СИСТЕМНАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА
 ГАЛОГЕНОВОДОРОДОВ 
НОМЕНКЛАТУРА

Таблица 1. Номенклатура галогеноводородов
	
	HF
	HCl
	HBr
	HI

	Номенклатура Гесса-Менделеева
	Фтористый водород
	Хлористый водород
	Бромистый водород
	Иодистый водород

	Номенклатура 
30-70 гг.
	Фтороводород
	Хлороводород
	Бромоводород
	Иодоводород 

	Номенклатура IUPAC
	Фторид 

водорода
	Хлорид 

водорода
	Бромид

 водорода
	Иодид 

водорода

	Тривиальные названия
	Плавиковая кислота
	Соляная кислота
	Бромоводородная кислота
	Иодоводородная кислота


КЛАССИФИКАЦИЯ
1. По составу – сложные бескислородные вещества;

2. По растворимости в воде – растворимые;

3. По окраске – бесцветные;
4. По летучести – летучие;

5. По устойчивости – устойчивые;

6. По окислительно-восстановительным свойствам – слабые окислители, слабые восстановители;
7. По кислотно-основным свойствам – водные растворы – кислоты.

СТРОЕНИЕ

1.  Общая стехиометрическая формула галогеноводородов: HHal. 
2.  В состав входят атомы H(+ и Hal((. Электронная формула атома H (1s1, а атома Hal ( ns2np5. 
3. Электронная диаграмма атома Hal:
[image: image1.png]


(Hal ≠ F)
Электронная диаграмма атома H:
[image: image2.png]



Электронная диаграмма молекулы НHal:

[image: image3.png]



Строение молекул по методу валентных связей
4.1. Модель электронного строения молекул галогеноводородов по Льюису: 
4.2. Модель молекулы галогеноводорода с использованием валентного штриха: 
H – Hal.

4.3. Модель образования (-связи в молекулах галогеноводородов:
                               
[image: image4.wmf]

4.4.                                 
ФИЗИЧЕСКИЕ ПАРАМЕТРЫ
Таблица 2. Физические параметры
	
	HF
	HCl
	HBr
	HI

	Электроотрицательность
	(χ
	2

	0,73

	0,64

	0,11


	Энергия связи
	Есв, кДж/моль
	566
	432

	366

	298


	Длина связи
	  lсв, пм
	92

	128

	141

	161


	
	(∙1029, Кл∙м
	0,640

	0,347

	0,263

	0,127
(


В ряду HF, HCl, HBr, HI - (((, Есв(, lсв(, (( (  связи полярные.
5. Между атомами H и Hal в молекуле HHal ковалентные, локализованные, полярные связи. 
6. Механизм образования связей ( обменный.
7. Число σ – связей в молекуле: = 1.
Строение молекул HHal по методу ЛКАО МО
8. Строение молекул галогеноводородов по ММО на примере HF 

[image: image5]
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), поэтому (1s(2s  - связывающая молекулярная орбиталь формируется, в основном, (~90%) 2s-орбиталями фтора. Энергия (1s(2s ( 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 (2px(1s ( и (1s(2s( ( молекулярные орбитали. Основной вклад (~90%) в образование (1s(2s ( и (2px(1s ( орбиталей вносят орбитали фтора. Это означает, что они в большей 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+( ( F(( оказывается полярной: атом фтора несет некоторый отрицательный, а атом водорода ( положительный заряд. 

2px - и 2py -орбитали атома фтора по условиям симметрии способны участвовать в образовании (-связей, но у атома водорода доступных по энергии р-орбиталей нет. Поэтому 1(-орбитали остаются несвязывающими. Два из восьми электронов (один от атома водорода, семь от атома фтора) размещаются на (1s(2s-орбитали и обуславливают связь между атомами водорода и фтора. Оставшиеся шесть электронов занимают (2px(1s- и (2p(1sнесв-орбитали. Они ослабляют связь водорода со фтором, так как принимают участие в межэлектронном отталкивании. Таким образом, электронная конфигурация молекулы НF запишется в виде: ((1s(2s)2((2px(1s)2((2p(1sнесв)4.
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 HHal уменьшаются.
9. Связи между молекулами HF – водородные:


