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1.Загальна характеристика

Хімічні елементи VIIA підгрупи - отримали загальну назву галогени (від грец. « Галос » - сіль , « генос » - породжує) через їх здатність утворювати бінарні солі з металами. До цієї підгрупи входять фтор F , хлор Cl , бром Br , йод I і астат At. Фтор і хлор - поширені елементи земної кори , бром і йод - рідкісні елементи. Астат - радіоактивний елемент , практично повністю відсутній у природі.

Фтор - розсіяний елемент. Родовища його мінералів флюориту CaF2 і кріоліту Na3( AlF6 ) рідкісні. Основна ж маса знаходиться в фосфоритах, де він у вигляді фторапатита Ca5( PO4)3F супроводжує фосфор, який також є розсіяним елементом. Хлор, навпаки, утворює багаточисельні сполуки галліта (кам'яної солі) NaCl , сильвіна KCl , сильвініту NaCl * KCl та інших мінералів - хлоридів. Величезні маси хлоридів і супутніх їм бромидов і йодидів зосереджені в морській воді , соляних озерах , бурових водах і підземних рассолах. Бром і йод добувають з бурових вод. Маса астату, що міститься в земній корі, обчислюється десятками міліграмів .

Властивості галогенів при збільшенні порядкового номера елемента в групі змінюються дуже плавно і монотонно.

У таблиці Менделєєва кожен галоген є передостаннім елементом свого періоду. Слідом за ним стоїть благородний газ. Це означає, що для завершеною стійкої електронної структури у атомів галогенів не дістає 1 електрона. Тому галогени характеризуються яскраво вираженими неметалевими властивостями.

У сполуких виявляють велику різноманітність властивостей зв'язків. Будучи самими електронегативними елементами періодів, галогени мають невелику спорідненість до електрону. У сполуких з електропозитивними металами існують у вигляді однозарядних аніонів Hal- , що утворюють з катіонами іонні 
ґратки солей. З електронегативними електронами галогени утворюють одинарні ковалентні σ - зв'язки , міцність яких залежить від елемента - партнера.

 Окислювальна здатність плавно зменшується від фтору до йоду, у якого вона вже досить слабка. Ступінь окислювання -1 є найбільш стійкою у всіх галогенів. Хлор, бром і йод можуть утворювати малостійкі геометрично різноманітні ковалентні сполуки з фтором і киснем, в яких вони проявляють ступені окислення +1 , +3 , +4 , +5 , +6 , +7 і грають ролі центральних атомів. Для галогенів характерний одновалентний стан, причому фтор завжди має валентність (I). Решта галогенів проявляють й інші валентності. Це пояснюється наявністю в їх атомах вільних d - орбіталей, за допомогою яких виникають збуджені стани атомів.

 Стійкість сполук, в яких галогени мають позитивну ступінь окислення, невелика. Стабільність водневих сполук та  полярність зв'язку зменшується зверху вниз. Водневі сполуки і гідроксиди елементів VIIA у водних розчинах проявляють кислотні властивості .

Фторид -, хлорид -, бромід - і йодит - іони можуть входити до складу комплексних сполук в якості одноатомних монодентатних лігандів.

 Природні неорганічні сполуки галогенів дуже нечисленні. Це наслідок конкуренції галогенів з киснем, поширеність якого в земній корі в 600 разів перевищує сумарну поширеність галогенів. Елементи підгрупи VIIA - окислювачі сильніші, ніж відповідні елементи підгрупи кисню.

Найміцнішими у фтору є σ - зв'язки Al-F , H-F , Si-F , P-F , але в природних умовах HF поглинається карбонатами , а SiF4 - гідролізується. Тому фтор зустрічається лише в складі Ca5( PO4)3F ( фторапатит ), Na3( AlF6 ) ( кріоліт ) , CaF2 (флюорит) . Хлор, бром і йод через малі енергії  зв'язків в природі існують лише у вигляді солей і гидротірованних іонів.
2.Фізичні властивості

    Всі галогени у вигляді простих речовин мають однаковий тип молекул Hal2. Фтор і хлор при н.у. - гази , бром - рідина , йод - тверда речовина . Всі галогени - забарвлені речовини (табл. 1). Над поверхнею рідкого брому утворюється пара інтенсивного бурого кольору. Йод у твердому стані помітно летючий, і вже при слабкому нагріванні з'являється фіолетове забарвлення його парів . Відбувається його сублімація .

