Prvky 17. skupiny

Do 17. skupiny patria prvky fluor, ehlor, brom, jod a astat
a zaradujeme ich pod spoloény nazov halogeny. \/Setky tieto
prvky maju konfiguraciu valenénej vrstvy ns’np’. SU to
nekovove p-prvky.
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Elektronova konfiguracia a vazboveé viastnosti
prvkov 17. skupiny

Vlastnosti atbmov prvkov 17. skupiny

Viastnost oF 17CI 1=Br =3l aoAt
Elektrénova konfiguracia | [He] 2s° | [Ne] 3s~ | [Ar] 3d™ | [Kr] 4d™ | [Xe] 47"
2p° 3p° 4s* 4p° | 55" 5p° | 5d™ 563‘"‘"
6p
lonizacna energia, /;/eV 17.4 13.0 11,9 10,5 9.3
Elektrénova afinita, A,/eV -3.4 -3,6 -3.4 -3,1 -2.8
Elektronegativita, 7, 4.0 3,0 2,8 2,5 2,2
Atomovy polomer, r./pm 36,0 72,5 85.1 104.4 114.6
Ionovy polomer, ri(X )/pm 117 167 182 206
Oxidaéne ¢isla -1 =L LG =L LI =L, =L
V., VIl V., VI V, VI

Do elektronove] konfiguracie nasledujucich vzacnych plynov
chyba atémom prvkov 17. skupiny jeden elektron kedze na
valenénej vrstve sa nachadza jeden nespareny elektron. V
zluéeninach sa atom fluéru vyskytuje iba v oxidacnom ¢isle | a
atémy chléru, brému a jédu mézu nadobudat’ oxidacné cisla od -|
do VII.
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Prveé ionizacné energie /; pre prvky s protonovym cislom Z2=1 az Z2= 55



Periodicita prvych ionizacnych energii a elektronovych afinit (velicin
charakterizujucich ,,vzt'ah* atomu k ,strate” alebo ,prijatiu® elektrénu) boli
zakladom predstavy veducej k ,,novej“ definicii elektronegativity’.
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Zavislost’ prve] lonlzacne] energle I, elektronove| afinity A, a Mulllkanove] elektronegativity od
proténového cisla prvku
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Elektronova konfiguracia ¢astic X,°
(X = atodm prvku druhej peridody)

Nasledujuci obrazok predstavuje tvorbu MO kombinaciami s a
p orbitalov, pre castice X, prvkov 2. periody su to orbitaly 2s a 2p
(q = naboj). Teoreticky sa odvodilo a experimentalne potvrdilo, ze
vytvorené MO su zoradené podla energie dvomi sposobmi.

Pre castice, kde X = Li, Be, B, C a N, je energetické poradie MO
takéto:

X2%: 62s 6*2s 2pxy 62p, T*2pxy G*2P;

Pre molekuly a iony s X = O, F a Ne sa energetické poradie MO

odlisuje len vo vymene poradia vazbovych orbitalov n2p,, a c2p. a
je teda

X,9: 62s 6*2s 62p, 2Py y T 2Pxy G*2P,

Orbitaly n2p,, a n*2p«, su dvojnasobne degenerované. Uvedené
poradie MO plati aj pre heterojadrové ¢astice NO, NO™ a NO™.



Vazbovy poriadok kovalentnej vazby

Popri triedeni vazieb podfa polarity sa casto kovalentne vazby
klasifikuju podla svojej nasobnosti. V koncepcii MO sa klasicke celociselne
delenie vazieb na jednoduche, dvojite atd. nahradzuje presnejsim
vyjadrenim pomocou vazboveho poriadku N, ktoreho vseobecna definicia

znie takto:

vizbovy poriadok N = "4[Ze’(@°) - Ze (®*)]

kde Ee‘(mb) je celkovy pocet elektronov vo vazbovych MO,
a ze (0*) je celkovy pocet elektrénov v protivdazbovych MO.



Halogény patria k najelektronegativnejsim prvkom a ich schopnost’
viazat vazbove elektrony je vysoka. Prva ionizacha energia
halogenov je vysoka a preto tieto atomy s vynimkou jodu netvoria
kationy X'. Naopak, prva elektronova afinita ma znacne zaporné
hodnoty a tak tvorba X~ je velmi vyhodna. Chémia astatu je
preskumana malo, pretoze je to radioaktivny prvok. Vyskytuje sa v
oxoanionoch.

Atomy chloru a bromu (na rozdiel od atomov fluoru) na tvorbu
vazieb mozu vyuzivat okrem jedneho ns-orbitalu a troch np-
orbitalov aj jeden alebo dva d-orbitaly, takze mozu vytvarat
zluceniny, kde Cl a Br su jedno az sest'vazbove, napr. XY, XO-,
X0, , XY3, XO4 a XF5 (X = Cl, Br; Y = F). Atom jodu moze byt az
sedemvazbovy (IF;).



Vlastnosti prvkov 17. skupiny

Vsetky halogény vytvaraju vo vsSetkych skupenstvach
dvojjadrove molekuly X;. So zvySujucim sa atomovym cislom
halogény menia farbu aj skupensky stav. Za normalnych
podmienok fluor a chlor su plynne latky (fluor je bezfarebny, chlor
je zltozeleny), brom je éervenohneda kvapalina a jod je éiernosiva
tuha latka. Ked'ze molekuly X; su nepolarne, halogény sa malo
rozpustaju v polarnych rozpustadlach, akym je napr. voda. Dobre
sa rozpust'aju v nepolarnych rozpustadlach.

Halogeny su velmi reaktivne latky a priamo sa zlucuju s vaésinou
ostatnych prvkov. Pdsobia ako silné oxidacne cinidla, ich
elektrodové potencialy E°(X,/X") su kladné a klesaju v smere od
fluéru k jodu.
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e[ a I sa vyskytuju vo forme jedného izotopu (1° F a 127 1)

e ('l ma dva izotopy (76% 1zotopu *°> Cl a 24% 37 CI)

e Br ma tiez dva izotopy (51% 1zotopu " Br a 49% 8! Br

* At je radioaktivny prvok, ktory sa vyskytuje v malych mnozstvach v uranovych
rudach: jeho najstabilnejsim izotopom je <'° At s pol¢asom rozpadu 8.3 hodin



Fluor reaguje spontanne s vaésSinou prvkov. Nereaguje s héliom
He, neénom Ne a argénom Ar, pomalSie reaguje s kyslikom a
dusikom.

