1. Vlastnosti atomov halogénov. Sposob vizby.
a. Uved’te vlastnosti, ktoré su charakteristické pre nekovy.

b. Vysvetlite skupinové trendy v atdbmovych vlastnostiach halogénov (ioniza¢na
energia, elektronova afinita, elektronegativita a kovalentny polomer).

c. Uved’te najvacsie a najmensie oxidacne €isla (N,) atdmov halogénov v
zluCeninach. Na prikladoch zlic¢enin ukaZte aj hodnoty oxida¢nych Cisel, ktore¢ sa
nachadzaji medzi najvacSou a naymensou hodnotou.

d. Uved’te najvacsi pocet dvojelektronovych o vizieb atdmov halogénov v
zluCeninach (vazbovy poriadok). Odovodnite a ukaZzte na prikladoch zlucenin.



PRVKY 17. SKUPINY (HALOGENY)

Elektr. konf. val. vrstvy je ns2npS. Siroka $kala reaktivity. Najreak. nekovom v celej
periodickej tabul’ke je fludr, pricom S rasticim atom. ¢isl. reaktivita klesa po najmene;j

reaktivny jod, teda opa¢ne ako reaktivita alkalickych kovov.
4.1 Vlastnosti atomov halogénov

Elektronova afinita A, ma znacne zap. hodnoty (A; = —300 kJ mol-!) a tak tvorba X~ v
roztokoch aj v tuhej faze je energ. vyhodna. Ionizacna energia |, halogénov je vel'ka a

preto tvorba kationov (okrem I) je malo pravdepodobna.
Velkost’ X~ s rasticim at. ¢islom rastie. V X- sa elektr. konfig. valen¢nej vrstvy zhoduje

s oktetom vzacnych plynov a je primerane odolna voci d’alSej redukcii.

- Cl Br |
elektronova afinita, A; / kJ mol ™ -328 ~349 -325 —295
prvé ioniza¢na energia, I, / kJ mol™* 1681 1251 1139 1008
elektronegativita, %" 3,98 3,16 2,96 2,66
energia vizby, E(X—X) / k mol™ 159 243 194 152
dizka vizby, [(X—X) / pm 141 199 228 267
kovalentny polomer, r pm S7 102 120 139

» J J J

r(Br) =120 pm r() = 139 pm

r(F) =57 pm r(Cl) =102 pm
r(I") =220 pm

r(F) =133 pm r(Cl) =181 pm r(Br) =196 pm



Toniza¢na energia |, v skupine smerom od F k I klesa a v pripade Br (I, = 1139 ki mol%) a I (I,
= 1008 kJ mol) sa pozoruju hodnoty zrovnatePné ako hodnoty, ktoré pozorujeme v pripade
znacne elektropoz. kovov tej istej periody, ako su napr. Ca (I, = 1145 kJ mol-*) alebo Sr (I, =
1064 kJ mol). Preto musime, najmé v pripade jodu, pocitat’ s istymi prejavmi kov. vlastnosti, k
akym patri, okrem in¢ho, aj tvorba katiénov L,* oxidaciou elementarneho I, 6leom (H,SO,).

2 1,(s) + 3 H,S0,(I) = 2 1,*(solv) + 2 HSO,(solv) + SO,(g) + 2 H,O(l)

Halogény patria k najelektro- F —’ 3,98
Cl 3.16

negativnejSim prvkom a ich schopnost’ G
putat’ elektrony je mimoriadne vysoka. B Y 996
Fluor ma najvicsiu elektronegativitu ’

spomedzi reaktivnych prvkov, z ¢oho je I

odvodena aj jeho schopnost’ tvorit’silné At NG 2.20
vodikové vizby. | ] | | ] |

F vystupuje v zIu¢. iba v oxidacnom ¢isle —I. Cl, Br a | nadobudaju oxid. ¢isla od —I do
VI1Il. Chémia At je malo preskimana v dosledku toho, Ze vsetky izotopy At existuju len
vel'mi kratko (najstabilnejsi izotop ma polc¢as rozpadu 8,3 h). Priklad 3.



Fluor, ako prvy prvok skupiny, ma vlastnosti, ktorymi sa podstatne odliSuje od ostat.
halogénov. Napadna je predovs. jeho vysoka elektronegat. a ion. energia, s ktorymi
naopak kontrastuji nizke hodnoty elektr. afinity a energie vizby E(F-F) — nizkej
hodnote energie viizby zodpoveda paradoxne mala hodnota dizky vizby |(F-F).

F Br I
elektronova afinita, A; / kJ mol= ~-328 —349 —325 —295
prva ioniza¢na energia, |1 / kJ mol™ 1681 1251 1139 1008
elektronegativita, " 3,98 3,16 2,96 2,66
energia vizby, E(X-X) / kJ mol™ 159 243 194 152
dizka vizby, I(X=X) / pm 141 199 228 267
kovalentny polomer, I pm S/ 102 120 139

Ak by sme hodnoty atom. vlast. halogénov extrapolovali z ich trendu v rade CI-Br—I,
prekvapujuco by sme ziskali iné hodnoty v porovnani s hodnotami uvedenymi pre atom
F. Neumerne vysoké hodnoty elektroneg. a ion. energie si vysvetl’'ujeme vel’kym ef.
nabojom jadra atomu F. Paradoxne, elektr. afinita atomu F je menej zaporna, ako by

sme ocCakavali. To mozno vysvetlit’ silnym medzielektr. odpudz. v malom atéme F.

EFEH 1D P LB AR

kJ mol™ pm d kJ mol™ kJ mol™
extrapolovane 289 165 3,41 1373 —376
tabul’kové 159 141 3,98 1681 —328




Z:akl. atém. vlastnosti sa v rade ClI-Br-I menia plynule a v stlade s o¢ak. trendmi.
Jedina vazn. odchylka, tykajica sa atomu I, je spdsobena jeho at. polomerom. Vel’kost’
atomu | mu dovol'uje obklopit’ sa vicSim poétom atémov, nez ako je to v pripade
mensich atomov Cl a Br. Z uvedeného dovodu sa v chémii halogénov stretavame S
rozdielnym zloZzenim analog. zliéenin. Typickym prikladom st oxokyseliny HCIO,,
HBroO,, HIO,, H;10; a H:l1O;. Ina vlastnost, ktord je sposobend velkostou atomu
jodu, je 'ahkost’, s akou HI a I~ podliehaju oxidacii.