Галогени мають характерний запах, за яким можна відразу визначити їх домішки у повітрі. В молекулах всіх галогенів є прості ковалентні зв'язки. Міцність їх відносно невелика,  внаслідок чого галогени хімічно дуже активні.

Табл. 1 . Властивості галогенів у вигляді простих речовин.

	Властивість
	Фтор F2
	Хлор Cl2
	Бром Br2
	Йод I2

	Агрегатний стан
	Блідо-жовтий газ, дуже отруйний з різким запахом.
	Жовто-зелений газ з різким дратуючим запахом, руйнує дихальні шляхи.
	Важка чорно-бура рідина над якою завжди знаходяться чорно-бурі пари.
	Чорно-сіра  кристалічна речовина з фіолетовим металічним блиском.

	tпл, Сº
	-233
	-103
	-7,2
	113,7

	tкип, Cº
	-188
	-34,6
	58,8
	184,4

	Розчинність у воді (20ºС) ω, %
	Разлагает воду
	1,4
	3,5
	0,03

	Енергія зв’язку Х-Х, кДж/моль.
	159
	243
	193
	151

	Відстані Х-Х в молекулах, пм.
	142
	199
	228
	267

	Электродний потенціал ωº Х2/2Х-, В.
	2,87
	1,359
	1,087
	0,536


Фтор

 Найсильніший з простих речовин - окислювачів. Твердий фтор існує у вигляді 2 модифікацій α – F2 і β – F2. Обидві модифікації є молекулярними кристалами , які різняться положеннями молекул F2.

Хлор

При звичайних температурах газоподібний хлор під дією невеликого тиску легко перетворюється в жовту рідину. Газоподібний хлор як окислювач сильно поступається фтору, але одночасно перевершує молекулярний кисень.

Бром

     Газоподібний, рідкий і кристалічний бром складається з молекул Br2. Бром - окислювач, активність якого трохи менше, ніж активність хлору. Багато реакції окислення рідким бромом йдуть активніше, ніж аналогічні реакції окислення газоподібним хлором.

Йод

   При нагріванні йод переганяється без плавлення з утворенням фіолетових парів , окислювач помірної сили .
3.Хімічні властивості

 Загальною хімічною властивістю галогенів є їх окислювальна дія. 

Фтор реагує з вибухом з усіма металами і неметалами , крім O2 , N2 , Нal2, при цьому у всіх сполуках з фтором елементи має вищий ступінь окислення.

SiO2 + 2F2 = Si+4F4 + O2 (у фторі горить SiO2, H2O)

t = 0º – 90º Н2O + F2 = Н+F + O+2F2 (H2O + F2=HF + O2 (O3))

t>90º (H2O) + F2 = 2HF + O•

2H2O + 2F2 =4HF + O2 – у фторі горить вода

2 Au + 3F2 = 2AuF3
5P + 5F2 = 2PF5
2NH3 + 3F2 = 6HF + N2
F2 + NaOHP → NaF + OF2 + H2O
2F2 + 4NaOHК → 4NaF + O2 + 2H2O
F2 + Xe → XeF4

В ряду Cl2 , Br2 , I2 окислювальна активність знижується, а відновна активність збільшується , тому, якщо протікає реакція ,

Cl2 + I2 + H2O → HCl + HIO3 ,
 хлор виступає в ролі окислювача .

1 ) Галогени реагують з неметалами , утворюючи галогеніди :
Cl2(Br2,I2) + P = PCl5(I5),(Cl3, Br3)

2 ) З металами , які набувають вищу ступінь окислення:
2Fe + 3Cl2 → 2FeCl3
3 ) реагують з H2 , тільки Br2 і Cl2
 
H2 +Cl2→ 2HCl (hv) –ланцюгова реакція

H2 + Br2→ 2 HBr (6000ºC)
4 ) Cl2 і Br2 реагують з H2O утворюючи хлорну і бромну воду , а з I2 реакція практично не протікає

Нal2 + H2O → HНal + HНalO
5 ) Наl взаємодіють з розчинами лугів , продукти залежать від температури

Cl2 + NaOH → NaCl + NaClO + H2O ( t > 70 º C )
3Cl2 + 6NaOH → 5NaCl + NaClO3 + 2H2O
з I2 один продукт , NaIO3 , а NaIO - не утворюється.

