]


+ Еион (4)

и энергии сродства к электрону (табл.1) 

Х + [image: image61.png]


= [image: image62.png]


- Еср (5)

[image: image63.png]


H гетер = [image: image64.png]


H гом + Еион - Еср (6)

Величины [image: image65.png]


H гетер (табл.2) монотонно уменьшаются в ряду фтор-хлор-бром-иод. Это объясняется тем, что наибольший вклад в нее вносят энергии ионизации (Еион), которые в группе галогенов уменьшаются монотонно (табл.1).

Наиболее вероятен гетеролитичекий распад для иода, поскольку энергия, затрачиваемая в таком процессе наименьшая и может быть скомпенсирована энергией кристаллической решетки или энергией сольватации и т.д. 

Например, выделено соединение [image: image66.png][I(CsH N ), J* NOS



, в котором энергетические затраты скомпенсированы образованием сильной ковалентной связи между катионами I+ и основанием Льюиса (донором электронной пары) - пиридином C5H5N   .
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При взаимодействии с неметаллами и металлами связь в молекулах Х2 чаще всего разрывается по гомолитическому механизму. Этому способствуют нагревание, освещение, катализаторы.Основные химические свойства простых веществ представлены в табл.3.

Таблица 3.Химические свойства простых веществ. 

	Неметаллы
	Фтор
	Хлор
	Бром
	Иод

	He, Ne, Ar
	Не взаимодействуют.

	Kr, Xe
	ЭFn , n = 2,4,6.
	Не взаимодействуют.

	Галогены
	XF (X=Cl, Br, I); BrCl, ICl, IBr 
XF3 (X=Cl, Br, I); I2Cl6
XF5 (X=Cl, Br, I)
XF7 (X=I)

	О2
	F2O2
(в электр.разряде)
	Не взаимодействуют.

	S
	SF6, S2F10
	S2Cl2, SCl2,SCl4
	S2Br2
	Не реагирует.

	N2
	Не взаимодействуют.

	P
	PХ3 и РХ5 
	PI3, P2I4,PI5(?)

	H2
	Со взрывом в темноте
	Со взрывом на свету.
	Реагирует выше 2000С; Pt-катализатор
	Равновесие H2+Г2=2НГ
смещено влево

	Металлы
	Загораются
	Реагируют при нагревании.


По химическим свойствам галогены - самые активные неметаллы. Из-за низкой энергии диссоциации (табл.2) и высокой энергии гидратации иона [image: image68.png]


наиболее реакционно-способным из галогенов оказывается фтор. Он взаимодействует непосредственно со всеми элементами Периодической таблицы Д.И.Менделеева, кроме He, Ne, Ar. В атмосфере фтора сгорают вода

2H2O + 2F2 = 4HF + O2

и стеклянная вата

SiO2 + 2F2 = SiF4 + O2 .

Если же элемент может проявлять несколько степеней окисления, то, как правило, образуются высшие возможные фториды (SF6 , VF5, XeF6 и т.д.).

Взаимодействие фтора с некоторыми переходными металлами, например, никелем, протекает крайне медленно из-за образования на их поверхности тонкой защитной пленки соответствующего фторида металла.

Взаимодействие галогенов с водой и щелочами рассмотрено в 10. От фтора к иоду окислительная способность уменьшается, а восстановительная - увеличивается. 

В качестве примера рассмотрим процессы, протекающие при пропускании хлора в водный раствор иодида калия KI. Сначала хлор, как более сильный окислитель, вытесняет иод из иодида калия, что приводит к появлению окраски:

2KI + Cl2 = I2 + 2KCl.
Далее избыток хлора окисляет иод, и раствор при этом обесцвечивается: 
I2 + Cl2 +6H2O = 2HIO3 + 10HCl.

Другим примером восстановительных свойств иода может служить получение иодноватой кислоты HIO3:
3I2(тв.) + 10HNO3(конц) = 6HIO3 + 10NO2 + 2H2O.
4. Галогены в природе. Получение галогенов.

Фтор встречается в природе в виде фторидов, например, флюорита CaF2. Фтор получают электролизом расплавов фторидов щелочных металлов. Для понижения температуры плавления электролизу подвергают кислые фториды состава KF. 2HF * ) , что позволяет проводить процесс при 1000С (Тпл. чистого KF составляет 8570С). Материалом для электролизера служат медь, никель или сталь, которые покрываются с поверхности плотной пленкой фторида, препятствующей дальнейшей коррозии реактора.

В лабораторных условиях фтор можно получить термолизом высших фторидов некоторых металлов, например,

2CeF4 = 2CeF3 + F2 .

Хлор встречается в природе, в основном, в виде хлоридов. Например, известны мощные залежи галита (NaCl), образовавшиеся при испарении соленых морей и озер. Основным методом получения хлора из галита является электролиз концентрированного раствора NaCl с диафрагмой, разделяющей катодное и анодное пространства:

2NaCl + 2H2O [image: image69.png]20 ONGOH + H, + Ly

duagpp. xamod n»od




В лабораторных условиях хлор получают взаимодействием концентрированной HCl с такими окислителями, как КMnO4 , а также MnO2, K2Cr2O7 и т.д.

16HCl + 2KMnO4 = Cl2​ +2KCl +2MnCl2 + 8H2O.

Реакция твердого KMnO4 с концентрированной HCl протекает с образованием темно-коричневого малорастворимого гексахлороманганата (IV) калия и раствора, содержащего хлоридные комплексы Mn(III): 

[image: image70.png]o) m
SEMO, + I8HCL = 2K,[ M Cls JL +2Hy [ MaCly J+7C1, T +16H,0




Полное восстановление KMnO4 до MnCl2 осуществляется при большом избытке HCl.

Бром, содержащийся в морской воде и буровых водах в виде бромидов, извлекают путем обработки реакционной смеси хлором при рН=3.5, чтобы избежать образования солей оксокислот брома.

Аналогичным образом из буровых вод и золы, образующейся при сгорании морских водорослей, выделяют иод.

В лаборатории бром и иод получают взаимодействием галогенидов с окислителем (MnO2) в кислой среде, например:

MnO2 + 2H2SO4 + 2KI = I2 + MnSO4 + 2H2O + K2SO4..

Образующийся иод экстрагируют или отделяют перегонкой с водяным паром.

5. Электронная конфигурация молекул и свойства галогеноводородов.

Рассмотрим особенности химической связи в молекулах галогеноводородов. На рис.4 изображена диаграмма энергетических уровней молекулярных орбиталей молекул HF и HC. 
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Рис.4.Схема молекулярных орбиталей HF (a), HCl (б).Ось z проходит через центры атомов водорода и галогена.

Разность энергий 1s-орбитали атома водорода (-13.6 эВ) и 2s-орбитали атома фтора (-46.4 эВ) велика (-13.6 эВ + 46.4 эВ = 32.8 эВ) (рис.1), поэтому 1[image: image72.png]


 св - связывающая молекулярная орбиталь формируется, в основном, (~90%) 2s-орбиталями фтора. Энергия 1[image: image73.png]


 св -орбитали оказывается самой низкой, и она играет важнейшую роль в связывании атомов водорода и фтора. 1s-орбитали атома водорода и 2pz-орбитали атома фтора образуют 2[image: image74.png]


 несв- и 3[image: image75.png]


 разр-молекулярные орбитали. Основной вклад (~90%) в образование 1[image: image76.png]


 св - и 2[image: image77.png]


 несв-орбиталей вносят орбитали фтора. Это означает, что они в бу льшей степени принадлежат фтору, чем водороду, а электроны, расположенные на этих орбиталях, практически локализованы на атоме фтора. Таким образом, электронная плотность в молекуле HF смещена к атому фтора, а связь H+[image: image78.png]


 -F-[image: image79.png]


 оказывается полярной: атом фтора несет некоторый отрицательный, а атом водорода - положительный заряд.

Распределение электронной плотности может быть рассчитано или определено экспериментально и представлено в виде сечения молекулы HF некоторой 

[image: image80.png]



Рис.5. Контурная диаграмма распределения электронной плотности в молекуле HF.
плоскостью (рис.5). Точки с одинаковой электронной плотностью представлены линиями. Распределение электронной плотности не симметрично. Большая электронная плотность сосредоточена вблизи ядра фтора. Тем не менее, часть электронной плотности распределена между атомами фтора и водорода, и это соответствует ковалентной связи.

2px - и 2py -орбитали атома фтора по условиям симметрии способны участвовать в образовании [image: image81.png]


-связей, но у атома водорода доступных по энергии р-орбиталей нет. Поэтому 1[image: image82.png]


-орбитали (рис.4а) остаются несвязывающими. Два из восьми электронов (один от атома водорода, семь от атома фтора) размещаются на 1[image: image83.png]


 св-орбитали и обуславливают связь между атомами водорода и фтора. Оставшиеся шесть электронов занимают 2[image: image84.png]


 несв- и 1[image: image85.png]


 несв-орбитали. Они ослабляют связь водорода со фтором, так как принимают участие в межэлектронном отталкивании. Таким образом, электронная конфигурация молекулы НF запишется в виде [image: image86.png]


. 

Диаграмма молекулярных орбиталей при переходе от HF к HCl несколько изменяется, что связано с изменением энергии и размеров атомных орбиталей галогена. Энергии 3s- и 3р-орбиталей атома хлора увеличиваются и приближаются (особенно энергия 3р-орбиталей) к энергии 1s-орбитали атома водорода. Уменьшается и разность энергий 3s- и 3р-орбиталей. Все это приводит к тому, что в образовании молекулярных орбиталей HCl участвуют как 1s-орбитали водорода, так и обе 3s- и 3р-орбитали атома хлора. Взаимодействие (перекрывание) 1s-, 3s- и 3р-атомных орбиталей приводит к образованию 1[image: image87.png]


 связ-, 2[image: image88.png]


 несв- и 3[image: image89.png]


 разр-молекулярных орбиталей, причем 2[image: image90.png]


 несв-орбиталь по энергии оказывается близкой к энергии 3s-орбитали хлора и носит, в основном, несвязывающий характер. Как и в молекуле HF, 1[image: image91.png]


-орбиталь остается несвязывающей. Участие 1s-орбитали атома водорода в образовании 1[image: image92.png]


 связ-орбитали уменьшает смещение электронной плотности к атому хлора и тем самым понижает полярность молекулы HCl по сравнению с HF.

В целом, по мере увеличения энергии ns- и np-орбиталей, уменьшения их разности, а также увеличения размера атома галогена в ряду HF-HCl-HBr-HI энергия молекулярных орбиталей увеличивается, а локализация электронов на орбиталях атома галогена и полярность молекул HХ уменьшаются. 