F2(9) + H.0(I) — O4(g) + 2 HF(aq)
3 Fy(g) + 6 H.0(I) — 2 O5(g) + 6 HF(aq)

3 Fa(9) *+ Cly(g) —> 2 CIF5(9)

Vzhfadom na velké oxidaéné schopnosti fluoru, pripravuje sa
elektrolytickou oxidaciou chladeného roztoku KHF, v bezvodom

HF.



Laboratorna priprava: 2 K,[MnFg] + 4 SbFs — 5 2 K[SbFg] + 2 MinF3 + F,

sclementarny fludr sa ziskava elekirolyzou KF v bezvodej
HF (pomer KF:HF = 1:2) pr1 90 °C
» v strede elektrolyzera je ulilikovd anéda na ktore) sa
aniony £~ oxiduju na fluor
» katodou st ocel’ ové steny nddoby na ktorych vznika
plynny vodik
» diafragma oddeluje vznikajuce plyny H> a F> — tvoria
vibusni zmes, preto nesmie dojst’ k ich zmiesaniu

uhlikova
anoda
Andda — grafitovd 1y¢: @
qdAci - F, | F,
oxidacia Fr—e —F He=\ T T —H,
rekombinacia 2OF —— F, - N L - F
1 1
Katoda — ocelovd nddoba: E E
redukcia H+e ——H ; E
v s 1 1
rekombinacia 9H —— H, : :

Sumarna reakcia:

B ocelova
2HF (1) ——""~ H.,(g) + F»(g) i HF(1) 1 O atoda




Chlor sa priamo zlucuje s vacsinou kovov a nekovov (s vynimkou
kyslika a dusika).

Cly(g) + H,O(l) =— HCI(aq) + HCIO(aq) K<1

Chlor sa priemyselne pripravuje elektrolyzou nasyteneho roztoku
chloridu sodneho NaCl za studena (podobne sa da pripravit’ aj Br»
z KBr a |; z KI).

2 NaCl(aq) + 2 H,O(l) —=== ,2 NaOH(aq) +
Ha(g) + Clx(9g)

Laboratorne sa chlor pripravuje reakciou kyseliny chlorovodikovej
HCI so silnym oxidacnym cinidlom (dichroman didraselny K,Cr»O>,
manga-nistan draselny KMnO,, oxid manganicity MnO,, oxid
olovicity PbO, a pod.), napr.

2 KMnO, + 16 HCl(aq) —>
— 5 Cly(g) + 2 MnClx(aq) + 2 KCl(aq) + 8 H,O(l)



Grafitovd anoda (+): Zeleznd katéda (—):
201 (aq) —2¢ —— ClL,(g) 2H,O(l)—— 2H' (aq) + 20H (aq)

anoda katoda
® S
membrana
prepustajica
1ony
Cl, H,

odpad «—— K j «—— voda
\ «—Cl i Na—> \
OH

o L roztok
solanka —— NaOH

sazbestova diafragma prepusta iony Na*, a je nepriepusind pre plynny H> a Cl>
» zvysSenim tlaku v anodovom priestore - zabrdnenie migrdacie 10nov OH-
z katodoveho priestoru
» roztok NaOH znecisteny nezreagovanym NaCl



Grafitovd anoda (+): Ortut’ovd katoda (-):
He(1)

2C1 (ag) —2¢ —Cl.(g) 2Na'(aq) +2¢ ——— 2Na/Hg(sodny amalgam)

A grafitova
W -
~  andda

solanka —— —> odpad

ortut'ova
katoda

ov pripade elektrolyzera s Heg katodou je Avapalnd Hg umiestnena v bazéne na
dne elektrolyzéra a anoda je vyrobena z grafiru alebo ritdanu
» sol'anka kontinudine prechadza cez elektrolyzer
» hlavnou nevvhodou uvedeneho sposobu je znecisrenie odpadovych vod a teda
aj] zivotneho prostredia (aj napriek tomu, ze ortut’ sa recykluje) orfut’ou
» vznikajuct sodny amalgdm reaguje mimo elektrolyzeéra s vodou (ziska sa
vel’mi Cisty NaOH):
2Na/Hg (1) + 2H,0(l)— 2NaOH (aq) + H.(g) + 2Hg (1)



Brom je menej reaktivny prvok ako chlér, ale reakcie uvedené pri
chlére prebiehaju s brémom podobne.

Brom mozno pripravit reakciou bromidu draselného KBr s fluérom
alebo chlérom (,,vytesnovanie bromu®).

Cly(g) + 2 KBr(aq) —> Bry(l) + 2 KCl(aq)
Cly(g) + 2 Kl(aq) —> Ix(s) + 2 KCI(aq)

Jod je este menej reaktivny ako brém, no obidva prvky sa svojimi
chemickymi vlastnost’ami podobaju chléru.



eclementarny brom sa priemyselne
vyraba zo solnych roztokov exiddciou
Br~ chlorom

e jednym z najvacsich zdrojov Br je
Mitve more

2Br (aq) + Cl.(g) — Br:(l) +2Cl (aq)

i ebrom sa z reakcnej zmesi oddestiluje
,' ¥ (teplota varu 59 °C)
r* e organické bromidy sa pouzivaju
v textiliach na zniZenie horlavosti ako

a) v pesticidoch

“ 1
sanorganické bromidy, konkrétne ‘
bromid strieborny sa pouziva vo
forografickych emulzidch g

ov laboratoriu sa brom pripravuje podobnym postupom ako chlor:
MnO:(s) + 2NaBr(aq) + 2H.50.(aq) — Br:(1) + MnSO.(aq) + Na.SO:(aq) + 2H,O(1)




eclementarny jod sa pripravuje podobne ako brom
oxiddciou vodnych roztokov obsahujucich I~ chiérom:

2I (agq) + Cly(g) — L(s) + 2C1 (aq)
emorska voda obsahuje sicasne bromidy a jodidy