I2 + NaOH → NaI + NaIO3 + H2O
В ряді Cl2 - Br2 - I2 - металеві властивості посилюються . Тому I2 реагуючи з концентрованою HNO3 , утворює катіон I+,  або присутній в кислотному залишку у вигляді IO3 - .

I2 + AgNO3 → AgI + INO3
I2 + HNO3 конц . → HIO3 + NO2 + H2O

IСlO4 - перхлорат йоду , йод в катіонної формі нестійкий
 Водні розчини HГаl - кислоти , сила кислот ↓ збільшується.

                                         4. Бінарні сполуки галогенів.

 Безводний HF неелектроліт , а в рідкому HF можливі процеси іонізації .

2HF → H + + HF2 -
3HF → HF2 - + H2F +
        Рідкий HF утворює цілі ланцюжки, що складаються з молекул HF- (6,8) (HF)4, (HF) 6 , (HF) 8 , тільки при t = 3500 º С можливий розрив зв'язку H - F.
 Внаслідок наявності сильного водневого зв'язку навіть у парах молекули HF асоційовані. HF може змішуватися з Н2О в необмеженій кількості, утворюючи слабку плавиковую кислоту, при цьому між молекулами HF і Н2О також виникають водневі зв'язки .

 
F-+HF=HF2-

HF + H2O →H3O+ + F-

2HF + H2O→ H3O+ + F-
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        HF зберігають у посудинах з платини або поліетилену. У скляній посудині зберігати не можна т. к. в склі є SiO2 , а плавикова кислота руйнує скло.

SiO2 + 4HF = SiF4 + 2H2O - реакція травлення скла

SiF4 + 2HF = H2 [ SiF6 ]

Для HF характерні звичайні властивості кислот

Zn + 2HF = ZnF2 + H2

3HF + Al (OH)3 = AlF3 +3 H2O

HF + KOH = KHF2 + H2O

NH3 +2 HF = NH4HF2
        Фториди - в основному нерозчинні сполуки. Як і інші бінарні сполуки вони бувають:

Основні - галогеніди металів.

Амфотерні - з амфотернимі елементами .

Кислотні - з неметалами .

 

2KF + SiF4 → K2 [ SiF6 ]

3NaF + AlF3 → Na3 [ AlF6 ] 2KF + BeF2 → K2 [ BeF4 ]

3SiF4 + 2AlF3 → Al2 [ SiF6 ] 3
2KI + HgI 2 → K2 [ HgI4 ] KBr + AlBr3 → K [ AlBr4 ]

Для елементів 2 -го періоду к.ч. = 4 , 3-го періоду к.ч. = 6 .

Гідролізуються , тільки розчинні у воді основні фториди :

2NaF + H2O → NaHF2 + NaOH
Кислотні гідролізуються з утворенням 2 ​​-х кислот:

SiF4 + 3H2O →H2SiO3 + 4HF 

+


2 SiF4 + 4HF→2H2(SiF6)

3SiF4 + 3H2O→H2SiO3 + 2H2(SiF6)
         Властивості НCl , НBr , НI

Водні розчини - сильні кислоти , галогеніди - сильні відновники :

2HCl - + O2 ↔ 2H2O - 2 + Cl20 процес Дікона ( t )

при t < 6000С окислювач - кисень, при більш високих - хлор, тому процес може протікати в прямому і зворотному напрямках.