5.1 Физические свойства галогеноводородов. 

Рассмотрим физические свойства галогеноводородов, используя данные табл.4. По мере увеличения размера атомов галогенов межатомное расстояние Н-Х увеличивается, энергия связи Н- Х уменьшается. Уменьшение энергии связи Н-Х приводит к повышению значений энтальпий образования в ряду HF-HI, например, HI в стандартных условиях образуется из простых веществ уже с поглощением тепла (табл.4).

Таблица 4. Свойства галогеноводородов.
	 
	Межатомное
расстояние
rе ([image: image93.png]e



)
	Есвязи
кДж/моль
	[image: image94.png]


fHo298
кДж/моль
	Дипольный момент, D
	рКа
	Тпл,оС
	Ткип,оС

	HF
	0.92
	565
	-271
	1.91
	3.2
	-83.4
	+19.7

	HCl
	1.28
	431
	-92
	1.03
	-7.0
	-114.3
	-85.1

	HBr
	1.41
	364
	-36
	0.79
	-9.5
	-86.9
	-66.8

	HI
	1.60
	297
	+27
	0.42
	-10
	-50.9
	-35.4


Молекулы HХ полярны. Полярность количественно характеризуется величиной дипольного момента. Дипольные моменты убывают в ряду HF-HI. С точки зрения МО ЛКАО полярность определяется различием энергий взаимодействующих 1s-атомной орбитали водорода и ns-, np-орбиталей атома галогена. Как отмечалось, в ряду F-Cl-Br-I эта разница, а также степень локализации электронов на атомах галогена и полярность молекул НХ уменьшаются.

В стандартных условиях галогеноводороды - газы. С ростом массы и размеров молекул усиливается межмолекулярное взаимодействие и, как следствие, повышаются температуры плавления (Тпл) и кипения (Ткип). Однако для HF величины Тпл и Ткип, полученные экстраполяцией в ряду однотипных соединений HF-HCl-HBr-HI, оказываются существенно ниже, чем экспериментальные (табл.4). Аномально высокие температуры плавления и кипения объясняются усилением межмолекулярного взаимодействия за счет образования водородных связей между молекулами HF:

[image: image95.png]



Твердый HF состоит из зигзагообразных полимерных цепей. В жидком и газообразном HF вплоть до 60оС присутствуют полимеры от (HF)2 до (HF)6. Для HCl, HBr, HI образование водородных связей не характерно из-за меньшей электроотрицательности атома галогена.

5.2. Химические свойства галогеноводородов. 

Растворимость в воде. Благодаря высокой полярности газообразные НХ хорошо растворимы в воде * ) , например, в 1 объеме воды при 0оС растворяется 507 объемов HCl или 612 объемов HBr. При охлаждении из водных растворов выделены кристаллические гидраты HF. H2O, HCl. 2H2O и т.д., которые построены из соответствующих галогенидов оксония, например, [image: image96.png][H;O" JF~



.

Кислотные свойства. В водных растворах НХ устанавливается протолитическое равновесие

HX + HOH = [image: image97.png]


+ H3O+ (X = F, Cl, Br, I), (1),

то есть эти растворы являются кислотами.

В ряду HCl-HBr-HI степень протолиза, то есть сила кислот увеличивается (см.величины рКa в табл.4), что связано с ростом размера аниона [image: image98.png]


и уменьшением энергии гетеролитического распада НХ(р-р)= Н+(р-р) + [image: image99.png]


(р-р) ([1], с.291).

Водные растворы HCl, HBr и HI ведут себя как сильные кислоты. В разбавленных водных растворах HF является слабой кислотой (рКа = 3.2), что связано с высокой энергией связи H-F по сравнению с энергией связи H-О в молекуле воды. Однако при повышении концентрации HF выше 1 М сила кислоты увеличивается. За счет образования водородной связи образуются ионы [image: image100.png]HF;



: HF + [image: image101.png]


=[image: image102.png]HF;



; К = 3.86 (25оС) и поэтому равновесие (1) смещается вправо.

Особенностью фтороводорода и плавиковой кислоты является способность разъедать стекло:

Na2O. CaO. 6SiO2 + 28HF(газ) = 2NaF + СaF2 + 6SiF4​ + 14H2O

Na2O. CaO. 6SiO2 + 36HF(р-р) = Na2SiF6 + CaSiF6 + 4H2SiF6 + 14H2O,

поэтому при работе с ними пользуются посудой, сделанной из тефлона.

Восстановительные свойства галогеноводородов. С увеличением размера и уменьшением энергии ионизации атома галогена восстановительная способность в ряду HF-HCl-HBr-HI увеличивается (табл.5). Например, плавиковая HF и соляная HCl кислоты с концентрированной серной кислотой не взаимодействуют, а HBr и HI ею окисляются:

2HBr + H2SO4(конц) = Br2 + SO2 + 2H2O

8HI + H2SO4(конц) = 4I2 + H2S + 4H2O.

Таблица 5.Стандартные потенциалы (Ео, В) реакции [image: image103.png]Sx,+7



.

	F
	Cl
	Br
	I

	+2.82
	+1.36
	+1.06
	+0.53


 
6. Методы синтеза галогеноводородов.

Известны три основных метода синтеза галогеноводородов.

1. Прямой синтез из элементов. Фтор и хлор реагируют с водородом со взрывом, что является следствием цепного механизма реакции. Однако при определенных соотношениях давлений водорода ([image: image104.png]PH;



) и хлора ([image: image105.png]Pey



) водород сгорает в атмосфере хлора без взрыва. Сжигание хлора с водородом является основным промышленным способом получения HCl. Бром и иод реагируют с водородом более спокойно, однако выход невелик, поскольку равновесие Н2 + Х2 = 2НХ (Х = Br, I) смещено влево.

2. Вытеснение из солей. Газообразные НХ выделяются при действии нелетучих сильных кислот на твердые ионные галогениды металлов : (на практике пользуются 70-85%-ным р-ром серной к-ты, т.к. реакция идет на поверхности кристаллов соли. Если брать конц. к-ту, осаждается NaHSO4. При использовании разб серной к-ты значительная часть HCl остается в р-ре. Выделяющийся   HCL сушат над конц. серной к-той. Оксид фосфора для этого непригоден так как взаимодействует с HCL: P4O10 + 12HCL = 4POCL3 + 6H2O
CaF2 + H2SO4(конц) = CaSO4 [image: image106.png]


+ 2HF​ [image: image107.png]



NaCl + H2SO4(конц) = NaHSO4 + HCl​ [image: image108.png]



При получении HBr и HI, обладающих сильными восстановительными свойствами, используют нелетучие кислоты-неокислители, например, H3РO4:
KX + H3РO4(конц) [image: image109.png]


KH2РO4 + HX​[image: image110.png]


 , X = Cl, Br, I.

3. Гидролиз галогенидов неметаллов. Большинство галогенидов неметаллов относятся к соединениям с ковалентной связью и гидролизуются с выделением соответствующего галогеноводорода, например,

SiCl4 + 4H2O = SiO2. 2H2O + 4HCl​ [image: image111.png]



Для получения галогеноводородов часто используют реакции гидролиза галогенидов фосфора PX3 (X = Cl, Br, I): 
PX3 +3H2O(хол) = H3PO3 + 3HX​ [image: image112.png]


.

При получении НХ (X = Br, I) нет необходимости предварительно синтезировать PХ3. Например, для получения HI механическую смесь I2 + Pкр обрабатывают водой:

2Pкр + 3I2 + 6H2O = 2H3PO3 + 6HI​[image: image113.png]


 .

Существуют и другие методы синтеза галогеноводородов. HF, например, можно получить нагреванием твердых бифторидов щелочных металлов: 
KHF2 [image: image114.png]


KF + HF[image: image115.png]


 .

Галогеноводороды образуются также при галогенировании органических соединений, например:

RH +Cl2 = RCl + HCl[image: image116.png]


 .

Иодистоводородную кислоту можно получить пропусканием H2S через суспензию I2:

H2S + I2 = 2HI + S[image: image117.png]



7. Галогениды металлов и неметаллов.

Как отмечалось в 1, энтальпия образования и прочность галогенидов металлов уменьшается при переходе от фторидов к иодидам. Например, трудно получить CuI2 (с помощью твердофазного синтеза получена лишь нестехиометрическая фаза  CuI1,9), существование PI5 ставится под сомнение. Иодид железа FeI3 ( FeI3 удалось синтезировать по реакции: 0,5 I2 + (CO)4FeI3 [image: image118.png]by



FeI3 + 4CO (Inorg.chem., 1990, v.25, №4, 869) получают косвенным путем. Аналогичные хлориды, напротив, устойчивы.

В молекулах галогенидов типичных неметаллов химическая связь оказывается ковалентной. Ионные галогениды образуют металлы IA и IIA групп. Ионные галогениды, за исключением фторидов, при нормальных условиях гидролизу не подвержены. Фториды гидролизуются по схеме:

[image: image119.png]2F +H,0= HF; +OH"



.

Рассматривая галогениды переходных и некоторых других металлов, не склонных к образованию чисто ионных соединений, следует различать гидраты галогенидов и безводные галогениды. Так, например, хлорид железа (III) кристаллизуется из водного раствора в виде красно-коричневого гексагидрата FeCl3. 6H2O, который имеет ионную кристаллическую решетку: [Fe(H2O)6]3+Cl3-. При нагревании из него невозможно получить   безводный хлорид железа FeCl3 , поскольку при этом протекают сложные реакции гидролиза ( [Fe(H2O)6]3+Cl3-.[image: image120.png]


 FeOCl + 2HCL + 5H2O) и образования многоядерных комплексных соединений. Напротив, безводные галогениды, например, хлориды, легко превращаются в кристаллогидраты.

Рассмотрим некоторые основные методы синтеза безводных галогенидов. 

1. Прямое взаимодействие металлов с галогенами, например[image: image121.png]



2. Для получения галогенидов металлов в низших степенях окисления используют галогеноводороды, которые, как и выделяющийся водород, создают восстановительную атмосферу: 

[image: image122.png]


.