Sposob vizby

Ionovy - pre vizb. schop. halogénov je charakter. 'ahkost’, s akou dosahuju oktetovu
konfiguraciu, predovsetkym tvorbou aniénov X-, ako vyplyva aj zo znacne zapornych
hodnot elektrénovych afinit. Jej hodnoty klesaju v skupine od Cl k I, avSak v pripade
F je jej hodnota prekvapujuco na urovni Br. Aj napriek tomu, najvacsiu schopnost’
tvorit’ anion X~ ma atom fluoru.

Kovalentny - inym sp6sobom ako mo6zu halogény dosiahnut’ konfiguraciu vz. plynu, je
tvorba zlucenin prostr. koval. viazieb. Halogény vyuzivaju na tvorbu vazieb spravidla
val. atdbmov¢ orbitaly ns a np. Zacinajac chlorom st energ. dostupné aj neobsadené
orbitaly nd. Vzhl'adom na vel’ké hodnoty elektronegativit maji vizby halogénov Casto
znacne polarny charakter, pricom najvacSiu polaritu maja vazby s F. Silné vizby,
ktoré tvori F s menej elektroneg. prvkami, sposobuju inertnost’ jeho zlucenin.
Naopak, vazby F s vyrazne elektroneg. prvkami (napr. O) sa vyznacuju menSim
podielom ionovosti — su relativne slabé a teda nachyln¢ na rozpad.



Vytvorenim jednej alebo viacerych jednoduchych vizieb nie su vizbové moznosti halogénov
vycerpané. V sulade s ucast'ou atomovych orbitalov nd na tvorbe chemickych vizieb halogénov
vo vysSich oxida¢nych stavoch treba v pripade Cl, Br a v menSej miere aj I uvazovat’ s
nasobnym charakterom vézieb halogén—prvok. Tieto schopnosti vyuzivaju halogény (s
vynimkou F) takmer vylu¢ne na posilnenie menej polarnych, relativne slabych, jednod.
kovalentnych vizieb Cl, resp. Br s O. Pokial’ sa vizby X—O vyznacuju priemernou polaritou
(i6novostou) a su teda dostato¢ne pevné, nie je potrebné ich posilnenie 7 interakciou. Preto aj
sklon halogénov tvorit’ dvojité viazby nie je rovnaky, ale klesa v rade Cl1 > Br >> |.

Cl-0 Br-O -0
Energia vizby E(X-0) / kI mol™ 203 234 234
Ionovost’ viazby / % 3 6 15

Aj fluér je schopny za urcitych okolnosti vystupovat’ ako zdonor. Vznik 7 vizieb je
vSak, na rozdiel od t'azSich atomov halogénov, vynuteny jeho malym polomerom a
vazby maju donorovo-akceptorovu povahu.

F vystupuje v zlticeninach najcastejSie ako jednovizbovy (napr. OF,), menej casto ako
dvojvizbovy (H,F* alebo vo funkcii mostika v g-fluorido komplexoch). Cl a Br su
jedno- az Sest’'vizbové (napr. XY, XO-, XO,, XY, XO,, XO,, XF;, CIF;* a BrFy).
Jod méze byt az sedemvizbovy (IF-).



Tvar molekil pre najdolezitejSie vzajomné zliceniny halogénov XY (n=1,3,5a
7), odvodenych na zéaklade teérie VSEPR

¢ o

C

XY XY XY+
linearny tvar T §tv0r90yo p-entago-né’lne
pyramidalny bipyramidalny
o
Elektr. oblak malého anionu F~ je len tazko polarizovatelny
(deformovatelny) u¢inkom kationu, zatial’ co vel’ky I~ sa ’ahko S
polarizuje. V dosledku tejto skuto¢nosti zlic¢eniny obsahujtice 3 Oy \
aniony I~ maju viac kovalentny charakter v porovnani so N 4
zluCeninami obsahujucimi aniony F-. Ag+ —I:

F a I savysk. vo forme jedného prirod. izotopu (1°F a 12’T). Cl a Br maja dva prirodné
izotopy (76 % 35Cl a 24 % 37Cl resp. 51 % 7°Br a 49 % 81Br). At je radioak. prvok, ktory
sa vyskytuje v malych mnoZstvach v uranovych rudach. Jeho najstabilnejSim 1zotopom
je 210At s pol¢asom rozpadu 8,3 hodiny.



Priklad 1 Vlastnosti nekovovych prvkov

Ktoré vlastnosti nie su charakteristické pre nekovy?

a) nekovy maju relativne malé hodnoty elektronegativity,
b) nekovy su slabymi vodi¢mi tepla,

C) nekovy tvoria oxoaniony,

d) nekovy su krehké,

e) oxidy nekovov su kyslé.

Nespravne je a). Naopak, nekovové prvky maju relat. vel’ké hodnoty elektronegativity.
Priklad 3 Oxidacné Cisla atomov halogénov v zlu¢eninach
Uved’te najvdcsie a najmensie oxid. Cisla (N,) atomov halogénov Vv zliceninach.

Na prikladoch zluCenin ukazte aj hodnoty oxid. Cisel, ktoré sa nachadzaji medzi
najvacsou a najmensou hodnotou.

No max(X) = VII (okrem F)

NO(X)min =l

N,(X) =1 (CL,0, Br,0, 10

N,(X) = Il (CIO — nestaly radikal)

N,(X) = Il (HCIO,, BrF, I,Cly)

N,(X) =1V (CIO,)

N,(X) =V (CIO;, BrOy")

No(X) = VI (CI,0¢)

N,(X) =VII (CIO,, IF,)

BeZnejSie si neparne oxidacne Cisla (I, II1, V, VII) v porovnani s parnymi (II, IV, VI).