» 1ch oxidaciou s C7> ziskame zmes bromu a jodu
» rozdelenie na zaklade vd@csej rozpusinosti Br> vo vode

ov laboratoriu sa jod pripravuje podobnym postupom ako brom:
MnO,(s) + 2KI (s) + 2H,SO, (konc) — I,(s) + MnSO,(aq) + K.SO,(aq) + 2H,O(1)
» I> sa odstrani z reak¢nej zmesi sublimdciou

eclementarny jod je nepatrne rozpusiny vo
vode

e dobre sa rozpist’a v roztokoch jodidov I-,
reaguje za vzniku rozpustnych ionov 73~

*j0d je esencidlny stopovy prvok v l'udskej
vyzive a jodidy sa casto pridavaju do
kuchynskej soli (nedostatku jodu vedie

k zvicSeniu stitnej ZPazy - choroba nazyvana
struma)




ev laboratoriu sa chlor pripravuje oxidaciou koncentrovaneho vodneho roztoku
HCI vhodnym oxida¢nym ¢inidlom napr. MnQO::
MnO,(s) +4HCI (konc) — Cl,(g) + MnCl,(aq) + 2H,O(1)
epouzitie tuheho Ca(CI0)> umozinuje na pripravu chloru pouzit aj zriedeny
roztok HCI:
Ca(Cl0).(s) +4HCl(aq) — 2CL(g) + CaCl.(aq) + 2H.O(1)
epouiiitie chloru pri vyrobe mnohych komercne doleZitych produktov
» velke mnozstvo sa vyuziva v extrakcnej metalurgii
» pr1 priprave roznych zlucenin chlordciou uhl’ovodikov (polyvinylchlorid —
PVC a plasty)
» chlor je pritomny vo forme C72, NaCIO, Ca(CIO):z alebo CaCl(CIO) aj
v cistiacich prostriedkoch pre domacnost’
*za kontrolovanych podmienok sa chlor pouziva na dezinfekciu vody
» proces chloracie vsak sposobuje fragmentdciu zlozitych organickych molekul
obsiahnutych vo vode za tvorby malych chlérovanych molekul trihalometdnov
(THM) (trichlormetan CHCI3)
» pouzitim ozonu alebo C10: mozno dosiahnut’ rozklad organickych zlucenin
bez tvorby podstatneho mnozstva THM., O; sa vsak rozlozi v kratkom case a
musi sa pouzit’ aj mald koncentrdcia chloru na udrzanie vhodnosti k jej pitiu



Halogenovodiky a ich kyseliny, halogenidy

Oznacovanie halogenovodikov HX je rovnaké pre Cciste
bezvode zluceniny, tak i pre vodné roztoky halogenovodikov,
ktorym hovorime halogenovodikove kyseliny.

Halogenovodiky sa dobre rozpustaju vo vode a takmer uplne
ionizuju s vynimkou HF.

HX(aq) + H,0(l) — X" (aq) + H30%(aq)

Fluorovodik tvori oligoméry (HF), v plynnom i kvapalnom stave.
Kvapalny fluorovodik HF je velmi silnd kyselina a vyuziva sa ako
dobré rozpustadio mnohych soli. Vodny roztok fluorovodika sa
efektivhe sprava ako slaba kyselina fluorovodikova (pK, = 3,1).



Kyselina chlorovodikova HCIl(aq), kyselina bromovodikova HEr(aq)
a kyselina jodovodikova Hl(aq) su silné kyseliny a ich sila rastie v
uvedenom poradi.

CaF,(s) + H,SOy4(konc.) —— 2 HF(g) +
+ CaS0y(s)

NaCl(s) + H,SOy4(konc.) — HCI(g) +
+ NEIHSD4(S)

PBrs(l) + 3 H,0(l) —> 3 HBr(aq) + H;PO;(aq)

I2(s) + H.S(aq) —— 2 Hl(aq) + S(s)



* Priprava a vilastnosti halogenovodikov — (binarnych zlicenin halogénov
s vodikom):

» synteézou z prvkov H,(g) +Cl,(g)—2HCl(g)

» reakciou halogenidu so silnou neprchavou kyselinou (najcastejsie H>S0y)

CaF,(s) + H,S0, (konc)— CaSO. (s) + 2HF (g)
NaCl(s) + H,SO, (konc) - NaHSO,(aq) + HCI(g)
» reakciou s koncentrovanou H>SOq sa nedda pripravit’ HBr a HI (dochadza
k 1ch oxidacii)
2NaBr(s) + 2H2S0(konc) — Br:(l) + Na:SO.(aqg) + H.O (1)
» pouziva sa H3PO; (nema oxidacné vlastnosti)
KI(s)+ H.PO,(aq)— KH,PO,(aq)+ HI(g)

 Fluorovedik — vysoka teplota varu HF je dosledkom velmi silnych vodikovych
vézieb medzi susednymi molekulanu

*Kyselina fluorovodikova - slabad kyselina s pKa = 3.2 na rozdiel od ostatnych
kyselin HX, ktoré su velmu silné a maju zaporné hodnoty pKa (vazba vodik-fluor
je ovela silnejsia ako ine vazby vodik-halogén)

HF(aq)—l—HgO(I) _— H,-;O+(ﬂ,g)—i—F' (aq)



Halogenidy

su zluéeniny halogénov s menej elektronegativhymi prvkami.
Existuje velky pocet halogenidov, ktoré maju najréznejSie
stechiometrické zlozenie, Kkrystalizuju v réznych Strukturnych
typoch a natolko sa lisia svojimi vlastnost’ami, ze je t'azké vytvorit
ich jednotnu klasifikaciu.

Mnohé halogenidy moézeme formalne povazovat’ za soli
halogénovodikovych kyselin. Zo strukturnovazbovych aspektov
mézeme halogenidy rozdelit’ do troch skupin, ktoré do urcitej miery
odpovedaju aj typom prvkov v periodickej sustave. Su to:

a)ionove halogenidy,
b)polymérne kovalentné halogenidy,
c) molekulové halogenidy.



l[onové halogenidy su halogenidy, v ktorych vazby medzi
halogénmi a kovmi su prevazne ionove. Ako kovy tu vystupuju
alkalické kovy, horCik a kovy alkalickych zemin, prechodné prvky -
kovy tretej skupiny periodickej sustavy prvkov a niektorée
lantanoidy.