3. Метод низкотемпературного галоидирования [6] в среде донорных растворителей (спирты R-OH, эфиры R-O-R и т.д.) приводит на первой стадии к образованию сольвата, который при нагревании в вакууме десольватируется: 

[image: image123.png]MgCly 6EOH + H, T




[image: image124.png]2000

MgCl, - 6EiOH ==== MgCl, +6EOH T

e




При синтезе фторидов в качестве фторирующих агентов обычно используют фтороводород или межгалогенное соединение, например, ClF3: 

[image: image125.png]2= 3NiF, + Cl,




4. Галоидирование оксидов осуществляется при их взаимодействии с Сl2 (Br2) в присутствии угля, а также с помощью NH4Cl, CCl4, CBr4, ClF3: 

[image: image126.png]Ta,05 + 5C+ 5Br,

2TaBr; + 5C0




[image: image127.png]Lay O, + 6NH,Cl==21LaCly + 3H, 0+ 6 NH




[image: image128.png]241,0,+ 3CCL, ==44ICI, + 3C0,




[image: image129.png]3
Co505 + SCIF; = 3CoFs + 5 Cly +20;




5. Обменные реакции часто используют как метод синтеза фторидов из хлоридов, а также бромидов из хлоридов, например:

[image: image130.png]FeCly + BBryyg == FeBrs + BCI;



. 

Равновесие смещено вправо, так как BCl3 более летуч, чем BBr3.

6. Дегидратация водных галогенидов только в редких случаях приводит к искомому безводному соединению, например: 

[image: image131.png]BaCl, - 2H,0== BaCl, + 2H,0




Если гидратированная соль хотя бы в незначительной степени подвергается гидролизу, дегидратация возможна лишь в особых условиях и в ограниченном числе случаев:

а) при нагревании гидратов в токе сухого галогеноводорода (только HCl, так как HBr и HI термодинамически нестабильны): 

[image: image132.png]MgCly 0H 0522 MgCly +0 H,0




б) при использовании хлористого тионила SOCl2: 

[image: image133.png]CuCly + 2H,0 + 250C1, = CuCly + 250, T +4HCIT





8. Оксиды галогенов. 

Большинство оксидов галогенов неустойчивы и получаются косвенным путем, так как галогены с кислородом не взаимодействуют.Известны следующие оксиды галогенов (табл.6).

Таблица 6. Оксиды галогенов. 
	Степень окисления
	+1
	+4
	+5
	+6
	+7

	F
	F2O 
	-
	-
	-
	-

	Сl
	Cl2O
	ClO2
	-
	Cl2O6
	Cl2O7

	Br
	Br2O
	BrO2
	-
	BrO3
	Br2O7

	I
	-
	I2O4
	I2O5
	-
	I2O7


Оксиды галогенов (I). Молекулы оксидов Х2О (Х = F, Cl, Br) имеют угловое строение:

	[image: image134.png]



	X = F;
	  [image: image135.png]


= 103.20; 
	 [image: image136.png](F-0)= 1414



;

	
	X = Cl;
	  [image: image137.png]


=110.90 ;
	[image: image138.png]i(Cl0)= 1694






F2O  (иногда его называют дифторидом кислорода) - бесцветный газ (т.пл. -2240С, т.кип. -1450С), который может быть получен при пропускании фтора через 2%-ный водный раствор NaOH: 

2F2 + 2NaOH = F2О​ + 2NaF +H2O.

При увеличении концентрации NaOН выход F2O уменьшается из-за протекания побочной реакции:

F2О + 2NaOH = O2​ + 2NaF + H2O ,

то есть вместо F2O наблюдается выделение кислорода.

Оксид хлора (I) Cl2O - желто-коричневый газ (т.пл. -1160С, т.кип. 40С).

Его получают, пропуская ток хлора через трубку со свежеосажденным и затем высушенным оксидом ртути (II):

2HgO + 2Cl2 [image: image139.png]


Hg2OСl2 + Cl2O​ .

Образующийся Cl2O конденсируют при температуре -60оС. Соединение крайне неустойчиво, при повышенной температуре разлагается со взрывом.

Cl2O хорошо растворим в воде (при 0оС 1 об.H2O растворяет 200 об. Cl2O), его водный раствор проявляет свойства слабой кислоты:

H2O + Cl2O = 2HClO.

Оксид брома (I) Br2O напоминает по свойствам и методу синтеза Cl2O.

Диоксиды ClO2 и BrO2. Диоксид хлора ClO2 при стандартных условиях - желтый газ (т.пл.-600С, т.кип. 100С). Это единственный из оксидов галогенов, который используется в промышленности, например, как отбеливающее вещество. В технике его получают пропусканием SO2 в подкисленный раствор хлората натрия:

2NaClO3 + SO2 + H2SO4 = 2NaHSO4 + 2ClO2​ .

В лабораторных условиях ClO2 синтезируют из хлората KClO3 и влажной щавелевой кислоты в присутствии концентрированной серной кислоты:

2KClO3 + H2C2O4 +H2SO4 = K2SO4 +2ClO2​ + 2CO2​ +2H2O.

Образующийся ClO2 разбавлен CO2 , что снижает вероятность взрыва. Если же использовать концентрированную H2SO4 и KClO3, то реакция становится взрывоопасной: 

3KClO3 +3H2SO4,конц. = 3KHSO4 +2ClO2​ + HClO4 +Н2О.

Работать с ClO2 нужно крайне осторожно: он взрывается от внезапного механического воздействия, введения в систему восстановителя (резиновая пробка), при нагревании до 100оС.

Молекулы ClO2 и BrO2 имеют угловое строение: [image: image140.png]


ОСlО = 117.60, l(Cl-O) = 1.47 [image: image141.png]


. В щелочной среде ClO2 диспропорционирует

2ClO2 + 2NaOH = NaClO2 + NaClO3 + H2O

(см.также рис.6). 

BrO2 (т.пл. -400С) - неустойчивый оксид и выше -400С разлагается:

[image: image142.png](2
= 2Br,0+ 2Br+ 70,

88r0,"



.

I2O4 - желтое кристаллическое вещество, построенное из ионов IO+ и IO-3 . При нагревании выше 1000С разлагается на I2 и O2.

Оксид хлора (VI) Cl2O6- красная маслообразная жидкость (т.пл. 3.50С, т.кип. 2030С), взрывоопасная, легко разлагается на ClO2 и O2. В твердой фазе построен из ионов [image: image143.png]cioy



и [image: image144.png]cio;



. Является смешанным ангидридом кислот HClO3 и HClO4. 

Cl2O6 + H2O = HClO3 + HClO4.

Образуется при окислениии ClO2 озоном:

[image: image145.png]¢
6CIO, + 20, == 3C1,0,



.

Оксид иода (V) I2O5 - белое твердое вещество (т.пл. 3000С), единственный термодинамически устойчивый из оксидов галогенов. Твердый оксид I2O5 состоит из молекул O2IOIO2,, связанных между собой слабым межмолекулярным взаимодействием. Получают I2O5 дегидратацией HIO3 при 200-2500С в потоке сухого воздуха. I2O5 используется как окислитель в количественном анализе для определения СО:

5СО + I2O5 [image: image146.png]


I2 + 5CO2.

Выделяющийся в эквивалентном количестве иод определяют титрованием тиосульфатом.

Оксид хлора (VII) Cl2O7 - маслянистая бесцветная жидкость (т.пл.-930С, т.кип. 800С), легко взрывается. Молекула Cl2O7 построена из двух тетраэдров ClO4, имеющих общую вершину. Cl2O7 - ангидрид хлорной кислоты HClO4. Его получают дегидратацией концентрированной хлорной кислоты с помощью P2O5 с последующей осторожной перегонкой в вакууме:

6HClO4 + P2O5 [image: image147.png]


3Cl2O7 + 2H3PO4.

9. Свойства оксокислот хлора.

9.1. Особенности строения и прочность связи Cl-O в оксоанионах.
В водных растворах оксокислоты хлора диссоциируют, многие из них известны только в растворе, поэтому, за исключением слабой HClO, имеет смысл сравнивать строение (cтроение газообразной HClO4установлено электронографически: атомы кислорода расположены в вершинах искаженного тетраэдра) и свойства оксоанионов. В ряду HClO-HClO2--HClO3-HClO4 пространственное строение анионов изменяется (табл.7) от линейного в случае [image: image148.png]ao”



до тетраэдрического в [image: image149.png]clo;



.

Таблица 7.Строение и свойства оксокислот хлора. 

	Формула кислоты
	HClO
	HClO2
	HClO3
	HClO4

	Длина связи Cl-O, [image: image150.png]o




	1.69
	1.64
	1.57
	1.45

	Углы
	[image: image151.png]


HOCl=103o
	[image: image152.png]


OСlO=111o
	[image: image153.png]


OClO=107o
	[image: image154.png]


OClO=105.6o

	Eсвязи Cl-O, кДж/моль
	209.0
	244.5
	243.7
	363

	рКa 25оС
	7.5
	2.0
	-1.2
	-10

	Ео, B  [image: image155.png]HCIG,|CL,




	1.63
	1.63
	1.47
	1.34


Следует отметить уменьшение межатомного расстояния и увеличение энергии связи Cl-O в анионах по мере увеличения в них числа атомов кислорода. С позиции метода МО ЛКАО это связано с увеличением числа электронов на связывающих молекулярных орбиталях. С точки зрения метода валентных связей (МВС), повышение прочности связи Cl-O в ряду HClO-[image: image156.png]clo;



 может быть связано с увеличением связывания за счет вакантных [image: image157.png]


, [image: image158.png]


-орбиталей хлора и электронов 2рх - и 2рy-орбиталей кислорода, не участвующих в образовании [image: image159.png]


-связей.

9.2. Кислотные свойства. Индукционный эффект. 

Из сопоставления величин рКa, приведенных в табл.7, следует, что легкость отщепления протона в оксокислотах уменьшается в ряду HClO4>HClO3>HClO2>HClO. Правила, характеризующие силу оксокислот, сформулированы Л.Полингом. Первое правило: величина первой константы диссоциации оксокислот (HO)nXOm определяется числом m концевых, негидроксильных атомов кислорода. Величину константы диссоциации pK1 = = -lgK1 для кислот (HO)nXOm можно оценить по уравнению рК1 = 8-5m. Это правило качественно объясняют так называемым индукционным эффектом. Индукционный эффект заключается в том, что более электроотрицательный концевой (негидроксильный) атом кислорода оттягивает на себя электронную плотность от атома хлора. Атом хлора с увеличенным положительным зарядом, в свою очередь, оттягивает электроны от атома кислорода гидроксильной группы. Таким образом, концевой атом кислорода понижает электронную плотность на связи Н-О, ослабляет ее и, тем самым, увеличивает легкость отщепления протона молекулами воды.

По мере перехода от HClO к HClO4 число концевых атомов кислорода и индукционный эффект увеличиваются, а сила кислот, соответственно, возрастает.

