Halogeni elementi



Halogeni — 1zravno s metalima daju soli

fluor 1 klor su plinovi

brom je tekucina

jod | astat su krutine

SVi su nemetali

astat je radioaktivan

ns? np>

prave dvoatomne molekule tipa X,



taliste | vreliste | kova- van der ionski
/°C /°C lentni | Waalsov | radijus
radijus | radijus/ /nm
/ nm nm
fluor -223 -187 0.072 0.135 0.136
klor -102 -34.6 0.099 0.180 0.181
brom -7.3 58.78 0.114 0.195 0.195
jod 114 183 0.133 0.215 0.216
astat - - - -
energija ionizacije / eV koeficijent redoks elektronski | molarna
elektro- potencijal afinitet energija
I Il 1" IV negativnosti | X, +2e — 2X /' kdmolt | veze
IV / kJ mol1
fluor 17.42 | 35.1 | 55.1 | 875 4.0 2.87 -327.8 159.0
Klor 13.01 | 23.9 40 535 3.0 1.36 -348.7 242.3
brom 11.88 | 216 | 36.3 - 2.8 1.09 -324.5 190.0
jod 10.44 | 19.2 - - 2.5 0.54 -295.2 151.0
astat - - - - 2.2 0.20 - -




taliSte | vreliste Energija ionizacije / eV kova- | Vander | ionski | koeficijent redoks molarna
/°C /°C lentni | Waalsov | radijus elektro- potencijal | energija
I I " v radijus | radijus/ /nm negativno- [ X, — 2X- | veze
/ nm nm sti IV / kJ molt

fluor -223 -187 1742 | 35.1 55.1 | 87.5 [ 0.072 0.135 0.136 4.0 2.87 159.0
klor -102 -34.6 13.01 | 239 40 535 [ 0.099 0.180 0.181 3.0 1.36 242.3
brom -7.3 58.78 | 11.88 | 21.6 36.3 - 0.114 0.195 0.195 2.8 1.09 190.0
jod 114 183 10.44 | 19.2 - - 0.133 0.215 0.216 2.5 0.54 151.0
astat - - - - - - - - 2.2 0.20




veze medu molekulama — van der Waalsove veze
izmedu induciranih (trenutnih) dipola: fluor i klor
plinovi, brom tekucina, a jod krutina

fluor ima nize vreliste od klora
kovalentni (atomski) radijus F 64 pm, Cl 99 pm

neocekivano je mala energija veze F,: mala veliCina
fluorovih 2p orbitala uzrokuje neobicno veliko
elektron-elektron odbijanje



Fluor ima najveci redoks potencijal ( teznju da
prelazi u halogenid ion)

X;(9)+2e 52X (ag)
reakcija se moze rastaviti u 3 stupnja
X, (9) S 2 X (g) disocijacija (energija veze)

2X (g) + 2 e 5 2 X (g) elektronski afinitet
2X (g) S 2 X (aq) energija hidratacije



X, (g) +2 e 52X (aq)

energija  elektronski entalpija entalpija .
veze afinitet hidratacije ukupne reakcije E /V
kJ/mol kJ/mol kJ/mol kJ/mol
F 154 -327.8 -524 -1549.6 2.87
Cl 239 -348.7 -378 1214 .4 1.36
Br 193 -324.5 -348 -1152.0 1.09
| 149 -295.2 -308 -1057.4 0.54

» Fluor radi najvecCe energije hidratacije ima
najpozitivniji redoks potencijal te je fluor najjace
poznato oksidacijsko sredstvo

 suhi fluor moze npr. oksidirati NaCl(s)
2 NaCl(s) + F,(g) S 2 NaF(s) + Cl,(g)



Sposobnost fluorovog atoma da uzme elektrone
atomima s kojima je u vezi povecava Bronstedovu |
Lewisovu kiselost tim spojevima, HSO,;CF; pK_= 3,
HSO,CH; pK, = 6, SbF. Je puno kiseliji od SbCl,