Polymérne kovalentné halogenidy maju atomy kovov a halogénov
viazaneé prevazne kovalentnymi vazbami do nekonecnych ret'azcov,
vrstiev alebo priestorovych utvarov. Ako kovy v tychto
halogenidoch vystupuju berylium Be, prechodne kovove prvky v
hizkych oxidacnych cislach (najcastejsie Il a Ill) a kovove p-prvky.
V porovnani s ionovymi halogenidmi casto maju ovela nizsie body
topenia a varu a v roztavenom stave len slabo vedu elektricky prud.
V plynnom stave zvycajne vystupuju v podobe definovanych
molekul, napr. CdCl,, Znl,, Fe,Clgs a pod.



Halogenidy molekulové su zlozené zindividualnych molekul
konecnej velkosti. Su to halogenidy nekovov, polokovov alebo
kovov vo vyso-kom oxidachom stupni. Spravidla su to plynné
alebo lahko prchavé kvapalné alebo tuhé latky. Molekulovu
Strukturu si zachovavaju aj v tuhom stave. Prikladom moézu byt
CCls, WFg a pod.

Osobitné skupiny halogenidov tvoria ternarne halogenidy,
ktorych zlozenie sa da vyjadrit MX,-M'X;, (K;[CuCl;], Li,[BeF],
Na;[AlFs] a pod.), halogenid-oxidy, napr. ScF(O), CrCl,0,, SF,0, a
pod. a jednojadrové alebo dvojjadrové halogeno-komplexy napr.
[CoCl,]*, [Cd,Cls]* a pod.



Halogenidy mozno pripravit’ hiekofkymi spé-sobmi, napr. syntézou
z prvkov, pésobenim halogenovodikovych kyselin na oxidy,
hydroxidy alebo uhli¢itany kovov, reakciami halogenovo-dikovych
kyselin s neuslachtilymi kovmi a inymi metédami, ktoré su
uvedené pri halogenidoch konkrétnych prvkov.

2 Fe(s) + 3 Cly(g) —— 2 Fe,Cls(q)
Na,COs(s) + 2 HBr ——> 2 NaBr(aq) + CO,(g) + H,0(I)

Zn(s) + 2 HCl(aq) —— ZnCly(aq) + Hy(9)



Hg + 1, — Hgl,
2 Al + 6 HCI — 2 AICI, + 3 H,
KOH + HC]l — KC1 + H,O

AgNO, + HCl — AgCl + HNO,



sinterhalogenidové zliic¢eniny su pre anorganickych chemikov zaujimave aj z
pohladu ich fvaru (na zaklade VSEPR) zIu¢eniny typu:

» XY maju tvar linedrny

» XY3 maju tvar T

» XFs ma tvar Stvorcovej pyramidy

» IF5. ktory ma tvar vzacne sa vyskytujuce) pentagondlnej bipyramidy




-

‘ 310 pm ‘l 282 pm ‘

[CIF J*



Cla(g) + Fa(g) —2Z, 2 CIF(g)

Cly(g) + 3 Fy(g) —2Z 2 CIF3(g)

Cla(g) + 5 Fs(g) —2£ 2 CIFs(g)

CIF(g) + Fa(9) 2L CIF5(g)

CIFs(g) + Fi(g) 47 CIFs(g)

I2(s) + 5 Fx(g) — 2 BrFs(l)

I2(g) + 7 F2(g) 275 2 IF5(g)




sinterhalogenidové zliiceniny su pre anorganickych chemikov zaujimave aj z
pohladu ich fvaru (na zaklade VSEPR) zluceniny typu:

» XY maju tvar linedrny

» XYsmajutvar T

» XFs ma tvar §tvorcovej pyramidy

p IF7, ktory ma tvar vzacne sa vyskytujuce) pentagondlnej bipyramidy

sinterhalogenidové zliiceniny mozu reagovatako Lewisove kyseliny alebo
zasady:

BrF.(l)+ KF (s) — KBrF,(s)
BrF.(l)+ SbF;s(s)—— | BrEy |[.SbFs | (solv)

» vo vodnom roztoku hydrolyzuji na kyselinu halogenvodikovii viac
elektronegativneho halogénu a oxokyselinu menej elektronegativneho

halogenu:
BrCl(g) + H,O(l)—— HCl(aq) + HBrO(aq)

BrF;(l) +2H,0(l) — 3HF (aq) + HBrO:(aq)
» mozno pouzit ako aprotické rozpust’adld (v kvapalnom stave podliehaju
vlastnej 1onizac1):
2BrF;(l)—— BrF, (solv) + BrF, (solv)
2IF; (1) — IF, (solv) + IFy (solv)



W+ 6CIF 5 WFs+3Cl,
Se + 4CIF __, SeF,+2C(Cl,
2AgCl + 2CIF; —, 2AgF,+ 2 CIF + Cl,
6NIO + 4CIF3 — 6 NiIF;+30,+2Cl,
2B,03 + 4BrF3 5, 4BF3+30,+28Br;

U(S) + 3C/F3(I) AT UFE;(I)+3C/F(Q')

CIF3>B!"F5>”‘_7>C/F>BrF3>IF5>BrF>IF3>lF

Ang, XE?F_Q, COF_:,’, Man, PbF4, C€F4, B.-'F5
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Rozpustnost’ anorganickych zlucenin

1) Zlugeniny alkalickych kovov a NH,"

Vynimky: Na[Sb(OH)g]
K;3[Co(NO,)s]
K,[PtClg]
(NH,),[PtClg]

(NH,)3[Co(NO,)¢]
KCIO,

2) Dusi¢nany, dusitany (AgNO,-nie!), octany,
chloristany, chloreénany — beznych kationov a NH,



Vyuzitie halogenidov
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Nasyteny roztok NaCl obsalnge pri 12 °C asi 36 % NaCl V morskej vede je priememy obsah
soli 3,5 %, v solnych jazerach 20 - 30 %.. Slabe hygroskopicky a vel'mu slabo vedie elektrmu.