Второе правило Полинга касается величин констант диссоциации многоосновных кислот (HO)nXOm, где n>1: последовательные константы диссоциации К1, К2, К3, ј находятся в отношении 1: 10-5: 10-10. Это правило является эмпирическим, а уменьшение величин констант диссоциации обусловлено увеличением заряда аниона.

9.3. Стабильность оксокислот хлора и их солей. 

Большинство оксокислот галогенов существуют только в водных растворах. Химические свойства кислот и их солей определяются стабильностью, или устойчивостью, анионов в кислых, нейтральных и щелочных средах.

Существуют два подхода к определению стабильности - термодинамический и кинетический. Соединение называют термодинамически устойчивым, если оно самопроизвольно не может превратиться в другие соединения. Это определение основано на законах термодинамики и относится к равновесию соединения с продуктами его распада или превращения. Термодинамический подход связан с представлением о начале и конце реакции. Он определяет возможную степень превращения исходных веществ в конечные, то есть константу равновесия Кравн.. В свою очередь, величина Кравн. связана с различием энергий Гиббса конечных и исходных веществ уравнением: 

[image: image160.png]4G =(2 4G oy (T 4G )y = RTI K




Чем меньше разница [image: image161.png]


rGo, тем больше Кравн, а, следовательно, соединение термодинамически менее стабильно (устойчиво) по отношению к продуктам распада.

Соединение считается кинетически устойчивым, если оно не изменяется во времени. Кинетический подход связан с описанием скорости установления термодинамического равновесия, то есть с механизмом реакций. Если время существования соединения, то есть время превращения его в конечные соединения, достаточно велико, например, больше времени, которое необходимо для его идентификации с помощью тех или иных приборов, можно говорить о кинетической устойчивости данного соединения.

Когда речь идет о равновесии, то можно использовать термин термодинамическая стабильность, или просто стабильность. Для характеристики кинетической устойчивости используется термин инертность, а для кинетической неустойчивости - термин лабильность.

[image: image162.png]CTEAENL OKHCAE HMS

46,
oy

1000




Рис.6. Диаграмма окислительных состояний хлора при рН=0  (сплошная линия) и рН=14 (пунктирная линия). Точками указан стандартный потенциал Ео= 1.23 В системы О2+4H++4[image: image163.png]


=2H2O.

В растворах взаимное превращение оксокислот хлора сопровождается изменением степени окисления (СО) атома хлора. Поэтому стабильность и окислительные (см.11.4) свойства оксокислот хлора удобно обсудить, используя диаграмму окислительных состояний (рис.6) (диаграммы ВЭ-СО)(cтандартные окислительные потенциалы Ео даются относительно потенциала процесса H++[image: image164.png]


= 1/2H2. Методика построения диаграмм ВЭ-СО и их использоваие описаны в 4-м выпуске методического пособия по неорганической химии для студентов 1-го курса. М., МГУ, 1993, с.24-30.), предложенную Фростом (A.Frost. Oxidation Potеntial-Free Energy Diagrams. J.Am.Chem.Soc. 1951. V.73. P.2680-2682)

Диаграмма окислительных состояний (ОС) хлора (рис.6) представляет графическую зависимость вольт-эквивалента ВЭ = nEo, где Eо - стандартный потенциал (В), n - количество (в молях) электронов, пары частиц, например, HClOп 1/2Cl2 , от степени окисления. Величина nEo пропорциональна стандартной энергии Гиббса [image: image165.png]


Go реакции превращения частиц HClO в Cl2 : [image: image166.png]


Go = -nEoF, где F = 96500 кал/моль - число Фарадея. Исходя из этого диаграмму ВЭ-СО можно рассматривать как зависимость стандартной энергии образования [image: image167.png]


fGo частиц от степени окисления. Величины [image: image168.png]


fGo представлены на правой оси ординат рис.6.

Термодинамически устойчивой к диспропорционированию на диаграмме окислительных состояний будет молекула (ион), энергия Гиббса которой (правая ордината на рис.6) лежит ниже линии, соединяющей энергии Гиббса двух соседних форм. Например, при рН = 0 хлор (Cl2) оказывается термодинамически стабильнее, чем смесь [image: image169.png]Br



+HClO. Термодинамически это означает, что энергия Гиббса [image: image170.png]


fG o( C l 2) меньше, чем сумма [image: image171.png]


fG o( C l -) и [image: image172.png]


fG o( HC l O). Это соответствует и известному факту, что равновесие Cl2+H2O [image: image173.png]


H++ [image: image174.png]Br



+ HClO при рН=0 смещено влево, так как Кравн. = 4. 10-9.

Сравним термодинамическую устойчивость оксокислот хлора при рН=0. Это эквивалентная оценка термодинамической возможности протекания процессов 

3HClO = HClO3 + 2HCl (1),
3HClO2 = 2HClO3 + HCl (2),
4HClO3 = 3 HClO4 + HCl (3),

используя величины стандартных электродных потенциалов, приведенные в табл.7 и на схеме рис.7.
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Рис.7. Потенциальная диаграмма (СВ), или диаграмма Латимера (рН=0).

Решение.

Термодинамическим условием протекания реакции с точки зрения термодинамики является [image: image176.png]


rG<0, то есть [image: image177.png]


. Для решения задачи рассчитаем величины [image: image178.png]B2, Bou BS



реакций (1)-(3)
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Из диаграмм Латимера (рис.7) следует, что 
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Таким образом,
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Во всех случаях Ео >О, следовательно, [image: image191.png]


rGo<О, а следовательно, и кислородные кислоты хлора HClO, HClO2, HClO3 при рН=0 термодинамически нестабильны и диспропорционируют по реакциям (1)-(3). Так как Е3>Е2>Е1, то термодинамическая стабильность уменьшается в ряду HClO - HClO2 - HClO3.

Аналогичным образом можно доказать и возможность протекания реакций

5HClO = 2Cl2​ + HClO3 +2H2O (4) 

7HClO3 = Cl2​ + 5HClO4 + H2O (5).

Кроме того, потенциал восстановления кислорода 

O2 + 4H+ + 4e = 2H2O (6)

([image: image192.png]E°=1238



 при рН = 0 и [image: image193.png]


(см. рис.6)) меньше, чем потенциалы реакций (1)-(5), поэтому возможно, что, например, HClO будет окислять воду с выделением

кислорода ( уравнение реакции (7) нетрудно получить комбинированием реакций[image: image194.png]HCIO+ 25+ H' = CI + HyO w H,0-27




 , а расчет ее потенциала приведен далее)
HClO = HCl + 1/2O2​ (7).

Из рис.6 следует, что при рН=0 наиболее устойчивыми формами являются HClO4 и Cl2,так как они оказываются конечными продуктами всех реакций диспропорционирования (1-5) в рассматриваемой системе. 

В щелочной среде потенциал и энергии Гиббса полуреакций, включающих ионы водорода, уменьшаются (рис.6). Соли оксокислот поэтому оказываются стабильнее, чем сами кислоты. Конечными продуктами распада оказываются хлориды и перхлораты.

Рассмотрим кинетическую стабильность оксокислот и их солей, то есть скорость реакций (1-5, 7). Она определяется тремя факторами: 

1. ростом энергии связи Cl-O в ряду HClO -HClO2 -[image: image195.png]cioy



 -[image: image196.png]cio;



; 

2. увеличением экранирования атома хлора атомами кислорода, то есть уменьшением его доступности к взаимодействию с другими атомами (или их группировками); 

3. трудностью зарождения газовой фазы в жидком растворе. 

Факторы 1 и 2 повышают энергию активации и замедляют скорость реакции (1-3) в ряду HClO>HClO2>[image: image197.png]cioy



, так что наиболее медленной оказывается реакция (3). Кинетически наиболее лабильными (неустойчивыми) будут кислоты HClO и HClO2, а наиболее инертной - хлорноватая кислота HClO3. В частности, получить в растворе хлорную кислоту HClO4 путем диспропорционирования HClO3 невозможно именно по кинетическим причинам. Фактор 3 приводит к тому, что процессы (4,5,7) оказываются заторможенными, так как гетерогенные реакции, сопровождающиеся выделением хлора и кислорода, протекают гораздо медленнее, чем гомогенные реакции диспропорционирования.

В целом, все оксокислоты хлора термодинамически и кинетически нестабильны. Соли оксокислот хлора, наоборот, термодинамически и кинетически более устойчивы. Это связано с тем, что твердые соли построены из ионов, электростатическое взаимодействие которых повышает энергию кристаллической решетки и, соответственно, стабильность.

9.4. Окислительная способность оксокислот хлора. 
Окислительная способность оксокислот хлора связана с возможностью понижения степени окисления в анионе кислоты HXOn, n = 1,2,3,4. С термодинамической точки зрения закономерности изменения окислительной способности, как и стабильности, оксокислот хлора удобно проанализировать с помощью диаграммы окислительных состояний (рис.6) .

1.Все oксокислоты являются сильными окислителями, о чем свидетельствует положительный наклон линий, соединяющих вольт-эквиваленты (энергии Гиббса) окисленных и восстановленных форм на рис.6.

2. Их окислительная способность соответствует следующей последовательности: Cl2 <HClO [image: image198.png]


HClO2 >HClO3 > HClO4, что отвечает наклонам линий для пар 1/2[image: image199.png]cller < Heiolor « clozler > cioslor > ciogler



. Например, раствор соли NaClO окисляет [image: image200.png]Br-



до Br2 в кислой, нейтральной и щелочной средах:

NaClO + 2KBr + H2O = NaCl +Br2 +2KOH (в щелочной среде происходит дальнейшее окисление Br2 до [image: image201.png]Broy



).

C помощью NaClO3 [image: image202.png]Br-



окисляется только в кислой среде:

NaClO3+ 6KBr +3H2SO4 = 3Br2 + NaCl + 3K2SO4 + 3Н2О.

3. С увеличением рН = -lg[H+] окислительная способность уменьшается. Например, для реакции 

[image: image203.png]Clo; +22 +2H" = (IO + H,0



[image: image204.png]



в соответствии с уравнением Нернста
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.

величина потенциала уменьшается от Ео = 1.02 В при рН = 0 до Ео= +0.37 при рН=14. Таким образом, окислительная способность солей ниже, чем соответствующих кислот.

С точки зрения кинетики для сопоставления окислительной способности кислот и оксоанионов хлора необходимо рассмотреть особенности механизма реакций. Изменение степени окисления может происходить двумя способами: 

1. путем прямого переноса электронов между молекулярными орбиталями окислителя и восстановителя без изменений в строении анионов; 

2. путем переноса отдельных атомов или групп атомов. 