Fluorid stabilizira visoke stupnjeve oksidacije, IF-,
PtF,, KAgF,, PbF,

Isto tako fluorid ne radi spojeve s elementima u
niskom stupnju oksidacije,

npr. ne postoji CuF, a CuCl, CuBr I Cul postoje



Spojevi halogenih elemenata

« Maksimalni stupan] oksidacije +7

* Minimalni stupanj oksidacije -1

« Stabilni spojevi s neparnim stupnjem
oksidacije




Stupanj oksidacije (-1)

 F, Cl, Br, I; halogenidi — soll
halogenidnih kiselina
 HF, HCI, HBr, HI (fluorovodicna kiselina,

klorovodicna kiselina, bromovodicna
kiselina, jodovodicna kiselina)

» Kiseline se odvode od odgovarajucih
halogenovodika HF (g), HCI (g), HBr (9),
HI (g) — fluorovodik, klorovodik .....



« Halogenovodici se dobivaju

1) ako na halogenid djeluje jaka nehlapljiva kiselina
* NaCl(s) + H* + HSO, — HCI(g) + NaHSO,(s)
* NaF(s) + H* + HSO,  —» HF(g) + NaHSO,(s)

H,SO, je oksidacijsko sredstvo i moze oksidirati |- | Br:
« 2HI(S) + H* + HSO, — 1,(g) + SO,(g) + H,O
* 2HBr(s) + H* + HSO,  — Br,(g) + SO,(g) + H,O

« Zanjih se koristi H;PO, — bez oksidacijskog djelovanja
Nal(s) + H* — HI(g) + Na*
NaBr(s) + H* — HBr(g) + Na*



2) direktna sinteza
* H,(g) + X,(9) = 2HX(Q); X =Cl, Br, |
* F, + H, > eksplozivno



o Jakost kiseline

Stupan .
Halogenavadik mﬂﬂm | %Eéiq m?m: h'r:JEm
Hmol™  feadimidm 2%
SIS — -
410 Y15 -112 -4
e 3,5 - 8 Q7
il ah | 050 _ 5] _35

HF — Slaba kiselina — zbog vodikove veze molekule su
mu asocirane



Stupanj oksidacije (+1)

hipoklorasta HCIO hipoklorit ClO-
hipobromasta  HBrO hipobromit BrO-
hipojodasta HIO hipojodit JO-

sve tri su jako slabe kiseline

nastaju djelovanjem vode na odgovarajuci halogen

X5 (g) + H,O > HXO + H + X

soli nastaju dijelivanjem hladne luzine na odgovarajuci halogen
X5(g)+20H —» XO + X + H,0

oksidacijska su sredstva

1O se vrlo brzo disproporcionira na 10571 I

fluor ne radi spojeve s pozitivnim stupnjem oksidacije
2F, (g) + 2 OH —» 2F,0 + 2F + H,O
F,O—>s.0.F=-1,s.0.0=+2



Stupanj oksidacije (+3)

klorasta HCIO, klorit ClO,
bromasta HBroO, bromit BrO,
jodasta HIO, jodit JO,

sve tri kiseline su jako slabe i nestabilne, kao i njihove soli
predstavljaju meduspojeve u disproporcioniranju HXO i XO-



Stupanj oksidacije (+5)

klorna HCIO, klorat ClOg
bromna HBrO, bromat BrO;
jodna HIO, jodat JO;
« Nastaju:

—  zagrijavanjem spojeva stupnja oksidacije +1
3XO — 2X + XOg5

— uvodenjem halogena u vrucu luzinu
3X, (g) + 60H — XO5 + 5X + 3H,0

— vrlo su jaka oksidacijska sredstva



Stupanj oksidacije (+7)

perklorna HCIO, perklorat ClO,
perbromna HBro, perbromat BrO,
metaperjodna  HIO, metaperjodat JO,

ortoperjodna H:1O4 ortoperjodat H:1Oq

* Perjodna kiselina postoji u dva oblika:
H: IO, S HIO, + 2 H,0






Redoks potencijali za pH =0

ClOy|” —— [CI0 —— HCW)}y ——= HO] —— (s —— (]