2. Vlastnosti halogénov ako jednoduchych latok, vyskyt vyroba a pouzitie

halogénov. Vynimoc¢né postavenie fluoru.
a. Pomocou molekulovych orbitalov opiste vizby v molekulach X, (X = F, Cl, Br

b. Opiste fyzikalne vlastnosti (skupenstvo, farbu, rozpustnost’ vo vode) halogénov
X,. Uved’te poradie vzrastu teploty topenia (varu) ako aj Standardnych oxidacno-
redukénych potencidlov E°(X,/X") halogénov. Posud’te oxida¢nti schopnost’
halogénov X, ako aj redukcna schopnost’ anionov X

C. Sumarizujte jedinecné ¢rty chémie fluoru.

d. Navrhnite vysvetlenie, preco je difludr tak reaktivny k inym nekovom.



4.2 Vlastnosti halogénov ako jednoduchych latok, ich vyskyt, vyroba a pouzitie
Halogény vytvaraju vo vSetkych skupenstvach molekuly X,. Ich elektr. konfig. je
(0)?(n)*(7*)*(o*)°. Na stabilizacii molekuly sa podiel'a iba vizbovy MO o, obsadeny
dvoma elektronmi. Vazbovy poriadok N(X,) = (6 — 4) / 2 = 1. Pevnost vizby
zodpoveda jednoduchej vizbe.

*
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V rade molekul F,—Cl—Br,—I, sa zmenSuje rozdiel energie medzi poslednym obsad.
MO (HOMO) z* a prvym neobsad. MO (LUMO) &*. Preto molekula F, absorbuje
Iba vysokoenergetické kratkovinne UV Ziarenie a javi sa bezfarebna. Naproti tomu
ostatné molekuly absorbuju menej energ. ziarenie vo VIS a preto su postupne stale
tmavSie sfarbené — Cl, je Zltozeleny, Br, je ¢ervenohnedy a |, je fialovy (v parach).



Fyzik. vlastnosti halogénov X, su uvedené v tabulke.

Viacésina sa meni plynule od fluéru po jod. Za beznych
podmiienok jestvuju halogény v podobe dvojat. molekul. O\O
V kvapalnom a tuhom stave st molekuly viazané O/O 00
disperznymi silami. Pretoze molekula I, je najvidia a -
najl’ahS§ie polarizovatePna, medzimolekulové sily P ) Q.. O
posobiace medzi molekulami I, st najvicsie. Preto ma o ©
jod najvacsiu teplotu topenia a varu.
Prvok F> Cl, Br; P
skupenstvo plynné plynné kvapalné tuhé
farba bezfarebny Zltozeleny cervenohnedy sivocierny
teplota topenia t; / °C 220 -102 —7 114"
teplota varu t, / °C —188 —34 59 184
E°(Xo/X) [V 2,87 1,36 1,08 0,54
Rozpustnost’
g X2v 100 g H.0O ochotne reaguje slabo reaguje 3,6 0,018
pri 20 °C

“ Pri zahr. tuhého I, pri nizsich tepl. ako je tepl. topenia, dochadza k sublimacii I, (vznik fial. par).
Halogény sti malo rozpustné vo vode, ale dobre rozpustné v nepol. rozpust’adlach.

Cl, reag. s vodou (LK + LZ): Clx(g) + 2 H,O(l) = H30*(aq) + Cl(aq) + HCIO(aq)
F,, na rozdiel od chloru vodu oxiduje:2 F2(g) + 2 H,O(l) —» 4 HF(aq) + O2(q)



Oxidacna schopnost’ halogénov X, a redukéna schopnost’ anionov X~
1 18

Vd’aka velkej elektroneg. maju atomy H
halogénov tendenciu prijat’ elektrony  Lj Be
od inych latok a teda posobit’ ako
oxid. ¢inidla. Oxida¢nu schopnost’ Na Mg
halogénov vyjadruju hodnoty stand. K Ca
oxid.-reduk. potencialov E°(X,/X"), Rp 8¢
ktoré v skupine stupaja zdola nahor:

|, <Br,<Cl, <F, Cs Ba

narast oxidaénych vlastnosti X,
narast redukcnych vlastnosti X

Halogén X, je schopny oxidovat’ aniony halogénov X-, ktor€ sa v skupine nachadzaju
pod nim (napr. Cl, je schopny oxidovat’ Br- a |- ale uz nie F-).

Halogény priamo reaguja prakticky so vSetkymi prvkami a aj navzajom medzi
sebou. Ich ochota k zlucovaniu klesa v rade F >> Cl > Br > |, ale suvisi aj s ochotou
druhych atobmov poskytnut’ na vznik viazby svoje elektrony. Z tohto dovodu halogény
(okrem fludéru) nereaguju priamo s kyslikom a dusikom. Naopak, najlahsie reaguju
s elektropozitivhymi kovmi, schopnymi poskytnut’ na vazbu elektrony.

Reduk¢na schopnost’ anionov X~ stupa zhora nadol:
F-<ClF<Br<I-.



4.2.1 Vynimoc¢né postavenie fluoru F-F I 1412

Prvy prvok skupiny neprechednych prvkov v cl-C| I 1953

periodickej tabulke (prvok 2. periody) sa Vo
viastnostiach odliduje od ostatnjch &lenoy Br-Br FINNN 2231

skupiny — v 17. skupine je to fludr. -1 N 266.6

So zva¢Sovanim sa atom. polomeru atomu halogénu,

t.J. s rastom jeho atom. Cisla, rastie aj vazbova Fr I 159
vzdialenost’ X—X v molekulach halogénov X,. V N

silade s tym viizbova energia halogénov od chioru  CH-Cl EE 243
k jodu vykazuje systematicky pokles, ale vizbova Br-Br NG (94

energia F, sa nesprava podl’a tohto vzoru. Mala -1 5
hodnota vézb. energie F,, 159 kJ mol-, ¢iastocne I S B

spOsobuje jeho extrémne velku reaktivitu. 0 100 200 300
E/kJmol '

Vsetky odchylky atomu fluéru od ostatnych halogénov maja spolo¢ny povod v jeho
mimoriadne malej vel’kosti. Navyse, maly rozmer sa vyznamne prejavuje vo va¢Som
odpudzovani medzi priestorovo narocnejSimi nevizbovymi elektronovymi parmi
v molekule F,, ktora mé najkratsiu dizku jednoduchej vizby (141,2 pm) medzi
prvkami 2. periody.