Оба варианта описания равноправны. С точки зрения метода молекулярных орбиталей (ММО) при этом важен факт перехода электронов с несвязывающих орбиталей на связывающие и наоборот (В случае комплексных соединений переходных металлов возможен переход электронов между несвязывающими орбиталями) . В любом случае для осуществления окислительно-восстановительной реакции сначала должен быть установлен контакт между частицами - канал, по которому может произойти переход электронов от восстановителя на свободные молекулярные орбитали окислителя.

В качестве примера присоединения атомной группировки, сопровождающегося переносом электронов (способ 2), рассмотрим механизм окисления сульфит-иона [image: image206.png]SO



хлорноватистой кислотой HClO. Результаты (K.D.Fogelman, D.M.Walker, D.W.Margerum. Inorg.Chem, 1989, V.28, P.986-993) изучения скорости реакции показывают, что первый медленный этап - нуклеофильное (Нуклеофильные (от латинского слова "нуклеус" - ядро) частицы - частицы со свободной электронной парой, стремящиеся к остову (ядру) другой частицы, имеющей пустую орбиталь)присоединение к атому хлора иона [image: image207.png]SO



, в котором имеются два электрона на разрыхляющей орбитали. При этом образуется хлоросульфат-ион[image: image208.png]CiS0;



:

[image: image209.png]HOCT

S0% — [HO - C1- 80, J*~ — OH™ + CiS0;.



(1)

В промежуточном комплексе (интермедиате) хлор выступает как мостик между HO-- и [image: image210.png]SO



. Вторая стадия - гидролиз хлоросульфата - протекает быстро:
[image: image211.png]CISO; + H,0—> SO +Cl™ +2H*



(2).

Скорость реакции (1) определяется доступностью атома хлора для нуклеофильной атаки. В ряду Cl2 [image: image212.png]


HClO < HClO2 < HClO3 < HClO4 увеличивается экранирование хлора атомами кислорода, а значит, и уменьшается скорость реакции, где указанные молекулы или ионы выступают как окислители. Это интересный факт, поскольку в рассматриваемом ряду окислительная способность уменьшается как с точки зрения термодинамики, так и с позиций кинетики. 
Следует также отметить, что скорость реакций, в которых оксоанионы действуют как окислители, ускоряется ионами водорода. Это связано с протонированием атомов кислорода в оксоанионе и ослаблением связи Cl-O, а также с увеличением электрофильности (электрофильная частица - частица с пустой орбиталью, которая стремится к остову другой частицы, имеющей свободную электронную пару) хлора по отношению к восстановителю, несущему электроны. Действительно, концентрированная HClO4, особенно в смеси с H2SO4, действует как сильный окислитель и взрывается в присутствии следов органических соединений (например, при попадании пыли).

10. Взаимодействие галогенов с водой.
Взаимодействие галогенов с водой - сложный процесс, включающий растворение, образование сольватов и диспропорционирование.
Фтор в отличие от других галогенов воду окисляет: 

2H2O + 2F2 = 4HF + O2.

Однако при насыщении льда фтором при -400С образуется соединение HFO 
(Возможны также реакции: 2HFO [image: image213.png]


2HF + O2; HFO + H2O [image: image214.png]


HF + H2O2,
а при избытке фтора (см. 8) : F2 +HFO [image: image215.png]


OF2 + HF.)[image: image216.png]B teas )+ H20/me. )*’wnL> HEC 5 y+ HF ;).




Растворимость (моль/л) хлора, брома и иода в воде незначительна (табл.8), причем с повышением температуры для хлора она уменьшается, брома - практически не меняется, а иода - увеличивается.

Таблица 8.Константы равновесия реакций (250С).
	NN
	Равновесие
	Хлор
	Бром
	Иод

	1
	X2(газ,ж.,тв.)=X2(р-р)
	0.06
	0.21
	0.0013

	2
	X2(р-р)+H2O = HOX + H ++[image: image217.png]



	3.9. 10-4
	7.2. 10-9
	2. 10-13

	3
	[image: image218.png]



	1027
	1015
	1020

	4
	[image: image219.png]4X0;3
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	1029
	10-33
	10-53


Можно отметить два типа взаимодействия молекул воды с молекулами галогенов. К первому относится процесс образования клатратов, например, 8Cl2. 46H2O при замораживании растворов. Молекулы галогена в клатратах занимают свободные полости в каркасе из молекул H2O, связанных между собой водородными связями.

Ко второму типу можно отнести гетеролитическое расщепление и окислительно-восстановительное диспропорционирование 
[image: image220.png]X, +H,0= HXO + HX.



(реакция 2,табл.8): 

(Механизм реакции диспропорционирования включает поляризацию молекулы хлора молекулой H2O, образование промежуточного соединения и последующую его диссоциацию с образованием Cl--: 
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[HO - Ci - Cl]— HOCI+Cim




Константы этого равновесия для Х = Cl, Br, I малы (табл.8), особенно для Х = Br, I , поэтому бром и иод при растворении в воде остаются преимущественно в молекулярной форме Br2 и I2.
Состав продуктов взаимодействия галогенов с водой зависит от рН, возможности выведения из сферы реакции конечных или исходных веществ, констант равновесия и скоростей реакций диспропорционирования гипогалогенитов.

Равновесие 2 (табл.8) можно сместить вправо добавлением щелочных реагентов, например, Na2CO3:

Cl2 + Na2CO3 + H2O = NaHCO3 + NaCl + HClO ,

а также добавлением суспензий оксидов ртути (II) или висмута Bi2O3 для перевода в осадок хлорид-ионов:

Cl2 + 2HgO + H2O = HgO . HgСl2 [image: image223.png]


+ 2HClO, 2 Cl2 + Bi2O3 + H2O = 2BiOCl [image: image224.png]


+ 2HClO.

Приведенные реакции используют для получения HClO, HBrO, HIO. 

Диспропорционирование гипогалогенит-ионов термодинамически наиболее вероятно до галогенид- и галогенат-ионов (реакция 3, табл.8). Скорости реакций и, значит, состав продуктов взаимодействия галогенов с водой существенно зависят от температуры. Несмотря на близость величин констант равновесия реакций (3) и (4) (табл.8) для хлора, скорость первой из них существенно больше, чем второй. Как отмечалось в 9.3 , высокая энергия активации реакции (4) обусловлена повышением прочности связи и увеличением экранирования хлора в ряду [image: image225.png]o™ - ao; - ao;



.

Скорость реакции (3) (табл.8) сильно зависит от температуры. Так, при действии хлора на эффективно охлаждаемый раствор щелочи образуются гипохлориты, например, жавелевая вода:
2NaOH + Cl2 [image: image226.png]0oc




NaClO + NaCl +H2O.
При взаимодействии же хлора с неохлаждаемым раствором щелочи происходит разогревание раствора и получаются хлораты, например, бертолетова соль KClO3:

6KOH + 3Cl2 [image: image227.png]70-30°C




KClO3 +5KCl + 3H2O.

Таким образом, совокупность термодинамических и кинетических факторов обуславливает следующий состав продуктов взаимодействия в системе Cl2+H2O: растворенный в воде хлор (он преобладает), HCl, HClO, HClO3. При насыщении хлором холодной воды (0-20оС) часть молекул Cl2 диспропорционирует: 

Cl2 + H2O = HCl + HClO,

при этом кислотность раствора постепенно увеличивается.

Комбинируя потенциалы Ео реакции [image: image228.png]


; [image: image229.png]E]



= 1.36 В;

O2 + 4H+ + 4[image: image230.png]


= 2H2O; [image: image231.png]


= 1.23 В,

можно оценить и потенциал процесса:
Cl2 + H2O = 2HCl + О2; [image: image232.png]


.

Поэтому при хранении водного раствора хлора на холоду из него медленно выделяется кислород, а концентрация HClO уменьшается, причем солнечный свет ускоряет разложение. При насыщении хлором горячей воды (>20оС) растворимость хлора существенно уменьшается, а вместо HClO в растворе накапливается хлорноватая кислота HClO3.

Бром и иод взаимодействуют с водой аналогично хлору. Однако увеличение размеров атома галогена и аниона [image: image233.png]XO



приводит к повышению скорости диспропорционирования. Поэтому, несмотря на большое значение константы равновесия реакции (3) (табл.8), скорость этой реакции при переходе от хлора к брому и иоду существенно увеличивается (см.также 11.1). В результате ион [image: image234.png]Bro”



в растворах можно обнаружить лишь при температурах ниже 00С. Скорость диспропорционирования иона [image: image235.png]


велика при любой температуре, поэтому в растворах он не существует. Кроме того, появление HХ повышает кислотность и смещает равновесие 2 (табл.8) влево. Таким образом, бром и иод при растворении в воде остаются в форме Br2 и I2. 
11. Свойства оксокислот  галогенов.

(строго говоря, формулу оксокислот галогенов следует записывать в виде HOXOn-1 . Запись HXOn используют для удобства сопоставления оксокислот. Кроме того, более правильно говорить не о кислотах, а об оксоанионах, так как в индивидуальном виде выделены не все оксокислоты)

11.1. Оксокислоты HXO и их соли.
Гипогалогенитные кислотыHXO известны лишь в разбавленных водных растворах. Их получают взаимодействием галогена с суспензией оксида ртути:

2X2 + 2HgO + H2O = HgO. HgХ2[image: image236.png]


+2HOX.

Следует отметить особенность соединения HOF. Оно образуется при пропускании фтора над льдом при -400С и конденсацией образующегося газа при температуре ниже 0оС. 

F2,газ + H2Oлед [image: image237.png]-40°C




HOF + HF
HOF, в частности, не образует солей, а при его взаимодействии с водой появляется пероксид водорода: 

HOF + H2O = H2O2 + HF

Гипогалогенитные кислоты являются слабыми. При переходе от хлора к иоду по мере увеличения радиуса и уменьшения электроотрицательности атом галогена слабее смещает электронную плотность от атома кислорода и, тем самым, слабее поляризует связь Н-О. В результате кислотные свойства в ряду HClO - HBrO - HIO ослабляются (см.величины рКa в табл.9).

Таблица 9. Свойства кислот HXO и ионов [image: image238.png]X



.
	Свойства
	HOCl
	HOBr
	HOI

	Eo,B (pH=0):

HOХ+H++[image: image239.png]


=1/2Х2+H2O
	1.63
	1.59
	1.45

	Eo,B (pH=14):[image: image240.png]XOT +H,0+28 = X +20H




	0.94
	0.76
	0.49

	pKа процесса [image: image241.png]HXO=H' +0X"





	7.25
	8.7
	11

	Константа равновесия[image: image242.png]3X0T = 2X + X05





	1027
	1015
	1020


Растворы гипогалогенитов имеют сильно щелочную реакцию, а пропускание через них СО2 приводит к образованию кислоты, например,

NaClO + H2O + CO2 = NaHCO3 + HClO.