Bri), - |Bri}y] ———= HOBr ——— Bry - Br

Hipoklorasta kiselina je jace oksidacijsko sredstvo i od Cl, i od MnO,
Perbromati i perjodati u praksi nisu oksidacijska sredstva radi kinetickih
ogranicenja (jako spore reakcije).

Vrijedi pravilo da sto centralni atom ima izrazeniji metalni karakter to su mu
spojevi s viSim stupnjem oksidacije jaca oksidacijska sredstva



Fluor

* Plin, svjetlozute boje, otrovan

» U prirodi minerali: fluorit (CaF,) I kriolit
(NasAlF)

* Nije rijedak element (u prirodi polovina
Cl,), ali se s njegovim spojevima rijetko
susrecemo jer su otrovni i opasni uslijed
reaktivnosti



Dobivanje fluora

*Fluor nije moguce dobiti elektrolizom vodene
otopine natrijevog Ili kalijevog fluorida

*Bezvodni fluorovodik ne vodi elektricnu struju.
Vodljivost bezvodnog fluorovodika reda je
veliCine Ciste vode.

«Za dobivanje fluora koristi se otopina
kalijevog fluorida u bezvodnom fluorovodiku.

*Francuski kemicar Henry Moissan prvi je
izolirao fluor elektrolizom (1886.) | za sto je
dobio Nobelovu nagradu iz kemije (1906.)



F-das

t

Carbon anode

—= H.- 035

Steel cathode

Diaphradmto
prevent mixing of
Hoand ko gases
Talina HF 1 KF

Anodni i katodni prostor moraju biti odvojeni: smjesa H, i F,
je eksplozivna



Reakclje dobivanja fluora elektrolizom:
*Ravnoteza u smjesi:

- F-+ HF < HF

*Reakcija na anodi:

. HF, - 2HF +F,(g) +2 e
*Reakcija na katodl

. 2HF+2e—>H,(g)+2F

fluor se moze dobiti i reakcijom antimonovog(V) fluorida s kalijevim
heksafluoromanganatom(lV) (na 420°C)
K,[IMnFg](s) + 2SbF¢(s)— 2K[SbF¢](s) + MnF,(s) + F,(g)



Spojevi fluora
» HFE — fluorovodik; kod normalnih uvjeta plin,
lako se moze prevesti u tekucinu.

» Tekuci HF je asociran; (HF),;n=2 -6 paje |
otopina HF kiselina, puno slabija od ostalih
halogenih kiselina

* Dobivanje:
CaF, (s) + H" + HSO,  —» CaS0O, (s) + 2 HF (9)
» Nagriza staklo (sadrzi SiO, )
CaSIO; + 6 HF —» CaF, (s) + SiF,(g) + 3 H,O




Fluoridi — soli slabe kiseline, pa je Fion u
vodenoj otopini jaka baza; hidrolizira

F-+ H,O > HF + OH"
Fluoridni ion pravi veliki broj kompleksa

Fluoridi se po topljivost razlikuju od ostalih
halogenida:

AgCl, AgBr, Agl su netopljivi, a AgF je topljiv
Hg,Cl,, Hg,Br,, Hg,l, su netopljivi, a Hg,F,
je topljiv




Spojevi metana s fluorom |
klorom

Freon 11 ; CFCI; triklorofluorometan
Freon 12 ; CF,Cl, diklorodifluorometan
Freon 22 ; CHF,CI difluoroklorometan
Koristili se u hladnjacima; napusta se
Plasticha masa: politetrafluoretilen (teflon)