Pretoze energia vizby F-F je medzi halogénmi najmensSia, schopnost’ fluoru
priamo sa zluCovat’ s takmer vSetkymi prvkami nema obdobu. Vynimoc¢nost’ fluéru
dokresl'uju tiez energeticky silné vazby, ktoré vytvara fludr s inymi prvkami.

Halogén BX3 A|X3 CX4 NX3
F 645 582 439 2172
Cl 444 427 347 201
Br 368 360 276 243
| 2172 285 238 —

Preto je zlucovanie fluéru v porovnani S inymi halogénmi sprevadzané uvol’nenim
vel’kého mnoZstva energie, napr.

2 S(I) + F2(g) = SoF2(9) ArH° = -336,4 kJ mol™
2 S(1) + Cly(g) — S,Cly(I) AH° =—18,4 k] mol .
2 S(I) + Bro(l) = S;Bro(l)  AH® =31,0 kJ mol ™!
2 S(I) + 15(s) = Szla(s) ArH° =35 kJ mol™



Vznik 7z vazby vo fluoride kremicitom. . A £

. : : 0 .‘

Okrem polarity je ¢astou pri¢inou silnych 4 - L
kovalentnych vizieb niektorych atobmov s F tiez i . @ N
vyzn. podiel 7z vizieb. Snaha malého atomu F / 7—J—
vyhnut’ sa odpudz., ku ktorému dochadza ,’/ //prézdny
medzi vol’nymi elektr. parmi, presunutim " / / orbital
(delokalizaciou) jednej dvojice nevazb. F i /' 3d atomu
elektronov do prazdneho 7 akceptorového o ) ‘N /2 / kremika
orbitalu druhého atomu. / et ™

A = + ﬂ_k /

= volny AN ,
F Si‘ —— > F Si‘; elektrén};vy @d
| / W par 2p atomu

6 & t fluéru
2p F 3dSi I

Napr. SiF,, v ktorom sa nevézb. elektr. par na atdbme F stabilizuje obsadenim vhodného
d orbitalu s nizSou energiou na atdéme Si a tym zvySuje vizbovy poriadok vizby Si—F.

Si—F Si—ClI Si—Br Si—|
pozorované I(Si—X) / pm 156 204 216 240
vypocitané I(Si—X) /pm 168 213 231 250

skratenie vazby / % 8 4 I 4




Priklad 10 Jedinecné Crty chémie fluoru
Sumarizujte jedine¢né Crty chémie fluoru.

Fluor ma vel'mi slabt vazbu F—F. Jeho zlGCeniny s kovmi st Casto 16nove, zatial’ Co
porovnatel'né chloridy su kovalentné. Fluor tvori najsilnejSiu znamu vodikovu vizbu,
ma tendenciu stabilizovat’ vysoke oxidacne stavy, rozpustnost’ fluoridov kovov je Casto
uplne ina, ako je to v pripade ostatnych halogenidov.

Priklad 11 Velka reaktivita fluéru voci nekovom
Navrhnite vysvetlenie, preco je difluor tak reaktivny k inym nekovom.

Dovodom je pomerne mald hodnota vézbovej energie F, ako aj tvorba energeticky

silnych vézieb fluoru s inymi prvkami. Reakcie difluéru s nekovmi st entalpicky riadené
deje.

Priklad 3.7 Typy vizieb v BF; a [BF,]-
Objasnite vyrazne kratSiu vdzbovu vzdialenost’ vazby bor—fluor vo fluoride boritom
(131,3 pm) Vv porovnani S tetrafluoridoboritanovym aniénom (145 pm).

Pri¢inou skratenia vézieb bor—fluér v molekule BF; (v porovnani s anionom [BF,]") je
vznik 7z{p —p, donorovo-akceptorovej delokalizovane] vézby, na ktorej vzniku sa
podiel’a prazdny 2p orbital atdbmu boru a nevazbove elektronove pary na atomoch
fluoru. V tetrafluoridoboritanovom anione [BF,]~ st len jednoduché vizby B—F.



3. Vyskyt, priprava a pouzitie halogénov. Reakcie halogénov.
a. Uved’te zdroje halogénov v Zemskej kore. Na zaklade Standardnych oxidacno-
redukénych potencidlov E°(X,/X") posud’te moznosti pripravy halogénov X,.

b. Uved’te, v akom prostredi mozno fluér pripravit’, z akého materialu je zlozena
katdda a anoda a napiSte prislusné elektrodoveé reakcie.

c. Uved'te priemyseln¢ a laboratdrne postupy pripravy chloru.
d. Uved’te priemyselné a laboratérne postupy pripravy bromu a jodu.

e. Uved’te priklady reakcie halogénov s kovmi.

f. Uved’te priklady reakcie halogénov s nekovmi.



4.2.2 Vyskyt, priprava a pouzitie halogénov
Halogény su tak reaktivne, Ze sa v nezli€enej forme X, v prirode ani nenachadzaju. F a Cl su
najrozsirenejSie halogény v Zemskej kore. F sa nachadza v mnohych mineraloch, ako napr. v
kazivci (CaF,), kryolite (Nas;AlF;) a vo fluoroapatite (Ca;F(PO,),). Najrozsirenejsim zdrojom
Cl, Br a | su soli halogenidov rozp. v morskej vode.
Halogény sa ziskavaji oxidaciou X~ 2 X — X, +2e"

Fluor
Ako vyplyva zo Standardnych oxida¢no-redukénych potencidlov halogénov, najobt’aznejSie sa
oxiduju F~ a najPahSie I". Preto sa F, pripravuje radsej elektrolyzou ako chemickou oxidaciou
F~. Elektrolyzu nemézeme uskutocnit’ vo vod. roztoku fluoridov, pretoze fluér s vodou reaguje.