Окислительная способность кислот HXO и ионов [image: image243.png]XO





 INCLUDEPICTURE "http://mch1.chem.msu.su/rus/teaching/zlomanov/Image2640.gif" \* MERGEFORMATINET [image: image244.png]


в том же ряду с термодинамической точки зрения уменьшается. Это следует из сравнения величин стандартных потенциалов Ео(табл.9) и наклонов линий, соединяющих вольт-эквиваленты пар X2 |HXO и [image: image245.png]XOT|x"



(рис.8). 

[image: image246.png]B0},

7101 3 5 7

CTEMNEHD OKUCAER MA




Рис.8. Диаграмма окислительных состояний для хлора, брома,иода в кислых (pH=0, сплошные линии) и щелочных v(рН=14, пунктирные линии) растворах.

Высокую окислительную способность гипохлоритов иллюстрируют следующие реакции:

NaСlO +2NaI + H2O = NaCl + I2 + 2NaOH

2NaClO + MnCl2 + 4NaOH = Na2MnO4 + 4NaCl + 2H2O.

Скорость же реакции окисления и диспропорционирования в ряду HClO-HBr-HIO [image: image247.png](CIO™ -BrO™ -107)



увеличивается. Это обусловлено увеличением радиуса галогена и его доступности к нуклеофильной атаке.

Таким образом, термодинамическая и кинетическая стабильность в ряду HClO-HBrO-HIO изменяются в противоположных направлениях. Действительно, константа равновесия диспропорционирования гипохлорит-иона велика (табл.9), но скорость распада мала. Поэтому гипохлориты можно получить действием хлора на холодный раствор щелочи. В промышленности таким образом получают белильную известь (формула CaOCl2 отражает основной состав, в продуктах взаимодействия присутствуют Ca(OCl)2, Ca(OH)2, CaCl2 содержащие кристаллизационную воду.) :

Ca(OH)2 + Cl2 = CaCl(OСl) +H2O

Для ионов [image: image248.png]Bro”



и [image: image249.png]


константы равновесия диспропорционирования меньше, чем для [image: image250.png]lo/loN



. Однако скорости их распада намного больше. Например, гипобромит натрия диспропорционирует при t > 0oC по реакции:

3NaBrO. xH2O [image: image251.png]£0°C




NaBrO3 + 2NaBr + 3xH2O.

11.2. Оксокислоты HXO2 

Из оксокислот HXO2 известны лишь хлористая кислота HClO2. Она не образуется при диспропорционировании HClO. Водные растворы HClO2 получают обработкой Вa(ClO2)2 серной кислотой с последующим отфильтровыванием осадка BaSO4 : 

Ba(ClO2)2 + H2SO4 = BaSO4 [image: image252.png]


+ 2HClO2.

HClO2 является кислотой средней силы: рКа = 2.0 (табл.7). Хлориты используют для отбеливания. Их получают мягким восстановлением ClO2 в щелочной среде:

2СlO2 + Ba(OH)2 + H2O2 = Ba(ClO2)2 + 2H2O + O2

2СlO2 + PbO + 2NaOH = PbO2 + 2NaClO2 + H2O.

Бромит бария удалось синтезировать по реакции:

Ba(BrO)2 + 2Br2 + 4KOH [image: image253.png]


Ba(BrO2)2 +4KBr + 2Н2О.

11.3. Свойства кислот HXO3 и их солей. 

Оксокислоты HXO3 более устойчивы, чем HXO (см. реакции 1, 3-5, 7 в 9.3). Хлорноватая HClO3 и бромноватая HBrO3 кислоты получены в растворах с концентрацией ниже 30%, а твердая йодноватая HIO3 выделена как индивидуальное вещество.

Растворы HClO3 и HBrO3 получают действием разбавленной H2SO4 на растворы cоответствующих солей, например, 

Ba(ClO3)2 + H2SO4 = 2HClO3 + BaSO4 [image: image254.png]


.

При концентрации растворов выше 30% кислоты HBrO3 и HClO3 разлагаются со взрывом. 

Твердую йодноватую кислоту можно получить окислением иода концентрированной HNO3 (см. 3 ), хлорноватой кислотой или перекисью водорода: I2 + 5Н2О2 = 2HIO3 + 4H2O.

При нагревании происходит ее дегидратация: 
2 HIO3 [image: image255.png]200°¢C




I2O5 + H2O.

Свойства кислот HXO3, а также межатомные расстояния (l) и валентные углы в пирамидальных ионах [image: image256.png]X03



представлены в табл.10.


Таблица 10.Cтроение и свойства анионов [image: image257.png]X03



.
	Свойства 
	ClO3-
	BrO3-
	IO3-

	l X-O, [image: image258.png]



	1.48
	1.65
	1.81

	[image: image259.png]


OXO
	1060
	1040
	1000

	Eo, B (pН=0):6H++[image: image260.png]X03



+[image: image261.png]


=1/2X2 +3H2O
	1.47
	1.52
	1.20

	pН=14: [image: image262.png]XOF +3H,0+65 = X~ +60H"




	0.62
	0.61
	0.26

	pКа HХO3 = H++ [image: image263.png]X03




	-1.2
	0.7
	0.8

	Константы равновесия [image: image264.png]4X0; = X~ +3X0;




	1029
	10-33
	10-53


Водные растворы HXO3 являются сильными кислотами. В ряду HClO3-HBrO3-HIO3 наблюдается некоторое уменьшение силы кислот (табл.10). Это можно объяснить тем, что с ростом размера атома галогена прочность кратной связи [image: image265.png]


О уменьшается, что приводит к уменьшению полярности связи H-O и уменьшению легкости отрыва от нее водорода молекулами воды.

В кислой среде (рН [image: image266.png]


0) с точки зрения термодинамики окислительная способность уменьшается в ряду [image: image267.png]BrOj
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>[image: image270.png]05



, что следует из сопоставления величин стандартных потенциалов Ео (табл.10). Действительно, в кислой среде при взаимодействии бромата натрия с хлором или иодом выделяется свободный бром: 
2NaBrO3 + Cl2 = 2NaClO3 + Br2

2NaBrO3 + I2 = 2NaIO3 + Br2,

а взаимодействие иода с раствором хлората натрия приводит к выделению хлора: 
2NaСlO3 + I2 = 2NaIO3 + Cl2 

Термодинамическая стабильность анионов[image: image271.png]X0;



 по отношению к распаду на пергалогенат [image: image272.png]X0;



и галогенид [image: image273.png]


ионы увеличивается от [image: image274.png]cioy



к [image: image275.png]05



(табл.10, рис.8). Это следует из того, что величина nEo = [image: image276.png]


иона [image: image277.png]cioy



несколько выше, а ионов [image: image278.png]BrOj



и [image: image279.png]05



существенно меньше, чем сумма соответствующих значений ионов [image: image280.png]


и [image: image281.png]X0;





 HYPERLINK "http://mch1.chem.msu.su/rus/teaching/zlomanov/Image2642a.gif" (рис.8). Известно также, что HClO3 существует лишь в растворах, а HIO3 выделена в виде бесцветных кристаллов (т.пл.110оС). Отметим следующее важное обстоятельство. Как указывалось, с точки зрения термодинамики в ряду [image: image282.png]BrOj
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>[image: image285.png]05



 окислительная способность уменьшается, а стабильность к диспропорционированию возрастает. Реальный же состав продуктов определяется кинетикой, то есть механизмом соответствующих реакций. Оказывается, что скорость реакций окисления и диспропорционирования в том же ряду увеличивается: [image: image286.png]cioy



<[image: image287.png]BrOj



<<[image: image288.png]05



. Таким образом, термодинамика и кинетика в рассматриваемом случае работают в противоположном направлении (противоположный пример, когда термодинамический и кинетический прогнозы совпадают, рассмотрен в9.4 при сопоставлении окислительной способности оксокислот хлора.
Это обусловлено увеличением размера атома галогена r(Cl)<r(Br)<r(I), уменьшением энергии связи E(Cl-O)>E(Br-O)>E(I-O) и степени экранирования атомами кислорода соответствующего атома галогена. Все эти факторы и приводят к увеличению скоростей рассматриваемых реакций. Действительно, в водных растворах реакция 4KClO3 = 3KClO4 + KCl не происходит даже при кипячении. По кинетическим причинам ион [image: image289.png]cioy



не восстанавливается, а ион [image: image290.png]05



, напротив, легко восстанавливается иодид-ионом. 
Последний факт используется при проведении осциллирующих реакций (R.J.Field, F.W.Schneider. J.Chem.Educ., 66, 195 (1985).
При смешивании бесцветных растворов NaIO4, Na2SO3, NaIO3 и крахмала происходят следующие процессы. Иодид-ион, образующийся в процессе

[image: image291.png]05



+ [image: image292.png]450%
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+[image: image295.png]4508



 ,

сопропорционирует с иодат-ионом:

[image: image296.png]05



+ 6H+ + 5[image: image297.png]
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 I2 + 3H2O
с выделением иода, образующего с крахмалом ярко-синий комплекс. Однако далее иод восстанавливается сульфит-ионом:

3I2 +[image: image299.png]380%F



 + 3H2O [image: image300.png]
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+ 6H+ +[image: image302.png]380%F



.

Окраска реакционной смеси периодически осциллирует от бесцветной до синей по мере изменения отношения [image: image303.png]L/



.

В заключение отметим, что соли более устойчивы к нагреванию, чем соответствующие кислоты. В частности, некоторые из иодатов встречаются в природе в виде минералов, например, лаутарит NaIO3. При нагревании твердого КСIO3 до 500оС возможно диспропорционирование 4KClO3 [image: image304.png]<500°C




3KClO4 +KCl,

(в присутствии катализаторов, например, MnO2, удается не только снизить температуру разложения, но и изменить путь процесса:[image: image305.png]100°¢C




)

а при более высокой температуре разложение расплава KClO4  :KClO4 [image: image306.png]>500°C




KCl +2O2 . 

Состав продуктов разложения броматов и иодатов зависит от природы катиона, например,

2KIO3 [image: image307.png]


2KI + 3O2 (аналогично и броматы щелочных металлов);

2Cu(BrO3)2 [image: image308.png]


2CuO + 2Br2 + 5O2 (аналогично иодат кальция);

5Ba(IO3)2 [image: image309.png]


Ba5(IO6)2 +4I2 +9O2
11.4. Оксокислоты HXO4. 