(C2F4)n




Oksidi fluora

. F,O1F,0,
« Stupan] oksidacije fluora je -1, a kisika +2 |
+1; pa bi se ovi spojevi trebali zvati fluorid
2F,(g)+20H - F,O(g) + 2F + H,O




KLOR

* Najrasprostranjeniji od svih halogena, u
prirodi dolazi u obliku klorida: kamena sol,
morska voda (NaCl), silvin (KClI)...



http://images.google.com/imgres?imgurl=http://www.mines.itu.edu.tr/mineral/images/silvin.jpg&imgrefurl=http://www.mines.itu.edu.tr/mineral/halojen.htm&h=360&w=480&sz=36&hl=hr&start=42&tbnid=U6ylfQiyqORVpM:&tbnh=97&tbnw=129&prev=/images%3Fq%3Dsilvin%26start%3D40%26gbv%3D2%26ndsp%3D20%26svnum%3D10%26hl%3Dhr%26sa%3DN
http://www.daviddarling.info/images/chlorine_gas.jpg

Laboratorijsko dobivanje

*Dobivanje se temelji na oksidacliji klorid iona
Jakim oksidacijskim sredstvom.

*Kao izvor klorida najcesce se koristi
koncentrirana klorovodicna kiselina

« MnO,(s)+2Cl-+4H"— Mn?*+Cl, (g) + 2 H,0O
2MnO, +10ClI-r+16 H* -2 Mn**+5Cl, (g) + 8 H,0
Cr,0,2+6ClI"+14H*—-2Cr*+3Cl,(g) + 7H,0



Industrijsko dobivanje ClI,

Industrijski klor se dobiva elektrolizom otopine
natrijevog klorida

Postoji nekoliko tehnoloskih riesenja od kojih su
najpoznatiji postupak sa zivom, postupak s
dijafragmom i postupak s membranom



klorida membranskim postupkom

2 Cl-+ 2e — CI, (g) + 2e” Cl;ig) H,igg 2H,0+2e — H,(g)+20H
L A

‘[
I

J T




Spojevi klora

« HCI — klorovodik, plin;
NacCl (s) + H* + HSO, —» HCI (g) + NaHSO, (s)
NacCl (s) + NaHSO, (s) —» HCI (g) + Na,SO, (s)

Industrijski - izgaranje vodika u kloru — direktna
sinteza

H, (9) + Cl, (g) — 2HCI (g)



vodena otopina HCI je jaka kiselina

Clion je slaba baza i ne hidrolizira u vodi

U vodi tesko topljivi kloridi su AgCl, Hg,Cl,, CuCl
Slabo topljivi PbCl,, TICI

Ostali metalni kloridi su topljivi u vodi



Hipoklorasta kiselina HCIO 1 soli hipokloriti OCI-
Nastaje uvodenjem klora u vodu
Cl, (g) + H,O S HCIO + H* + CI-
dodatak Ag,O pomice ravnotezu u desno
HCIO poznata samo u vodenim otopinama
Nepostojana je | razlaze se
2 HCIO -2 H*+ 2 CI- + O, (0)

Hipoklorasta kiselina 1 hipokloriti koriste se za
dezinfekciju vode (bunari, bazeni) ) | bijeljenje
(,varikina”)



- Slaba je kiselina (K, = 3.2x107%), pa je CIO je jaka
baza i hidrolizira

ClO" +H,0 — HCIO + OH-

* Vrlo je jako oksidacijsko sredstvo
2HCIO+2H*"+2e 5 Cl,+2H,0 E°=+1.63V
Cl,+2e —>2Cl Ec=+1.36V

2HCIO+2H*+4e 5>2CI'+2H,0 E°=+1.49V
HCIO+ H*+2e —» ClI'+ H,O 0=+41.49V



ClO, — klorov dioksid,;

Dobije se redukcijom klorata
2 ClO, + H* + SO, (g) —» 2 ClO, (g) + HSO,-

Ekstremno opasan | lako eksplozivan. Rapada se
na klor i kisik. Uskladistenje: razrjeduje se inertnim
plinom dok mu koncentracija ne padne ispod 10%.