F, za ziskava elektrolyz. KF v kvap. HF (mol. pomer KF:HF @ uhlikova anoda
= 1:2) pri 90 °C. V strede elektrolyzéra je uhlikova anoda, na P

ktorej sa F~ oxiduju na F,. Katddou st ocel'ové steny H = T
nadoby, na ktorych vznika H,. Diafragma je membrana m-—l

o2

repust’ajuca iony, avSak oddel’ujuca vznikajace H, a F..
prep J Y J J 2d M)

=
2

Anoda — grafitova ty¢ (oxidacia):

F-—e —>F rekombinacia: 2F —> F;
Katoda — ocelova nadoba (redukcia):
H*+e —-H rekombinacia: 2H — H;
Sumarna reakcia: 2 HF(l) &= 5, H,(g) + F2(Q) ™

Kvapalny fluorovodik musi byt’ kontinualne privadzany do nadoby ako nihrada uz
spotrebovane¢ho v procese elektrolyzy

diafragma
diafragma

ocelova

: HF(I) : J_@ katoda




V roku 1986 sa zistilo, ze silna Lew. kyselina SbF: je schopna prijat’ F~ od slabSej Lew. kys.
[MnF]%. Prech. vznikajici MnF, je termodynamicky nestabilny a rozklada sa na MnF; a F,.

2 Ko[Mn'VEg](s) + 4 SbVFs(l) —=¢ 4 K[ShVFg](s) + 2 Mn'"F3(s) + F»(Q)

Chlor
Cl, sa vyraba bud’ elektrolyzou taveniny NaCl (aj priprava Na) alebo elektrolyzou
konc. vod. rozt. NaCl (sol'anka). Dva typy elektrolyzérov — s diafragmou alebo s Hg
Katodou. 5 NaCl(aq) + 2 H,0(l) i, 2 NaOH(ag) + Ha(g) + Cla(0)
Diafragmovy elektrolyzer ma anod. a kat. priestor oddeleny azb. diafragmou, ktora je
priepustna pre kationy aj aniony, av§ak zabr. zmieSaniu Cl, s roztokom NaOH a H.:
2 NaOH(aq) + Cl,(g) — NaClO(aqg) + NaCl(aq) + H,O(l) a H,(g) + Cl,(g) — 2 HCI(g)

andda katdda

Andda (grafit):2 Cl-(aq) — 2e- — Cl,(9) \ ‘ T T ‘ \

Katoda (Fe): 2 H,0 + 2 e(aqg) > H,(g) + 2 OH(aq)

odpad «——
Na katode sa redukuja molekuly vody na vodik, ' \
¢im sa v katddovom priestore zvaésuje konc. . P
OH-. Na andde sa oxidujia CI- na Cl,. ' \

< voda

OH roztok

J_ NaOH

Pocas elektrolyzy sa na anodovy priestor pésobi zvysenym tlakom, aby sa zabranilo
migracii OH~ z kat. priestoru. Nevyhodou je zisk. roztoku NaOH zne¢. nezreag. NacCl.

[~ diafragma .,

solanka ——>




V elektrolyzéri s Hg katddou je Hg(l) umiestnena v bazéne na dne elektrolyzéra.

Na elektrodach prebiehaji nasledujuce reakcie: Anéda: 2 Cl-(aq) — 2 e~ — Cl,(g)
Katoda: 2 Na*(aq) + 2 Hg(l) + 2 e — 2 Na/Hg(l) (sodny amalgam)
Celkova reakcia: 2 NaCl(aq) + 2 Hg(l) » 2 Na/Hg(l) + CI,(g)

r ClL,

solanka ——> —> odpad

P grafitova
\J_/ 7
anoda

ortut'ova
katoda

Vznikajuci sodny amalgam reaguje mimo elektrolyzéra s vodou za vzniku
plynného vodika a vel’mi ¢istého vodného roztoku NaOH:
2 Na/Hg(l) + 2 H,O(l) > 2 NaOH(aq) + H,(g) + 2 Hg(l)

Hlavnou nevyhodou uvedencho sposobu je znecistenie odpadovych vod a teda aj
Zivotného prostredia ortut’ou (aj napriek tomu, Ze ortut’ sa recykluje).



4.3 Reakcie halogénov

o Reakcie halogénov s nekovmi
F, oxiduje vicSinu nekovov, okrem He, Ne a Ar. Cl, reag. priamo s fosforom a sirou.

C, N, a O, nereaguju priamo s Cl,, Br, alebo I,. Pokles reaktivity — reakcie s H,:

Vseobecna reakcia Poznamka

X, +H, > 2HX , Cl,Bral

X=F
3X,+2P— 2PX; X =F, Cl, Bral; rovnako aj s As, Sb a Bi
5X,+2P > 2PX;s X=FClaBr;sSbh(X=FaCl),sAs(X=F)asBi (X=F)

X+ H,S—>S+2HX X=FCl Bral

ak X, =F,tak Y =ClI, Bral:;
Xo+2Y 52X +Y, ak X, =Cl,tak Y =Bral l;
AkX2= BrgtakYzl

Vznik vzdjomnych zltcenin halogénov (n =1, 3, 5, 7),

+ . XRVAYN 4 4
X+ nY,—> 2 XY, atom X je viacsi ako atom Y

H,(g) + F,(g) »> 2 HF(Q) s vybuchom
H,(g) + Cl,(g) » 2 HCI(g) s vybuchom za svetla, pomaly v tme
H,(g) + Br,(g) — 2 HBr(g) zahrievanie a katalyzator

Ha(g) + 1.(g) —= 2HI(g) pomaly aj pri zahrievani

R6znu chem. reaktivitu halogénov (CL, > Br, > |,) méZeme vyuzit’ pri vyrobe Br, a
I, z vod. roztokov ich halogenidov: 2 KBr(aq) + Cl,(g) — Br,(l) + 2 KCl(aq)
2 Kl(aq) + Cl,(g) — 1,(s) + 2 KCl(aq) 2 Kl(aq) + Bry(l) > 1,(s) + 2 KBr(aq)

Nasledné¢ reakcie — vznik vzajomnych zluc¢enin halogénov.