HI- + O2 → HI +5 O3 + H2O

 Відновні властивості НГаl проявляються в реакціях з кислотами :

 

HBr + H2SO4 к. → Br2 + S + H2O ( HI I2 (H2S) )

HBr + H2SO4 разб. → Br2 + SO2 + H2O ( I2 )

Для всіх цих кислот характерні реакції з Ме , з основними оксидами , з підставами і деякими солями. НCl при взаємодії з сильними окислювачами окислюється до вільного хлору.
PbO2 + 4HCl → PbCl2 + Cl2 + H2O
Гідроліз галогенідів

Основний галогенід гіролізуеться з утворенням сильного електроліту:
MgCl2 + HOH ↔ MgOHCl + HCl
2KF + HOH → KHF2 + KOH
Кислотний галогенід - з утворенням 2 ​​-х кислот :
PCl5 + H2O → H3PO4 + HCl
                          
        Галогени безпосередньо з киснем не взаємодіють. Це обумовлено невеликою енергією зв'язку Наl-О, і неможливістю використовувати високі температури для здійснення реакцій окиснення, тому, що для них ΔS0 < 0. Оксиди отримують непрямим шляхом. При 25 º С порівняно стабільні наступні кисневі сполуки : +1 , +4 , +6 , +7

Cl2O,  ClO2 ,  Cl2O6 , Cl2O7.

у сполуких з О2 хлор виявляє ступеня окислення ( с. о. ) :

с. о. +1 +3 +4 +5 +6 +7

оксид Cl2O , ClO2 , Cl2O4 , Cl2O6 , Cl2O7 .

кислота HClO , HClO2 , HClO2 , HClO3 , HClO3 , HClO4 , HClO3 , HClO4 .

        Якщо зіставити властивості кислот зі структурою молекул, то можна відзначити наступне: із зростанням ступеня окислення хлору зменшується число незв`язуючих електронних пар і відбувається поступове добудовування кисневого оточення хлору до тетраедричного .

        Збільшення сили кислот HClO - HСlO4 обумовлено тим, що з ростом числа кисневих атомів електронні хмари все більше стягнуті до центрального атома, і зв'язок Н - О стає все більш полярним .

Окислювальні властивості зменшуються , у оксо- аніонів

ClO - , ClO2 - , ClO3 - , ClO4 - - збільшується міцність зв'язку кисню з хлором.

 оксикислоти хлору
HClO   HClO2   HClO3   HClO4

 

Сила кислот зростає→

Cлабка
Стійкість зростає→ 
Сильна



←Окисна активність

        Зростання сили кислот пов'язано із збільшенням кількості кисню, який відтягує на себе електронну щільність, і міцність зв'язку Н - О слабшає.

        Зростання стійкості пов'язано із збільшенням ступеня окислення хлору і великою кількістю електронів, що приймають участь в утворенні зв'язку . У всіх сполуких Cl - в sp3 гібридизації .

        Найвища окислювальна здатність у хлорнуватистої кислоти (HClO), за рахунок атомарного кисню.
HСlO = HCl + O •

        Реакції розкладу HClO
1.HClO → HСl + O
2.HCl +1 O → HCl - + HCl +3 O2
3. 2HClO → Cl2O + H2O

 

                                          

                                    
Завдання для самоконтролю:
1.Чому галогени характеризуються яскраво вираженими неметалевими властивостями ?[9, с.368]

2 . Яка ступінь окислення найбільш стійка для галогенів ? [9,с.368]

3 . F2 при нормальних умовах:

А ) Блідо-жовтий газ , дуже отруйний з різким запахом ;

Б) Жовто-зелений газ з різким дратівливим запахом, дуже токсичний, руйнує дихальні шлях ;

В) Важка чорно-бура рідина , над якою завжди знаходяться темно-бурі пари ;

Г) Чорно -сіра кристалічна речовина з фіолетовим металевим блиском.

[9, с 370-379]

4 . З воднем реагують тільки (при н . у.) :

А ) F2 і I2 ;

Б) F2 і I2 ;

В) I2 ;

Г) Br2 і Cl2 .

[8, с.362]

5 . Завершіть рівняння реакцій : [9, с.370-379]
А) F2 + NaOHP →

Б) I2 + HNO3 конц . →

В) PbO2 + HCl →

Г) HCl + KOH →

9. Щільність газоподібної речовини галогену за воднем дорівнює 35,5 . Знайти масу 1л цього газу при нормальних умовах і щільність його по повітрю. Про який галоген йдеться? [1,с.309]

10. У закритій посудині підірвали суміш водню і хлору об'ємом 22,4 л ( н.у.) . Отриманий продукт пропустили через розчин гідроксиду натрію, в результаті отримали 50 г хлориду натрію. Обчислити вихід продукту. [1, с.310]
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