Dobry vodié tepla.
+«  Twvrdost: 2

hustota: 2,1-23 g _em®
+  bod topema: 800 °C

Wezorec: WNaCl

Twrdost” 2

Farba: biela prip. biela s nadych. do Zltej, oranfove), tervene), modre), sivej|
Voyp: biely

Priehl'adnost” priesvitny aZ nepriehladny

Lesk: skleny

Stiepatelnost: dokonala podla kocky

Lom: lasturovity

Morfologia: kocky; zmate, viakmité, celistvé agregaty
Hustota: 21-22gem”
KryStilova sastava: | kubicka (kockova)

Chemicke zloZenie: INa 39,34%, C1 60,66% (primesy L, Br)
Chemické vlasmosti: | rozpustny vo vode, hygroskopicky

Podobné mineraly: Fluont

Viyskyt: Sobivar pn Predove, Zbudza pn Michaloveiach
Pouzitie: potravinarstvo, chemicky priennysel




FLUORIT iive) i

+ tvrdost” 4
¢« hustota: 318 g _ cm”™
s bod topema: 1 390 °C
s vo vode zle rozpustny; v H,SOy4 vznika HF leptajuci sklo, kozu, kosti

Vzorec: Cal>

Twvrdost” 4

Farba: biela, Zlta. zelena. fialova. mZzova aZ Siermna

Voyp: biely

Priehladnost™ priehladny

Lesk: skleny

Stiepatelnost: dokonala

Morfologia: kryitaly; zomite agregaty

Hustota: 32 g.{::l:::fj

Kryitalova sustava: | kubicka (kockova)

Chemicke zloz.: Ca 51.33%., F 48.67% (primes CI)

Chemicke vlast.: rozpustny v HaS04

Podobné mineraly: | Baryt. Ametyst

Vyskyt: Banska Stiavnica. Zlata Baria, Hnilec

Pouzitie: sklarstvo, optika




Binarne zluceniny halogénov
s kyslikom, oxokyseliny halogénov a ich soli

Fluor tvori s kyslikom len maly pocet binarnych zlucenin OF,,
OF,, O4F;, OsF; a OgF,. Kedze fluor ma najvyssiu
elektronegativitu, treba tieto zluceniny povazovat' za fluoridy
kyslika. Pri ostatnych halogenoch pozname nasledovné oxidy:

a) Cl,0, Cl,03, ClO,, Cl,0s, Cl,0;
b) Bl'zo, Bl'Oz, Br303
c) |204, |205, 140g.

Su to latky s molekulovou strukturou s vynimkou 1,0.. Su to
prevazne nestale latky s oxidacnymi vlastnostami. Niektore
mozeme povazovat za anhydridy oxokyselin. V dalsej casti
uvedieme len tie najdolezitejsie.



Difluorid kyslika OF, vznikd zavadzanim fluéru do 2 % roztoku
hydroxidu sodného
2 F5(g) + 2 OH (aq) —> OF(g) + H,0(l) + 2 F (aq)

Je to svetloZlty jedovaty pomerne staly plyn. Ma silné oxidaéné
vlastnosti.



Oxidy chloru nie je mozne pripravit’ priamou syntézou chloru
a kyslika.

Oxid chlorny ClbO sa pripravuje reakciou ¢erstvo pripraveného
Zltého oxidu ortutnateho HgO s plynnym ClI2
2 Clx(g) + 2 HgO(s) — HgCl>.HgO(s) + Cl>0(g)

Tento oxid je anhydridom kyseliny chlérnej a vo vodnom roztoku je
s HCIO v rovhovahe.

C1,0(g) + H20(l) = 2 HCIO(aq)

Oxid chloricity ClO, je Zlty explozivny plyn, ktory sa pripravi
reakciou v kyslom prostredi

2 Cl0;7(aq) + SO2(g) —> 2 ClO,(g) + S04 (aq)

Dalsie vyznamnejdie oxidy moZno pripravit nasledujucimi
reakciami:

2 ClO2(g) + 2 O3(g) —> Cl20¢(l) + 2 O2(g)

4 HCIO4(1) + P4O1o(S) —> 4 HPO3(s) + 2 C1,04(l)
Bry(l) + 4 O3(g) —> BrO(s) + 5 02(g)

2 HIO;(s) 7 1,05(s) + H20(q)



Oxokyseliny halogénov

su zname pre vsetky halogény. Vynimocné postavenie v chémii
oxokyselin halogénov ma opat’ fluor. Jeho jedinou oxokyselinou je
HFO, ktora na zaklade analogie sa nazyva ,,fluorna®”.

Oxokyseliny halogénov

Oxidaéné Fluér Chlér Brém Jéd
cislo
| HFO HCIO HBro HIO
1] HCIO; HBro,(?) -

v HCIO, HBrO; HIO;®
Vil HCIO,’ HBro, HIO,",
HsI0:",

H4l: 07, HilO5

a) stale nlelen vo vodnom roztoku

Kyselina chlorna HCIO sa pripravuje disproporcionacnou reakciou,
zavadzanim chloru do vody. Je to reaktivna, malo stala zlac¢enina,
ktora sa pouziva na dezinfekciu vody. Rovhakym sposobom sa
pripravuju aj kyselina fluorna HFO, kyselina bromna HBErO a
kyselina jodna HIO. Soli tychto kyselin mozno pripravit’
disproporcionacnou reakciou halogénov s chladenymi alkalickymi
roztokmi.



Ox. ¢.

F F Cl Cl Br Br I |
oxid | ox. kys. | oxid | ox. kys. [ oxid | ox. kys. | oxid | ox. kys.
I HFO | CLO | HCIO | Br,O | HBrO HIO
I1
111 C1,0; | HCIO, HBro,
IV Cl10;, BroO; 1O,
\Y% HCIO; HBroO; | LOs | HIO;
H4L,0-
VI Cl1,04
VII C1,0- | HC1O, HBro, HIO,
H;105
H;I10;
Br;0- L,Oy




Kyselina chlorista HCIO,4 jJe najvyznamnejSia z oxokyselin halogénov.
Je to bezfarebna kvapalina, ktora sa miesa s vodou v akomkolvek
pomere.