В табл.11 приведены данные о свойствах кислот HXO4, а также о межатомных расстояниях и валентных углах в тетраэдрических ионах [image: image310.png]X0;



.

Таблица 11.Cвойства кислот HXO4.
	Свойства
	[image: image311.png]cio;




	[image: image312.png]BrO;




	[image: image313.png]105





	l X-O, [image: image314.png]Y




	1.43
	1.61
	1.78

	[image: image315.png]


OXOo
	~1000
	1090
	1070

	pKа: [image: image316.png]4 X0,
HX0, = H* + X0;




	-10
	~ -9
	-

	[image: image317.png]H* + H,I0;





	 
	 
	3.0

	[image: image318.png]HY + H IO





	 
	 
	8.0

	Eo, B; pН=0:

[image: image319.png]-t 1
HOj 4 8H' +78 = S Ky + 4H0




	1.39
	1.59
	 


Хотя  метаиодная кислота HIO4 и некоторые ее соли известны, иод(VII) из-за роста радиуса в ряду Сl-Br-I и повышения его координационного числа образует, главным образом, гидроксопроизводные состава (HO)5IO [image: image320.png]


  H5IO6, в которых атом иода октаэдрически окружен атомом кислорода и пятью гидроксильными группами [image: image321.png](i{I-0OH)=189
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, [image: image323.png]fIr-0)=178
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).

Хлорная кислота (Тпл.= -102оС, Ткип.= 90оС) получена в индивидуальном состоянии нагреванием твердой соли КClO4 с концентрированной H2SO4 с последующей отгонкой при пониженном давлении:

КClO4 ,тв.+ H2SO4,конц[image: image325.png]90-100°C

JL——



 HClO4 + KHSO4

HClO4 легко взрывается при контакте с органическими веществами.

Бромная кислота HBrO4 известна лишь в растворах (не выше 6М), получаемых подкислением перброматов NaBrO4, которые, в свою очередь, удалось синтезировать окислением броматов фтором в разбавленных щелочных растворах (броматы можно окислить до перброматов с помощью XeF2 или электролитически) : 

NaBrO3 + F2 + 2NaOH = NaBrO4 + 2NaF +H2O .

Хлорная кислота - одна из сильных кислот. По силе к ней приближается бромная кислота. 

Иодная кислота существует в нескольких формах, главными из которых являются ортоиодная H5IO6 и метаиодная HIO4 кислоты. Ортоиодная кислота образуется в виде бесцветных кристаллов при осторожном упаривании раствора, образующегося при обменной реакции 

Ba3(H2IO6)2 + 3H2SO4 = 3BaSO4 [image: image326.png]


+ 2H5IO6.

(исходный периодат синтезируют по схеме: 

	NaIO3 + 4NaOH + Cl2[image: image327.png]



	Na3H2IO6[image: image328.png]



	+ 2 NaCl + H2O

	
	(pH=7-8)
	

	2Na3H2IO6 + 3Ba(NO3)2 =
	Ba3(H2IO6)2 [image: image329.png]



	+ 6NaNO3.


В кристаллическом состоянии вещество имеет молекулярную структуру: в узлах кристаллической решетки находятся октаэдры (HO)5IO. Ортоиодная кислота в водных растворах проявляет свойства слабой пятиосновной кислоты. Константы диссоциации H5IO6 по 4-ой и 5-ой ступеням настолько малы, что в водных щелочных растворах возможно оттитровать только первые три протона, что соответствует образованию солей типа KH4IO6, K2H3IO6 и K3H2IO6 (Соль состава K4HIO6получить не удается).

В ряде случаев из растворов выделяется средняя соль, например, Ag5IO6, устойчивость которой обусловлена высокой энергией кристаллической решетки и полимерной структурой.

При осторожном нагревании ортоиодной кислоты образуется метаиодная кислота 

H5IO6 [image: image330.png]<100°c

12300 pmcm
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HIO4 + 2H2O.

В 1997 году установлено, ( Kraft T., Jansen M., Angew.Chеm., Int.Engl. Ed.1997, 36, 1753) что твердая метаиодная кислота построена из октаэдров IO5(OH), связанных общими ребрами в бесконечные цепи. Твердые соли метаиодной кислоты, например, КIO4, по-видимому, также состоят из таких же полимерных цепей.

Как и в случае кислот HXO3, термодинамическая и кинетическая стабильность кислот HXO4 и их солей различаются. Термодинамическая устойчивость (9.3 ) иодной кислоты и периодатов к разложению выше, чем хлорной кислоты и перхлоратов. Бесцветная концентрированная HClO4 даже при комнатной температуре синтеза темнеет из-за образования оксидов хлора с более низкими степенями окисления. 

Метаиодная кислота разлагается только при нагревании: 2HIO4 [image: image332.png]>3 C




2HIO3 + O2​ .

В ряду [image: image333.png]cloy
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(H5IO6) наблюдается аномалия в изменении термодинамической стабильности и окислительной способности: бромная кислота и ее соли оказываются менее стабильными, но более сильными окислителями, чем соответствующие кислоты и соли хлора Cl(VII) и иода I(VII) (табл.11, рис.8). Аналогичные нарушения в последовательности изменения свойств оксокислот наблюдаются и для других элементов 4-го периода - [image: image336.png]-
3, Geof .
-, 4s0%7,
Se02”, AsO



Такие аномалии иногда называют вторичной периодичностью (cм. [1], стр.46, 253; С.А. Щукарев. Неорганическая химия, М., Высшая школа, 1974, ч.2, с.109), подразумевая, например, что свойства соединений брома похожи на свойства аналогичных соединений фтора. Можно полагать, что рассматриваемые аномалии в свойствах перброматов связаны с понижением прочности связи Br-O по сравнению со связью Cl-O. В свою очередь, это вызвано увеличением ( рис.1 ) энергий 4s- и 4p-орбиталей атома брома по сравнению с энергиями 2s- и 2p-орбиталей кислорода, а, следовательно, с уменьшением взаимодействия (перекрывания) 4s-, 4p-орбиталей брома и 2s-, 2p-орбиталей кислорода (энергии 2s-, 2p-, 3s-, 3p-, 4s- и 4p-атомных орбиталей составляют 32.4, 15.9, 25.3, 13.7, 24.1 и 12.5 эВ соответственно). Повышение стабильности и уменьшение окислительной способности оксосоединений при переходе Br(VII) [image: image337.png]


I (VII) обусловлено особенностями строения и увеличением прочности связи I-O в октаэдрических ионах IO6 по сравнению со связью Br-O в тетраэдрах [image: image338.png]BrO;



. Атом иода по сравнению с атомом брома имеет больший радиус, для него характерно координационное число 6. Увеличение числа координируемых атомов кислорода приводит к росту числа электронов на связывающих молекулярных орбиталях и, соответственно, к повышению прочности связи.

Устойчивость солей выше, чем соответствующих оксокислот HXO4. Кристаллы солей, например, KClO4, построены из ионов K+ и ClО[image: image339.png]


, электростатическое взаимодействие которых увеличивает энергию кристаллической решетки и повышает стабильность.

Рассмотренные термодинамические закономерности не совпадают с кинетическими: скорость реакции окисления с участием ионов [image: image340.png]BrO;



и особенно [image: image341.png]cio;



оказывается медленной. Например, взаимодействие 70%-ой HClO4 с магнием сопровождается выделением водорода:

Mg + 2 HClO4 = Mg(ClO4)2 + H2  ,

а 1М раствор HBrO4 не окисляет хлор из HCl. В случае же H5IO6 подобная реакция протекает без кинетических затруднений:

H5IO6 + 2HCl = HIO3 + Cl2 + 3H2O .

Лабильность периодатов подтверждается и легкостью обмена их кислорода на изотоп кислорода 18О из молекул воды

[IO2(OH)4]- + 18OH2 = [IO2(OH)3(18OH)]- + H2O.

Увеличение скорости реакции окисления в ряду [image: image342.png]cloy
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, обусловлено ростом радиуса атома галогена, увеличением доступности его к нуклеофильной атаке атомами восстановителя, а в случае H5IO6 существованием коротких (1.78[image: image347.png]


) и длинных (1.89 [image: image348.png]


) связей I-O.

На рис.9 представлены тенденции в изменении кислотных свойств, термодинамической стабильности и окислительной способности (рН = 0) (см.9.3 и9.4) оксокислот галогенов.

  

	HClO
	[image: image349.png]



	HClO2 
	[image: image350.png]



	HClO3
	[image: image351.png]



	HClO4

	[image: image352.png]™




	
	
	
	[image: image353.png]il




	
	[image: image354.png]fru





	[HBrO] 
	
	[image: image355.png]



	
	HBrO3 
	[image: image356.png]



	HBrO4 

	[image: image357.png]™




	
	
	
	[image: image358.png]a0




	
	[image: image359.png]a0





	[HIO]
	
	[image: image360.png]



	
	HIO3
	[image: image361.png]



	HIO4

	
	
	
	
	
	
	(H5IO6)


Рис.9. Увеличение силы кислот ([image: image362.png]


 ), термодинамической стабильности ([image: image363.png]


 ) и окислительной способности ([image: image364.png]


 ) оксокислот галогенов. 

12. Межгалогенные соединения

Положительные степени окисления галогены проявляют не только в кислородных, но и в так называемых межгалогенных соединениях XYn , где X - более тяжелый, Y - более легкий и более электроотрицательный атомы, а n = 1, 3, 5, 7. Известны также гомоядерные поликатионы [image: image365.png]Xn, n=1-35



, и полианионы [image: image366.png]


, m = 3,5,7, . . .21 галогенов.

12.1. Синтез и строение межгалогенных соединений (МГС).
Данные соединения образуются при непосредственном взаимодействии простых веществ, например,

[image: image367.png]X, +3F, —>2XF,



(X =Cl: t=200-3000C; X = Br: t=200C; X = I: t = -450C в растворителе CFCl3). [image: image368.png]X, +5F, — s 2xF;



(X =Cl: t=3500 (250 атм),

X = Br: t >1500C, 

X = I: t = 200C) 

[image: image369.png]I, +7F, —3030°C_orR



. 

Условия синтеза МГС, например, ICl и ICl3, удобно рассмотреть с помощью фазовой диаграммы I2-Cl2 (рис.10). 

[image: image370.png]Hof





Рис.10. Т-х фазовая диаграмма системы I2-Cl2, L-расплав, (1) - область L+IСlтв; (2) - область L+IСlтв.