Reakcie halogénov s kovmi
Halogény ochotne reaguji s kovmi: n X, + 2 M — 2 MX_
Najreaktivnejsi je F,, ktory obyCajne oxiduje iné€ atomy do ich maximalnych
oxida¢nych stavov (z kovov su najreaktivnejSie alkalické kovy). Jod je len slabé
oxida¢ne Cinidlo a zvy€ajne jod neoxiduje iné atomy do vysokych oxida¢nych stavov.

F, Pahko oxiduje vSetky kovy, vratane usl'achtilych, napr. Au a Ag.
Cl, oxiduje neusl'achtilé kovy, ako su napr. Ca alebo Fe:

Ca(s) + Cl,(g) — CaCl,(s) 2 Fe(s) + 3 Cl,(g) — 2 FeCl,(s)

So zelezom S med’ou

2 Fe(s) + 3 F2(g)— 2 FeFs(s)
2 Fe(s) + 3 Cly(g) — 2 FeCls(s) Cu(s) + Xz2(g,) > 2 CuX; (X =F, Cl, Br)
Fe(s) + 12(g) — Felx(s) 2 Cu(s) + Ix(solv) — 2 Cul(solv)
2 Fe3*(aq) + 2 I'(ag) — 2 Fe?*(aq) + 12(s)| 2 Cu®*(aq) + 4 I (ag) — 2 Cul(s) + 1x(s)

Cl, sa mézZe pouzit’ na oxid. zeleného vod. roztoku FeCl, na Zltohnedy roztok FeCl;:
2 FeCl,(aq) + Cl,(g) — 2 FeCl;(aq)



Priklad 14 Oxidacné vlastnosti chloru

Chlorid uhlicity sa pripravuje zavadzanim plynného chléru do kvapalného sulfidu
uhli¢itého v pritomnosti katalyzatora. Reakciou vznik4d aj S,Cl,. Napiste chemicku
rovnicu tejto reakcie a uved’'te oxidovadlo a redukovadlo.

katalyzator

3 Clz(g) + CS2(D) g CCl4(l) + SoClo(1)
Oxidovadlo: Cl,, redukovadlo: CS,

Priklad 15 Oxidac¢né vlastnosti chloru
Navrhnite spdsob pripravy: a) Se,Cl, zo selénu, b) SeCl, zo selénu

a) Na pripravu halogenidu selénu v niz§om oxida¢nom stave je potrebné pouzit’
stechiometrické mnozstvo dichloru: 2 Se(s) + Cl,(g) — Se,Cl(l)

b) Na pripravu halogenidu selénu vo vy$Som oxidacnom stave je potrebné pouzit’
prebytok dichloru: Se(s) + 2 Cl,(g) — SeCl,(s)



4. Halogenidy. Klasifikacia halogenidov.
a. Podl’a Struktarnych a vazbovych aspektov klasifikujte halogenidy.

b. Porovnajte vlastnosti molekulovych fluoridov a chloridov siry, dusika a béru.

c. Uved’te priklady hydrolyzy molekulovych halogenidov boru, kremika a fosforu.

d. Opiste vlastnosti ionovych halogenidov. Ako sa meni kovalentny charakter
ionovej viazby so zmenou halogenidu (napr. v NaX), ako aj so zvac¢Sujiicim sa
nabojovym ¢islom kationu (napr. v KCI, CaCl, a ScCl,).

e. Ako sa meni mriezkova energia a rozpustnost’ so zmenou halogenidu (napr.
v NaX). Porovnajte rozpustnost’ CaF, a CaCl,.

f. Opiste typ Struktar polymérnych halogenidov. Uved’te priklady.



4.4.1 Klasifikacia halogenidov
Podl’a Struktirnych a viazbovych aspektov rozdelujeme halogenidy na:
a) molekulové halogenidy b) i6bnové (sol'otvorné) halogenidy
¢) halogenidy s periodickou atdmovou Strukturou, ktora je bud’ trojrozmerna (skeletova),
dvojrozmerna (vrstevnata) alebo jednorozmerna (retazcova).

Molekulové (kovalentné) halogenidy

Tvoria individualne molekuly kone¢nej velkosti. Su to halogenidy nekovov, polokovov
alebo kovov vo vysokom oxida¢nom stave, napr. BCl;, PBr;, SiCl,, SbCl;, TiCl, (vo
vode hydrolyzuju), SF¢, CCl, (odoIné voci hydrolyze). Spravidla st to plynné alebo
l'ahko prchavé halogenidy, pripadne tuhé latky.

Porovnanie vlastnosti molekulovych fluoridov a chloridov

Fluoridy nekovov st zname vo vySSom oxid. stave v porovnani s ostatnymi halogenidmi.
Napr. SF;a SCI,. Fluoridy maja tendenciu byt’ termodyn. viac stabilné a chem.
nereaktivne v porovnani so zodp. chloridmi. Fluoridy maja nizsie teplotu topenia a
varu v porovnani so zodp. chloridmi. Napr. NF; je nereaktivny plyn, zatial’ ¢o NCl, je
husta, prchava a vysoko explozivna kvapalina.

Viizba fluéru Vézf?éanigff%m Viizba chloru ngf?éarzgf_rﬁla
FF 159 CI-CI 243
CF 453 CCl 339
HF 565 HCl 427




V désledku slabych medzimolekulovych interakcii, va¢Sina mol. halogenidov sua plyny
alebo kvapaliny s nizkymi tepl. varu. Ak su tieto halogenidy nepolarne, ich tepl. varu
su priamo zavislé od velkosti disperznych sil medzi molekulami. Vel'kost’ tychto
Intermol. sil zavisi od poctu elektronov. Typicka séria takychto zlicenin su halogenidy
borité, ktoré ilustruju vzt'ah medzi tepl. varu a celk. poctom elektrénov v molekule.