KCIO,4(s) + H,SO,(konc.)—> HCIO,(aq) + KHSO4(s)

Dal$ie vyznamnejsie oxokyseliny halogénov mozno pripravit’ nasledujucimi
reakciami:

Ba(ClO,),(s) + H,S0,(konc.) —> 2 HCIO,(aq) + BaSO,(s)
Ba(ClO;),(s) + H,SO04(aq) —— 2 HCIOs(aq) + BaSO4(s)
Br,(l) + 5 HCIO(aq) + H,0(I) —> 2 HBrO;(aq) + 5 HCI(aq)
3 I,(s) + 10 HNO;(aq) —> 6 HIO;(aq) +

+ 10 NO(g) + 2 H,0(l)
Bas(I06)(s) + 5 H,;SO, —> 2 HslOg(aq) + 5 BaSO4(s)



Soli oxokyselin halogénov

su biele, vo vode vacsinou dobre rozpustne latky. Najznamejsie su
sodne a draselne soli. Maju silne oxidacne vlastnosti a pri
zvysenej teplote pod-liehaju disproporcionacii.

Priklady pripravy a premien soli oxokyselin prezentuju nasledujuce
reakcie:

2 Cl,(g) + 2 NaOH(aq) —> NaClO(aq) + NaCl(aq) + H,0(l)
3 Cl,(g) + 6 NaOH(aq)—~~NaClOs(aq) + 5 NaCl(aq) + H,O(I)
4 KCIO4(s) —=KCI(s) + 3 KCIO4(s)

2 KCIO4(s) 2 KCI(s) + 3 0,(g)

KCI04(s) —KCI(s) + 2 O,(g)



*Kyselina chlorna a chlornanovy anion

» tvoria sa pr1 rozpust’ani chloru v studenej vode:

Cly(g)+2H,0(l) == H.0" (aq) +Cl (aq) + HCIO (aq)
» HCIO je velnu slaba kyselina, roztoky chlormanov su vel'mi zasadité v
dosledku hydrolyzy:
ClO~(aq)+ H,0 (1) = HCIO (ag) + OH (aq)

eOxidacéné vlastnosti chlormanového anionu - bieliace a antibakteridalne ucinky
» dve zluceminy priemyselnej doleZitosti su chlornan sodny a chlornan
vapenaty

» NaClO je stabilny len v roztoku, ako tuhy zdroj chlornanovych 16nov sa
pouziva Ca(CIlO);

» roztok NaClO (5%) sa pouziva v komercnych bieliacich roztokoch (bielenie a
odfarbenie celulozy a textilu)

epriprava NaClO; zavadzanim chloru do teplého roztoku hydroxidu sodného:
Cl,(g) + 6NaOH (ag) — "~ NaClO, (aq) + 5NaCl(s) + 3H,O(1)

e KCI0; sa pouziva vo vel'kych mnozstvach na vyrobu zdpaliek a ohriostrojov
» chlorecnany podobne ako chloristany su silné oxidacné ¢imidla, ktoré mozu
neocakavane explodovatr’ pr1 zmiesani s redukénym ¢inidlom
» pozoruhodneé mnozstvo NaClO; sa spotrebuje pr1 vyrobe CIO:



» chlorecnany sa pr1 zahrievani rozkladaju — zahrievamim chlore¢nanu pr1
teplotach nizsich ako 370°C, nastava disproporciondcia za tvorby CI" a ClO4

AKCIO;(s)—— 3KCIO. (aq) + KCL(s)

» uvedena reakcia poskytuje synteticku moznost’ pripravy chloristanu — ak sa
KC10; zohrieva nad teplotou 370°C, vznikajuci chloristan sa dalej rozklada:

KCIO,(s) ——~ KCl(s) + 0.(g)

*Kyselina chlorista a chloristanovy anion — ¢ista kyselina je beztarebna
explozivna kvapalina so silnymi oxida¢nymi vlastnost'amu (kontakt s
organickymi materialmi ako je drevo a papier sposobi okamzite poziar)

» koncentrovana kyselina (obyc¢ajne 60% vodny roztok) sa ovela castejsie
pouziva ako velmu silné oxidacneé cinidlo (oxidacia zliatin kovov na kovove
16ony pre ich analyzu) nez ako kyselina

» zriedeny studeny roztok HCIO4 je pomerne bezpecny

» NH,C104 sa pouziva spolu s redukovadlom - A/ v nosnych raketdach
raketoplanov:

6NH,CIO, (s) + 841 (s) —— 4A41,0,(s) + 3N, (g) + 3CL (g) + 12H.O(g)

» pr1 manipulacu a skladovani NHsC/O4 musime brat’ do tivahy jeho
hygroskopicki povahu ako aj skuto¢nost’, ze pr1 zahriati nad 200°C sa rozklada
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3 KClIO4 + CeH1,06 —5 3 KCI +6 H,0 + 6 CO,

3 KCIO4 + 8 Al — 4A1203 + 3 KCI
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STRONTIUM
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CH,OH CH,0H CH,OH
Morute 0, 0, 0, Chlorate
OH OH OH
Chlorate OH o o OH
PN Polassiam Wirate  Charceal Salfur OH OH OH
‘Ca’ K, ¢ N = o
| | . y

ENERGY DENSITY
3 MEGAJOULES PER K& (common binder)



Z vyznamnych zlucenin soli oxokyselin je potrebné uviest
chlornan vapenaty Ca(ClO),, ktory je hlavnou zlozkou chloroveho
vapna. Je to ucinny dezinfekcny a bieliaci prostriedok. Vyraba sa
reakciou chloru s vihkym hydroxidom vapenatym Ca(OH),.

2 Cl,(g) + 2 Ca(OH),(s,aq) —» Ca(CIO),(s) +
+ CaCly(s) +2 H,0(l)

Chlorecnan draselny KCIO; je biela krystalicka latka, ktora sa
pouziva ako ucinné oxidacné cinidlo. Pri zvysenej teplote sa
rozklada za vzniku kyslika. Chlorecnany, rovnako ako chloristany
su sucast'ou mnohych vybusnin.