Koristi se za izbjeljivanje visokokvalitetnih papira.



Klorna kiselina HCIO; I klorati ClO4
Dobivanje:
1) disproporcioniranje hipoklorita
3 ClIO- — CIO; + 2CI
2) oksidacija hipoklorita hipoklorastom kiselinom
2 HCIO + CIO- » CIO; +2 Cl-+ 2 HY
3) uvodenje klora u vrucu otopinu luzine
3ClL(g)+60OH - ClIO;+5Cl+3H,0
Prakticno — elektroliza NaCl na 50 — 60°C



 Klorna kiselina HCIO; poznata je iskljucCivo u
vodenim otopinama. U Cistom stanju eksplodira.

Jako je oksidacijsko sredstvo.
* Najvaznije soli su NaClO;i KCIO,.



Pregled spojeva stupnja
oksidacije (+7)

Perklorna kiselina HCIO, | perklorat ion CIO,

Dobiva se disproporcioniranjem krutog KCIO; —
nize temp.
4 KCIO; — 3KCIO, (s) + KCI (s)

Perklorna kiselina HCIO, iskljuCivo se dobiva
anodnom oksidacijom klorata:

ClO; + H,O0 —» CIO,  + 2H* + 2e-



Perklorna kiselina HCIO, u Cistom stanju eksplozivna.
Kao vodena otopina nije opasna prema eksploziji.

U vodenim otopinama je potpuno ionizirana i najjaca
je anorganska kiselina.

Perklorat ion je najslabija baza | ne pravi s metalnim
lonima kompleksne spojeve.

Perklorat je potencijalno dobro oksidacijsko sredstvo,
ali zbog stabilnosti ne pokazuje u vodenim otopinama
oksidacijsko djelovanje.

Redukcija perklorata je tako spora da se ne moze
primjetiti.



BROM

U prirodi se javlja u obliku bromida.
Bromidi su topljivi u vodi — javlja se
uglavnom u obliku otopina. Ima ga
u moru.

«Zastupljen manje od fluora i klora

*Na sobnoj temperaturi tekucina,
tamnosmede boje, neugodna
mirisa.

‘Napada kozu, rane tesko zacjeljuju.

Koristi se u farmaceutskm iIndustriji,
fotografiji.




« Otapa se uvodi—3,4 g/ 100 g vode na 25°C
oromna voda

* U svim omjerima mijesa se s alkoholom, etero
nenzenom, kloroformom, octenom kiselinom |
ugljikovim disulfidom




Br, dobiva se oksidacijom bromida:

« 2Brr+Cl,(g) — Br,(g) + 2 CI



HBr — bromovodik, plin; bromovodicna kiselina
3 nacina dobivanja:

1) Djelovanje neoksidirajuce kiseline na bromide
3 KBr (s) + H;PO, —» 3 HBr (g) + K;PO, (S)

2) lzgaranje vodika u bromu — direktna sinteza
H,(9) + Br, (9) = 2HBr (9)

Bromidni spojevi, a narocito kalij bromid, Cesto su se
koristili kao opcCi sedativi u 19. i poCetkom 20. vijeka.
Bromidi u obliku jednostavnih soli se | danas koriste
kao antiepileptici u veterini ali 1 u medicini, mada je
njihova upotreba u medicini razliCita od drzave do
drzave.