Между молекулами остальных галогеноводородов – Ван-дер-Вальсовые (ориентационные).
10. Строение ассоциатов. В жидком и газообразном HF вплоть до 60оС присутствуют ассоциаты от (HF)2 до (HF)6, в которых молекулы HF связаны водородной связью. Для HCl, HBr, HI образование водородных связей не характерно из-за меньшей электроотрицательности атома галогена.
11. Тип кристаллической решетки в твердом состоянии:
Твердый HF состоит из зигзагообразных полимерных цепей. По типу частиц в узлах кристаллической решетки ( молекулярный. 
При охлаждении из водных растворов выделены кристаллические гидраты HF∙H2O, HCl∙2H2O и т.д., которые построены из соответствующих галогенидов оксония, например, (H3O+(F(.
12. Строение растворов. В растворах фтороводородной кислоты присутствуют ассоциаты: 
H3O+, H502+, HF2(, H2F3( и до H5F6( и их гидротированные формы (HF2∙nH2O((, (H2F3∙mH2O(( и т.д.
В концентрированных растворах HCl, HBr, HI могут существовать ионные пары, тройники, квадруполи и т.д. типа {[H3O+]·[Cl·nH2O](}, {[H3O+]3·[Cl·nH2O]4} (  и др. 
ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ  СВОЙСТВА
Таблица 3. Термодинамические свойства
	
	HF(газ)
	HCl(газ)
	HBr (газ)
	HI(газ)

	ΔΗ (298,

кДж/моль
	(271,1

	(92,3

	(36,0

	+24,0


	S(298,

Дж/(моль•К) 
	174,0


	187,0


	199,0


	206,0



	ΔG(298, кДж/моль
	(273,2

	(95,3

	(53,0

	+1,7


	C(p, Дж/(моль•К)
	29,13

	29,12

	29,14

	29,16


	ΔΗдис., кДж/моль
	562


	431


	366


	299



	pK
	3,2

	(7

	(9

	(11



В ряду F2, Cl2, Br2, I2 – ΔΗ((, S((, ΔG((, Cp((, ΔΗдис.(. 
Таблица 4. Стандартные электродные потенциалы
	Электродная реакция
	Стандартный электродный потенциал Е(, В

	1/2F2 + e- ( F-
	+2,82 

	1/2Cl2 + e- ( Cl-
	+1,

	1/2Br2 + e- ( Br(
	+1,06 

	1/2I2 + e- ( I(
	+0,53 


ФИЗИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА
Таблица 5. Физические свойства
	
	HF
	HCl
	HBr
	HI

	1. Агрегатное состояние (н.у.)
	Газ и жидкость 
	Газ


	Газ


	Газ




Органолептические свойства

	2. Цвет
	Б/цв

	3. Запах
	Резкий


Механические свойства

	4. Летучесть
	Высокая

	5. Плотность жидкой фазы dж, г/см3
	0,99(13(С)
 
	1,187((86(C)


	2,16

	2,8


	6. Плотность ρ(н.у.), г/л
	1,693

	1,639

	3,645

	5,789


	7. tпл, (С
	(83,4

	(114,0


	(86,9

	(50,9


	8. tкип, (С
	+19,5
	(85,1(
	(66,8
	(35,4

	9. Ks, растворимость, г
	(
	72,0(20(С)
56,1(60(С)
	198,20(20(C) 130(100(C)
	234(10(C) 


	10. ( (0,1н раствор в H2O), %
	9,6

	92,6

	93,5

	95,2


	11. Ионность связи, %
	43
	14
	12
	5


В стандартных условиях галогеноводороды - газы. С ростом массы и размеров молекул усиливается межмолекулярное взаимодействие и, как следствие, повышаются температуры плавления (tпл) и кипения (tкип). Аномально высокие температуры плавления и кипения объясняются усилением межмолекулярного взаимодействия за счет образования водородных связей между молекулами.