Zlucenina Teplota varut, / °C Pocet elektronov
BF; -100 32
BCl; +13 56
BBr; +91 110
Bl; +210 164

Molekulové halogenidy méZeme pripravit’ reakciou prvku so zodpovedajucim
halogénom. Ked’ mdze vzniknut' viac ako jeden produkt, zmena mol. pomeru moze
uprednostnit’ tvorbu jedného produktu pred druhym. Napr. pri reakci P s Cl,

Vv pritomnosti vicSieho prebytku Cl, sa tvori PCl;, zatial’ ¢o v pritomnosti menSieho
prebytku sa tvori PCly:

2 P(s) + 5 Cl,(g) —» 2 PCI(s) 2 P(s) + 3Cl,(g) > 2 PCl4(l)

Vicsina mol. halogenidov v désledku donorovo-akceptorovych interakcii intenzivne

reaguje s vodou, napr.
BCl;(g) + 3 H,O(l) - H;BO4(aq) + 3 HCI(g)

Niektoré molekulové halogenidy su kineticky inertné, ako napr. fluoridy CF, a SF,.



Je dblezité si uvedomit’, ze aj kovové halogenidy mézu mat’ koval. vazby, ak je kov
vo vysokom oxid. stave. Napr. SnCl, sa sprava ako typicky molekulovy halogenid:
SnCl,(I) + 2 H,0(l) = SnO,(s) + 4 HCI(g)

Ak nekovovy prvok jestvuje vo viacerych oxid. stavoch, potom najvyssi oxida¢ny stav
je obycCajne stabilizovany fluérom a najnizsi jodom. Tento trend odraza klesajucu oxid.
schopnost’ prvkov 17. skupiny s ich rasticim prot. ¢islom. AvSak musime byt opatrni pri
aplikdcii takychto zjednoduSenych predstdv. Napr. neexistencia Pl je pravdepodobnejsie
sposobena skuto¢nost’ou, Ze vel’kost’ jodidovych anionov obmedzuje pocet atomov
jodu okolo atomu P, nez samovol'nou redukciou atomu fosforu z V na III.

Ionové (sol’otvorné) halogenidy

Su to najma halogenidy alk. kovov, kovov alk. zemin, kovov
3. skupiny a lantanoidov. Ako priklad i6n. halogenidu
mozeme uviest’ CaF,. Tato zluCenina ma ploSne centrovant
kubickt mriezku, kde je kation Ca?* obklopeny 8 anionmi F~
a anion F~ je obklopeny 4 katidonmi Ca?*. Iénové halogenidy
maju vysoké teplotu topenia a varu a v roztavenom stave
vedu elektricky prud.

Kovalentny charakter i6n. vizby rastie s rastom deform. X—: NaF < NaCl < NaBr < Nal.
Podobne, koval. charakter viazby v rastie so zvacs. sa nab. Cislom kationu a teda poklesom
jeho i6n. polomeru: KCI < CaCl, < ScCl,. Typickou vlastnost'ou i6n. halogenidov je ich
disociacia na iony v polarnych rozpustadle: K*Cl-(s) — K*(aq) + Cl-(aq)



Vznik ién. fluoridov ovplyvnuju dva klacové faktory. Prvym je mala disoc. energia
vizby F—F Vv porovnani S ostatnymi halogénmi. Druhym je skutoc¢nost’, ze fluoridy
maju vacéSiu mriez. energiu v porovnani S ostatnymi halogenidmi, ¢o je sposobené
malym anionom F~ s vel’kou nab. hustotou. Vplyv vel’kosti anionu X~ na mriez. energiu
je evidentny z hodnot mriez. energii pre NaX (vSetky maja Struktaru typu NacCl).

Halogenid Mriezkova ene_rlgia Rozpustnost’
Un, / ki mol g NaxX /100 g H,O
NaF 910 A
NaCl 769 36
NaBr 132 05
Nal 682 184

ViéSsina ion. chloridov, bromidov a jodidov je rozp. vo vode a ¢asto krystalizuje ako
hydraty. Naopak, mnoh¢ fluoridy kovov su malo rozpustné. PretoZe anion F~je ovela
mensi ako aniony ostatnych halogenidov, rozpustnost’ fluoridov sa 1isi od rozpustnosti
zodp. halogenidov. Napr. CaF, je malo rozpustny a CaCl, je dobre rozpustny.
Mriezkova energia CaF, (2640 kJ mol) je vicsia v porovnani s CaCl, (2268 kJ mol2).

Uvedené tvrdenie o malej rozpustnosti fluoridov v8ak neplati v§eobecne, napr. AgF (953 kJ mol)
je rozpustny, zatial’ co AgCl (910 kJ mol?) je malo rozpustny. Malo rozpustné halogenidy st
napr. CuX, AgX, TIX, Hg,X, a PbX.,.



Polymérne kovalentné halogenidy

Su viazané prevazne kovalentnymi vizbami do nekone¢nych ret’azcov, vrstiev alebo
priestorovych utvarov. Su to halogenidy BeX,, halogenidy prechodnych kovov v
nizkych oxid. ¢islach (Il a 111) ako aj halogenidy kovovych p prvkov.

Vrstevnaté halogenidy vytvaraji dvojrozmerné siete, medzi
ktorymi sa uplatituju slabé medzimol. interakcie. Napr. v
kryst. Struktire Cdl, (Niggliho vzorec {Cdl;5}) je kazdy
kation Cd?* oktaédricky obklopeny 6 anionmi I-, zatial’ co
kazdy anion I~ je obklopeny 3 kationmi Cd?*. V porovnani s D ad .4
ion. halogenidmi maju vrstevnaté halogenidy mengiu tvrdost v o "/"’f;!"g"g‘;’d/f
dosledku vzajomného odpudz. rovnako nabitych rovin ‘;'.“I(‘;?z' 4 ‘?" Y
susediacich vrstiev. Vrstevnaté halogenidy majua v porovnani v '

s 16n. niZSie teploty topenia a varu. V roztavenom stave len
slabo vedu elekricky prud.

Ret’azcové halogenidy sa vlastnostami podobaji na vrst.
halogenidy. Ako priklad retazcového halogenidu mozeme
uviest tuhy chlorid berylnaty, ktory ma polymérnu
struktaru (BeCl,),, s koordinaciou atomu Be!' v tvare deform.
tetraédra.