3) Laboratorijska metoda: protoliza PBr,

2P (s)+3Br, (I) » 2 PBr,

2 PBry+ 3 H,O — 3 HBr (g) + H,PHO,
Bromovodicna kiselina jace je kiselina od HCI

Pod utjecajem zraka i SuncCeva svjetla moze se
oksidirati do Br,

4 HBr+ O, (g) —» 2 Br, + 2 H,0

VecCina bromida topljiva je u vodi. |znimke su
AgBr, Hg,Br,, PbBr,

AgBr se koristi u fotografiji



JOD

Jedini od halogena koji se u prirodi javlja s
pozitivnim stupnjem oksidacije (jodati) I s
negativnim stupnjem oksidacije (jodid ion — u
morskoj vodi).

najrasprostranjeniji od svih halogena

Guy-Lussac mu je dao ima po grckoj rijeci
loedes — ljubicasto

U ljudskom organizmu nalazi se u sastavu svih
tjielesnih stanica — ima ga oko 50 mg, od Cega
10 mg u stitnoj zlijezdi u sastavu njezinog
hormona tiroksina



°l, Je na sobnoj temperaturi kruta tvar,
kristalizira u crnim ljuskama, nesto
metalnog sjaja.

Elektricna vodljivost mu je mala.
*\Vodljivost tekuceg joda opada s
porastom temperature kao kod metala,
sto ukazuje da su mu metalne osobine
izvanredno slabo izrazene.
«Zagrijavanjem kristali joda sublimiraju
dajuci ljubiCaste pare

Para se sastoji se od molekula joda: = )
molekule joda su ljubi¢aste boje T




U vodi je jod slabo to

vodena otopina joda |

oljiv.
e zuto-smede boje

Dipolne molekule voc
joda — boja je smeda
Isto je s alkoholom

e polariziraju molekule

Za dokazivanje joda osjetljivi reagens je Skrob —

daje plavu boju.
Topljivost joda u vodi

je mala. PovecCava se u

prisutnosti I iona zbog nastajanaj trijodid iona |5

I+ 1, 1y



Dobivanje I,

» redukcijom jodata 105

e 210, +5HSO, + 2 H* > |, (S) + 5 HSO, + H,O
» focna koliCina HSO;" jer u protivnom:

e I, (s)+ HSO, +H,0 - 2 I + 5 HSO, + 2 H*

» Druga metoda je oksidacija I- s Cl, ili Br,



Spojevi joda
Jodovodik, jodovodicna kiselina, jodid ion
Dobivanje: kao | HBr
3 Kl (s) + H;PO, — 3HI (g) + K;PO, (S)
Direktna sinteza
H, () + I, (g) — 2HI (g)
protoliza Pl,
2 Pl;+ 3H,0— 3 HI(g)+ H,PHO,



Jodovodicna kiselina - najjaca halogenidna
kiselina, ne hidrolizira

Oksidacija I- kisikom odvija se lako
AH*"+41"+0,(9)—21,(s)+2H,0
Jod se moze ukloniti strugotinama bakra
2Cu(s)+1,— 2Cul(s)— 2 Cu,l, (s)
Jodidi su u vodi topljivi, osim Agl, Hg,l, 1 Cul.



Stupanj oksidacije (+7)

Perjodna kiselina koja postoji u dva oblika:
ortoperjodna kiselina H:10,

metaperjodna kiselina HIO,

postoji ravnoteza:

H IO, < HIO, + 2 H,O

Zagrijavanjem ortoperjodati prelaze u
metaperjodate

Daljnjim zagrijavanjem

2HI0, — 2 HIO; + O, — 1,0 + H,0 (g)




Medusobni spojevi halogenih elemenata
« AB, ;n=1,3,5,7
. n>1; Bje uvijek Fili Cl
* n>3;Bjeuviek F
* Dobivanje (direktna sinteza):

* Cl,(9) +F,(9) — 2CIF (9)
* Cl; (9)+3F,(9) — 2ClF; (9)
» Cl, (9) + Br, (g) — 2 CIBr (g)

* Cl; (g9) +1,(9) — 21Cl (9)

 Jod jedini pravi AB- interhalogeni spoj (s fluorom)
KI(s) +4F, (g) —» KF(s) + IF, (g)