KITTFORY

CHLOROVE
VAPNO

KLORMESZ

Chlorine
— Dioxide

POWERFUL
BLEACHING
AGENT

Ca(Clo),

Chlorine Dioxide|

Water Purification Solution

WPS

2ClO(ag) —2r, 2 Cl{aq)+ O,(g)

Miracle Mineral Supplement
ClO(aq) + Cl(aq) + 2 H*(aq) = Clz(g) + 2 H,0()

5 NaClOs(aq) + 4 HCl(ag) — 4 ClO,(g) + 5 NaCl(aq) + 2 H,0O(l)

2 KClOs(aq) + SOx(g) 2, 2 ClO5(g) + K2504(aq)



Prvky 18. skupiny

Do 18. skupiny periodického systému prvkov patria nekovové
prvky hélium, neon, argon, krypton, xenon a radon. Nazyvame ich
aj vzacnymi plynmi, pretoze ich vyskyt na Zemi, ako c¢istych
prvkov i v zlu¢eninach, je velmi maly.

1 2 13 14 15 16 17 18
H He
Li Be B C N O F Ne
Na Mg Al Si P 5 Cl Ar
K Ca Ga Ge As Se Br Kr
Rb Sr In Sn Sb Te I Xe
Cs Ba |d-block| TI Pb Bi Po At Rn
Fr Ra Nh Fl Mc Lv Ts Og




Zlozenie vzduchu

PLYN OBJ. % HMOT. %
N2 78,03 75,47
02 20,99 23,20
Ar 0,933 1,280

CO2 0,030 0,046
H2 0,010 0,001
Ne 0,0018 0,0012
He 0,0005 0,0007
Kr 0,0001 0,0003

Xe 0,000009 0,00004



He objavené na slnku v roku 1868




Jedinedné viastnosti hélia

He je kvapalné len pri najnizsich teplotach aké moézeme dosiahnut

"o W F

eHe je kvapalné len pr1 najnizsich 9
teplotach ake mozeme dosiahnut’

» az pri teplote 1.0 K a vysokych
tlakoch niekol'’ko MPa dochadza k T~

jeho tuhnutiu

p tekuté He je Uizasna latka: pri =
tlaku 100 kPa a teplote 4.2 K S 0 -
plynné He kondenzuje za tvorby 2
beznej kvapaliny He-I \?ﬂ
» ale pri ochladenipod2.2Ksa 21 —

vlastnosti kvapalneho He
dramaticky zmenia (He-II)
» He-II je neuveritelne dobrym -2 =
vodicom tepla (106 krat lepsim ako
He-I a ovela lepsim ako Ag -
najlepsim kovovym vodic¢om tepla
pri 1izbove] teplote)




eeste viac ohromujuci je pokles viskozity He-II takmer na 0: kvapalneé He-II
“tecie zvisle nahor” po kolmych stenach nadoby a preteka cez jej okraje



* Vroce 1894 objevili sir William
Ramsay a lord William Rayleigh
argon.

» Helium bylo nejprve zjisténo na
Slunci, v roce 1895 ho Ramsay
a nezavisle na ném Per Theodor Cleve
zjistil v nerostu cleveitu.

* Vroce 1898 objevil Ramsay
a M. W. Travers krypton, xenon
a neon (Nobelova cena vr. 1904).

* Radon (radonovou emanaci) objevil
roku 1900 Friedrich Emst Dorn.

Cleveit je oxid uranu a vzacnych zemin
s obsahem vzacnych plynu, zejména helia.




Vlastnosti vzacnych plynov

Vzacnhe plyny maju stabilnd elektronovu konfiguraciu
valenénej vrstvy, a to 1s” (He), resp. oktetovu nsznpﬁ (Ne az Rn).
Z velkych hodnét ionizaénych energii vyplyva, ze tvorbu katiénu
mozno ocakavat’ len u xenénu aradoéonu. Z hodnét elektronovych
afinit zase vyplyva, Zze vzacne plyny netvoria aniéony. Viazu sa teda

najmd kovalentnymi vdzbami, ato s atdmami s porovnatelnymi
orbitalovymi energiami (fluér, kyslik).

Chemicky su vzacne plyny neoby¢ajne inaktivhe, apreto sa v
minulosti nazyvali aj inertné plyny (lat. iners = lenivy, ne¢inny). Su
tvorené samostatnymi atdémami' (nie molekulami, ako viésina
plynnych prvkov), pritahovanymi vzajomne len slabymi van der
Waalsovymi silami, ¢im sa najviac zo vsetkych znamych plynov
priblizuju predstave idealneho plynu. Ich fyzikalne vlastnosti su
stale predmetom studia.



Znacka | Oxidac. Z Elektronova Teplota °C
cisla konfiguracia Topenia Varu
He - 2 1s° -272 -269
Ne - 10 [He]2s72p" -249 -246
Ar - 18 [Ne]3s?3p° -189 -186
Kr 2,4 36 [Ar]3d "4s°4p” -157 -153
Xe [246,8 54 [Kr]4d "5s°5p" -112 -108
Rn 2 80 [Xe]4f *5d'"6s°6p" -71 -62




Vzacnymi plyny sa plnia ziarovky a vybojove trubice. lebo maju schopnost
zafarbit’ produkované svetlo do roznych odtieniov — hélium . neon
. argon . krypton . Xenon




Radén je radioaktivny prvok. Vznika rozpadom radioaktivnych latok v geologickom
podlozi. Pred akoukol'vek stavbou je treba ziadat o stavebné povolenie. Pri zahajeni novej
stavby je pozadované meranie mnozstva radénu. Pokial by niekto postavil dom na mieste, kde
je vel'ké mnozstvo tohto radioaktivneho prvku, mohli by obyvatelia takého domu mat’
zdravotné problémy, napr. bolesti hlavy. Ziarenie méze mat’ vplyv na vznik rakoviny.

Obrazok znazortiuje vyskyt radénu v podlozi Ceskej republiky. Najtmavsie miesta oznacuji
miesta s najvacsou koncentraciou radonu.



Zluceniny vzacnych plynov

Az do roku 1962, ked’ bola prvykrat pripravena pomerne
stala zlu€enina xendnu s pribliznym zlozenim Xe[PtF¢], boli
jedinymi znamymi ,,nevazbovymi zluceninami“ vzacnych
plynov ich hydraty a tzv. Kklatraty - Ilatky, v ktorych
krystalovej mriezke, vytvara-jucej dutiny, su ,zachytené“
atomy vzacneho plynu.