Благодаря высокой полярности газообразные НHal хорошо растворимы в воде. Например, в 1 объеме воды при 0 оС растворяется 507 объемов HCl или 612 объемов HBr. 
ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА
Термодинамическая и кинетическая устойчивость. 
1. При стандартных условиях вещества устойчивы. 
2. Дегидратация гидратов протекает по уравнению:
Таблица 6
	HHal
	HF
	HCl
	HBr
	HI

	tразл,(С
	<(34,5 
	(15 
	>(29 
	>(37 

	ΔΗ(дисс.,

кДж/моль
	562


	431

(4(
	366


	299



	pKдисс.
	3,2
	(7
	(9
	(11


3. При нагревании разлагаются на атомы: 
Таблица 7
	HHal
	HF
	HCl
	HBr
	HI

	tразл(С
	(3500
	(1500
	(1000
	( 2000 


Кислотно-основные свойства
4. В водных растворах НHal устанавливается протолитическое равновесие, то еть эти растворы являются кислотами.
В ряду HCl – HBr – HI степень протолиза, то есть сила кислот увеличивается.
Таблица 8
	
	pKa
	Ka

	HF
	3,2
	5,6∙10(4  

	HCl
	(7,0
	1∙107 (

	HBr
	(9,5
	1∙109  

	HI
	(10,0
	1∙1011  


 Это связано с ростом размера аниона Hal( и уменьшением энергии гетеролитического распада 

5. 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 HF2(, поэтому равновесие смещается вправо.

а) взаимодействие с MeO:


б) взаимодействие с MeOH:

в) взаимодействие с Me2CO3:


г) взаимодействие с оксидами не металлов:


д) реакции комплексообразования:



е) разрушение комплексов галогеноводородами:

Окислительно-восстановительные свойства
Восстановительные свойства
6. Слабые восстановители. С увеличением размера и уменьшением энергии ионизации атома галогена восстановительная способность в ряду HF – HCl – HBr – HI увеличивается.
а) восстановление оксидов металлов:



б) восстановление гидроксидов металлов:
в) восстановление солей:



г) восстановление простых веществ – неметаллов:

д) восстановление оксидов неметаллов:




е) восстановление кислот:




Окислительные свойства.
а) окисление металлов:

В HHal и их растворах окислителем служит H(+. Этот окислитель довольно слабый.  Поэтому растворы галогеноводородных кислот способны   окислять лишь активные металлы. Но в газовой фазе возможно окисление и более пассивных металлов. 




б) окисление оксидов металлов:

в) окисление гидроксидов металлов:

г) окисление MeAn:


ПОЛУЧЕНИЕ
1. Прямой синтез из элементов:

2. Вытеснение из солей:



3. Гидролиз галогенидов неметаллов: 


ПРИМЕНЕНИЕ
HF
( получение фреонов;

( разложение фторорганических соединений;

( получение F2, AlF3, фторидов;

( катализатор органических реакций;

( для травления и полировке металлов, стекла, полупроводников.

HCl
( производство соляной кислоты, венилхлоридов, алкилхлоридов;

( окислительное хлорирование органических соединений.

HBr
( получение бром производных органических и неорганических соединений;

( катализатор органических реакций.

HI
( получение иодидов;

( восстановитель в органическом синтезе.

ТОКСИКОЛОГИЯ
1. Токсичные вещества.

2. Предельно допустимая концентрация (ПДК) галогеноводородов:

Таблица 9. ПДК
	HHal
	HF
	HCl
	HBr
	HI

	ПДК в производственных помещениях, мг/м3
	0,5
	5
	10
	(

	ПДК разовая, мг/м3
	(
	0,05
	(
	(

	ПДК среднесуточная, мг/м3
	(
	0,015
	(
	(


3. Фтороводород и хлороводород раздражают слизистые оболочки, вызывают ожоги кожи. Хлороводород разрушает зубы и вызывает катар верхних дыхательных путей. Бромоводород и иодоводород при попадании на кожу вызывают зуд и воспаление.[image: image6.emf] 
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Рис. 1. Модель образования (s-p-связи в молекуле галогеноводорода.
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