В этой системе образуются два конгруэнтно плавящихся соединения: [image: image371.png]


-ICl (т.пл.27.20С) и ICl3 (т.пл.1010С), образующих между собой эвтектику, имеющую состав 50.5 ат.% хлора и плавящуюся при 22.70С. Монохлорид( известна и метастабильная низкотемпературная форма [image: image372.png]


- ICl.) иода ICl кристаллизуется в виде рубиново-красных игольчатых кристаллов, растворимых в CCl4. Их получают пропусканием Cl2 над сухим иодом. Кристаллы ICl с иодом образуют эвтектику, плавящуюся при 7.90С. После того как иод расплавился, образовавшийся ICl отгоняют из эвтектического расплава. 

Рыхлый оранжевый порошок ICl3 образуется при обработке ICl или I2 избытком хлора (кристаллы, полученные из пара, имеют лимонно-желтую окраску).   Он может быть получен также действием на иод жидкого хлора, так как нерастворим в нем. Полученное вещество летуче уже при комнатной температуре, поэтому его хранят в плотно закрытых сосудах. Во влажном воздухе ICl3 легко разлагается (см.ниже).

Твердый трихлорид иода построен из плоских молекул димеров I2Cl6:

[image: image373.png]



Отметим особенности строения и свойств МГС. 
1.Эти полярные молекулярные вещества [image: image374.png]X7,



построены таким образом, что более тяжелый атом Х координирует вокруг себя нечетное число (n = 1,3,5,7) более легких и более электроотрицательных атомов [image: image375.png]


. Величина n увеличивается с ростом отношения радиусов rX /rY 
2.Они представляют собой в обычных условиях газы, жидкости или легкоплавкие твердые вещества молекулярного строения. Форму молекулы можно определить по методу Гиллеспи (рис.11).
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Рис.11. Строение молекул BrF3, BrF5, BrF7 3.Прочность связи EX-Y (табл.11) зависит от разности электроотрицательности атомов X и Y: чем больше эта разность, тем прочнее связь.

Таблица 11.Разность электроотрицательностей ([image: image377.png]


 ) и энергии связи (в кДж/моль) Х-Y в молекулах простых веществ и МГС [D8, P.837].
	[image: image378.png]


c 
	Увеличение степени окисления

	 
	XY
	XY3
	XY5
	XY7

	1.38
	IF (277.8)
	IF3 (272)
	IF5 (207.8)
	IF7 (231)

	1.28
	BrF (249.4)
	BrF3 (201.1)
	BrF5 (187)
	-

	0.95
	ClF (248.9)
	ClF3 (172.4)
	ClF5 (142)
	-

	0.43
	ICl (207.9)
	I2Cl6
	-
	-

	0.33
	BrCl (215.9)
	-
	-
	-

	0.10
	IBr (175.3)
	-
	-
	-

	0
	F2 (159.0)
	-
	-
	-

	0
	Cl2 (243.0)
	-
	-
	-

	0
	Br2 (193.0)
	-
	-
	-

	0
	I2 (151.0)
	-
	-
	-


4. В ряду соединений ХYn с одинаковым атомом Y их устойчивость увеличивается с ростом степени окисления атома Х. С этим связана, например, легкость диспропорционирования низших фторидов иода: 5IF = 2I2 + IF5. 

5.Физические свойства бинарных МГС занимают промежуточное положение между свойствами образующих их галогенов X2 и Y2. Однако из-за неодинаковой электроотрицательности атомов Х и Y соединения ХY в отличие от X2 и Y2 более полярны.

12.2. Химические свойства МГС. 

По химическим свойствам межгалогенные соединения ХYn похожи на простые вещества Х2, но скорости реакций с участием МГС оказываются больше. Рассмотрим основные типы химических превращений соединений ХYn. 

На рис.12 представлены химические свойства ХY3. 

1.Взаимодействие с водой. Так же, как галогены и многие галогениды неметаллов, МГС при взаимодействии с водой образуют галогеноводородную кислоту HY более электроотрицательного галогена (Y) и оксокислоту менее электроотрицательного атома Х и в той же степени окисления, что и в исходном соединении XYn, например, при Х = Br, Y = F, n= 5:
[image: image379.png]5+ 5+
BrFs + 3H,0= HBrO, + SHF



. 

Если же оксокислота HXOn неустойчива (Х = Br(III), I (III)), то происходит ее диспропорционирование ( см. 9 и 10 ), например:

5ICl3 + 9H2О = 3HIO3 + I2 + 15HCl ) (в присутствии концентрированной HCl процесс протекает более сложно ):

В случае фторидов XFn процесс гидролиза можно остановить на промежуточной стадии с образованием оксофторидов, например,

ClF5 + 2H2O = FClO2 + 4HF
IF7 + H2O = IOF5 + 2 HF

[image: image380.png]



Рис.12. Химические свойства XY3 . 

2.При взаимодействии соединений XYn с растворами щелочей образуются соли соответствующих кислот:
IF5 + 6KOH = 5KF + KIO3 + 3H2O
ClF + 3KOH = KF + KClO +H2O
3ICl3 + 12NaOH = 2NaIO3 + NaI +9NaCl + 6H2O. 

3.МГС, как и простые вещества - галогены, а также их соединения с положительной степенью окисления являются сильными окислителями и часто окисляют металлы до высших степеней окисления, например, 
2Co + 6ClF = 2CoF3 + 3Cl2

4. Соединения XYn способны присоединять или терять галогенид ион [image: image381.png]


. При этом образуются анионы [image: image382.png]


или катионы [image: image383.png]


, которые по строению и свойствам близки к гомоядерным поликатионам и полианионам галогенов 12.3 и 12.4 ). Например, в концентрированной соляной кислоте ICl3 образует гидратированную тетрахлороиодную кислоту, которая выделяется из раствора в виде неустойчивых на воздухе оранжевых пластинчатых кристаллов:

4H2O + ICl3 + HCl = H[ICl4]. 4H2O 
Ее же можно получить пропусканием Cl2 через суспензию I2 в концентрированной HCl:
I2 + 3Cl2 + 2HCl + 8H2O = 2H[ICl4]·4H2O 

Соли - тетрахлориодаты - более устойчивы. Так, K[ICl4] плавится при 116оС с разложением, отщепляя хлор (KICl2 разлагается при 215оС на KCl, I2 иCl2.)
KICl4 [image: image384.png]


KICl2 + Cl2.

Соль состава K[ICl4]. 2H2O легко образуется в виде желтых игл при пропускании хлора через подкисленный HCl концентрированный раствор KI: 

KI + 2Cl2 + 2H2O = K[ICl4]. 2H2O[image: image385.png]



или с помощью реакций 

2KClO3 + I2 + 12HClконц [image: image386.png]40




2K[ICl4]. 2H2O [image: image387.png]


+ 3Cl2 + 2H2O

KIO3 + 6HClконц = K[ICl4]. 2H2O + Cl2 + H2O.

12.3. Гомоядерные поликатионы галогенов. 

Наиболее изучены соединения полиатомных катионов иода: [image: image388.png]I I I



. Их синтезируют взаимодействием иода с сильной кислотой Льюиса, обладающей окислительными свойствами (например, AsF5 ), в жидком SO2:

[image: image389.png]I, + 34sF;
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[image: image390.png]I, + 34F;
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Полиядерные катионы (рис.13) построены из цепей; связь I-I в них несколько прочнее и короче, чем в молекуле I2 благодаря удалению электрона с [image: image391.png]


разр-орбитали (рис.2). Угловая форма молекул обусловлена отталкиванием свободных электронных пар атома иода. 

[image: image392.png]



Рис 13. Строение поликатионов [image: image393.png]I3(a)Is(6)



.

Кроме гомоядерных, известны и гетероядерные поликатионы, например, 

[image: image394.png]CiF;



:

[image: image395.png]CiF, + SbF, = [CIF} J[SbF; ]



.

12.4. Гомоядерные полианионы.
Известно, что растворимость иода в воде мала ( 2 ), но резко возрастает при добавлении к раствору KI. Причина увеличения растворимости связана с образованием полииодид-ионов:

[image: image396.png]L +KI=KI,



(или KI2n+1 , n = 1,2,3,4).

При 25оС константа равновесия этого процесса равна 725 (моль/л)-1. Ион [image: image397.png]


может иметь линейное симметричное [image: image398.png]p 2ok, aedh



(кристаллы [As(C6H5)4]+I[image: image399.png]


) или несимметричное (кристаллы[image: image400.png]st



 ) [image: image401.png]p_2sfh, sedd



строение. Известно также, что качественная реакция на иод - темно-синее окрашивание крахмала - обусловлена взаимодействием аниона [image: image402.png]


с амилозой крахмала. Полииодид-ионы - [image: image403.png]I5,0;,1;



построены из плоских зигзагообразных цепей и стабилизируются в кристаллической решетке большими катионами. Известны и полихлорид-ионы, например, PCl5, полученный прямым синтезом, имеет желтый цвет из-за присутствия ионов [image: image404.png]cly



.

Устойчивость полигалогенидных комплексов с одним и тем же катионом падает с уменьшением размера атома галогена, то есть в ряду I-Br-Cl. Так, например, константы образования тригалогенид-ионов в водных растворах при 250С

[image: image405.png]X+ X e X;




равны 140 (I), 17 (Br) и 0.2 (Cl). 

Известны и смешанные полианионы.Их синтезируют, например, по реакции между галогенидом металла и галогеном:

CsBr + Cl2 = CsBrCl2.

13. Материалы на основе галогенов и их соединений.
Галогены и их соединения используются в науке и технике для приготовления различных материалов. Фтор применяют для синтеза фтороуглеродов - фреонов (они используются как хладоагенты и для распыления аэрозолей - красок, лаков и т.д.), химически стойких материалов - тефлонов (-CF2-CF2-). Фториды металлов находят применение при изготовлении оптических элементов - призм, фильтров, волоконных проводов для оптоэлектронной связи. Хлор используют при получении хлоридов металлов и неметаллов (например, AlCl3 , FeCl3,, PCl3 и т.д.), соляной кислоты, различных хлорорганических соединений: растворителей - тетрахлорметана CCl4, трихлорэтилена CHCl-CCl2, антисептиков и инсектицидов - ДДТ (дихлородифенилтрихлорэтана), лекарственных препаратов (хлоральгидрата - снотворного, гексахлорафена - бактерицидного вещества), отбеливателей. Бром и иод применяют в фотографии (галогениды серебра, свинца), при получении присадок к бензину (С2H4Br2), ингибиторов воспламенения, в галогенных лампах.
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