Ochota vzacnych plynov tvorit' katiébny stupa s poklesom
ionizaénej energie od hélia k argénu.

Helium, nedn ani argon netvoria ziadne zname stabilné zluceniny.

Chémia kryptonu sa zatial este len rozvija. V suc¢asnosti je znamy
len fluorid kryptonaty KrF; a jeho derivaty. Aj xenon a radon tvoria
fluoridy XeF; a RnF..



(0,)*" (PtFy)

hexafluéroplaticitan dioxygenylu

0O, I=117.9 kJ.mol™

Xe 1=116.9 kJ.mol*

Xe[PtF,]



AuF, + 6 Xe+ 3H* — 25 [ AuXe, P+ + Xe: + 3HF
|2+

.

(*

[AuXe,J* "
&
M D kY
‘E CcO
&

[M(CO).E], E=Ar, Kr, Xe



Najlepsie preskumaneé su zluceniny xenonu, napriek tomu, ze su to
vacsinou nestale latky, v ktorych xenon ma oxidacne cisla od Il do
VIIL.

Fluoridy xenonu su bezfarebne krystalicke latky, ktore sa
pripravuju priamou syntézou z prvkov

Xe(g) * Fyg) - XeFy(g)

nadbytok Xe

Xe(g) + 2 Fz(g) 600 °C,800kPa_ XeFd(g)

R =1:5

Xe(g) + 3 Fz(g) 300 °C,6000KPa_ XeFB(g)

X R=1:20




Fluoridy xendnu maju vyrazné oxidacné vlastnosti, napr.

XeF4(s) + Pt(s) — Xe(g) + PtF4(s)
2 XeFy(s) + 2 H,O(l) —> 2 Xe(g) + 4 HF(g) + O2(9)

Hydrolyzou fluoridu xenonového XeFs sa podarilo pripravit' aj
kyslikate zluceniny xenonu

XeFg(s) + H,O(l) — XeOF,(aq) + 2 HF(aq)
XeFg(s) + 2 H,0(l) — XeO,F,(aq) + 4 HF(aq)
XeFg(s) + 3 H,O(l) — XeOs;(aq) + 6 HF(aq)



XeO XeO - XeOF2



XeF;
XeOF

XeF2~



2 XeFy(s)+ 2 H,0(l) —, 2 Xe(g) + 4 HF(g) + Ox(g)

5 XeF,(solv) + Ir(s) 2O, 5 Xe(qg) + IrFs(s)

5 XeF,(s) + Pt(s) — 4 Xe(g) + PtF,(s)



Zastupenie prvkov v celom zemskom telese

prvok

Kyslik
Kremik
Hlinik
Zelezo
Sodik
Draslik
Horéik
Titan
Vodik
Fosfor
Mangan
Sira

Uhlik

Ostatné prvky

pomerné zastupenie

46.6 %
27.7 %
8.1%
5.0 %
36%
2.8%
2.6%
21%
0.4 %
0.1%
0.1%
0.1%
005 %
0,03 %
0.7 %

Vyskyt prvkov

Desat najrozsirenejsich
prvkov vo vesmire

Prvok

Vodik
Heélium
Kyslik
Uhlik
Neon

:

Zelezo
Dusik
Kremik
Horéik

Perc.

zastupenie
73,900 %
24,000 %

1,070 %
0,460 %
0,134 %
0,109 %
0,097 %
0,065 %
0,058 %

0,044



Romerne wfa,'bcmé rov

Li Be
10-? 10-* 0

Na Mg 3 Al

95
2,68 19 “i
K Ca Sc Ti \' Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As
3 10 041 0,01 0,02 0,08 47 10°? 0,02 0,01 0,01 10-? 10°* 10°*
& & ——

Rb Sr Y Zr Nb Mo Te Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb
0,03 0,01 10-% 0,02 10°? 10°? - 10°% 1077 10=8 10°% 10°* 10-* 107} 10°*
Cs Ba La Hf Ta w Re Os Ir Pt Au Hg TI Pb Bi
1073 0,03 10-? 10~ 10°? 1073 10°7 10°¢ 1077 1077 10°7 193 10-3 1072 10°%

Fr Ra Ac Th Pa U
10-% 10°'° - 10°? 10-1'° 10°*

Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu
10°? 10-* 10°? - 10°3 1~ 1073 10°4 10°* 10=* 10°* 10°° 10-* 10°*




Celhado ram' ce/arac’na, ('fat'té¢

4
| kovov v tonach
uol oVvo Q d
Na Mg Al
s s 1
10 10 s 10
K Ca Sc Ti v Cr Mn Fe Cao Ni Cu Zn Ga Ge As
10* 10? 10 10* 10* 108 107 10° 10* 108 107 107 10 10? 10*
——
Rb Sr Y Zr Nb Mo Te Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb
10 ? ? 104 10° 10° - ? ? ? 19 10* 10 10° 10°
Cs Ba L::,':" HY Ta W Re Os Ir Pt Au He oy Pb Bi
10 10 : ('),’ ? 10° 10 1 ? ? 10 10° 10* 10 107 10°
Fr Ra Ac Th Pa 8)
. 10°* ~ 10 ~ 10°




Zastupenie niektorych biokovov v organizme Cloveka s priemernou hmotnostou 70 kg

prvok mnozstvo prvok mnozstvo
Ca 1700 ¢ Fe Sg
K 170 g /n 2¢g
Na 70¢g Cu 0.lg
Mg 42 g ostatnych biokovov menej ako 0.1 g




Molekulove halogenidy — Lewisove kyseliny
BX3 SIX4 PXg PX5 SF4 AIX_:; G€X4 ASXg ASF5 5€F4

GO‘X_:; San SnX4 SbX_:; SbF5 FE?X_:; AUX_:,’/

lonové halogenidy a kyseliny halogénovodikoveé — Lewisové zasady
HX LiX NaX KX RbX CsX CaX, SrX; BaX, NHiX NRuX
CsF + PFs — CS[PFg] KF'FAIF_:; NN K_:;[AIFg]

HF + BF3 — H[BF,] HCl + AuCls; —5 H[AUF,]



SbF5 + 2 HF —= H,F" + SbFg
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