V plyn. stave maju niektoré polym. halogenidy (napr. BeCl,, Fe,Cl,, ZnCl,) mol. struktaru



5. Priprava halogenidov. Kvalitativne urcenie halogenidovych anionov. Kyanidovy
anion ako pseudohalogenidovy anion.

a. Uved'te priklady syntézy kovovych halogenidov z prvkov ako aj reakciou kovu
s halogenvodikom (napr. reakcie Fe).

b. Uved'te priklady pripravy tuhych hydratov MX, -xH,O(S):
- rozpuSt’anim neuslachtilych kovov v roztokoch HX,
- reakciou oxidov, hydroxidov, resp. soli slabych kyselin s roztokom HX.

c. Uvedte priklady pripravy tuhych bezvodych halogenidov MX,(s).

d. Opiste bezny test na rozliSenie chloridu, bromidu a jodidu pomocou AgNO,.

e. Uved'te aspon tr1 priklady ako sa kyanidovy anién podoba na halogenidove
aniony.



4.4.3 Priprava halogenidov

Syntéza z prvkov: 2 Ga(s) + 3 Br,(g) > 2 GaBry(s) n,«— - Ga «— B /N,
GaBr,

Reakcia kovu s halogenovodikom _ o trubicova gevc .
Syntézou z prvkov obycajne vznika halogenid obsahujuci atdom kovu vo vy§§om oxid.
y p ycaj i y

stave, ale pri reakcii kovu s HX vznika halogenid obsahujtci atdm kovu v niz§om
oxid. stave, napr.:

2 Fe(s) + 3 Cl,(g) — 2 FeCl,(s) Fe(s) + 2 HCI(g) — FeCl,(s) + H,(9)

Tuhé hydraty MX, - XH,O(S) sa dajui pripravit’ rozp. neusPachtilych kovov v roztoku
HX a naslednou krystalizaciou, napr.

Sr(s) + 2 HCl(aqg) + 6 H,O(l) > SrCl, - 6H,0(s) + H,(g)
Podobne sa daju pripravit’ hydraty MX, - xH,O(s) reakciou oxidov, hydroxidov, resp.
soli slabych kyselin s roztokom HX. Napr. MgCl,, - 6H,0(s) m6zeme pripravit
reakciou: MgO(s) + 2 HCl(aq) + 5 H,O(l) > MgCI, - 6H,0(s)

Bezvoda sol’ sa nemdze pripravit’ zahrievanim hydratu, pretoze dochadza k hydrolyt.
rozkladu halogenidu. Napr. zohrievanie MgCl, - 6H,0O(s) vedie k tvorbe MgCI(OH):
MgCl; - 6H,0(s) —~— MgCI(OH)(s) + HCI(g) + 5 H,O(g)
Na ziskanie bezvodého MgCl, z hydratu musime vodu odstranit’ chemickym sposobom
To mdézeme uskutoCnit’ (v digestoriu) za pouzitia SOCl,:
MgCI, - 6H,0(s) + 6 SOCI,(l) > MgClI,(s) + 6 SO,(g) + 12 HCI(g)
Vseobecny sposob dehydratacie hydratov chloridov kovovw.



V pripade ked’ hrozi nebezpecenstvo, ze vznikajuci halogenid by sa mohol hydrolyticky
rozkladat’, alebo chceme pripravit’ bezvody halogenid, pouzijeme iné postupy, napr.

TiOy(s) + 2 C(s) + 2 Cly(g) —=— TiCl4(g) + 2 CO(Q)
Nie vSetky jodidy kovov, v ktorych ma kovovy 16n vyssi oxida¢ny stav, mézeme
pripravit, pretoze samotny jodidovy anion ma redukc¢né vlastnosti, napr.:
2 Cu?*(aq) + 4 I-(aq) — 2 Cul(s) + 1,(s)

Bezny test na rozliSenie chloridu, bromidu a jodidu je pridanie AgQNO, k roztoku
neznameho halogenidu X~ za vzniku malo rozpustnej zrazeniny AgX:

AgCI(s) + 2 NH;(aq) — [Ag(NH,),]*(aq) + Cl(aq)

AgCl je biela zrazenina, AgBr je smotanovo sfarbena zrazenina a Agl je ZIta zrazenina.
Ako vicSina zlucCenin striebra, aj tieto su citlivé na svetlo a v priebehu niekol’kych

hodin sa farby tuhych latok menia na odtiene Sedej, Co zodpoveda vzniku kovového
striebra.

Na potvrdenie identity konkrétneho halogenidu sa k zrazenine halogenidu striebra AgX
pridava zriedeny roztok amoniaku.



4.9 Kyanidovy anion ako pseudohalogenidovy anion

Najlepsim prikladom pseudoprvkového 10nu je CN~. NielenZe sa sprava vel’mi podobne
ako aniony X-, ale pozndme aj zodpovedajuci pseudohalogén — dikyan (CN),.

Kyanidovy anion sa podoba na halogenidové aniony:

1. Soli kyanidového anionu s Ag(l), Pb(11) a Hg(I) st nerozpustné, podobne ako
zodpovedajuce chloridy, bromidy a jodidy. Napr.:
CN-(ag) + Ag*(ag) > AgCN(s)  Cl(aq) + Ag*(aq) — AgCI(s)

2. Podobne ako AgCl, aj AgCN reaguje s amoniakom za tvorby [Ag(NH;),]*(aq):
AgCN(s) + 2 NH;(aq) — [Ag(NH,),]*(aq) + CN~(aq)
AgCI(s) + 2 NH;(aq) — [Ag(NH;),]*(aq) + Cl-(aq)
3. Kyanidovy anion je konjugovanou zasadou k slabej kyseline HCN(aq), podobne ako
F- k HF(aq): HCN(aq) + H,0(l) &= H;0*(aq) + CN~(aq)
HF(aq) + H,0O(l) &= H;0*(aq) + F(aq)

4. Kyanidovy anion tvori vel'ky pocet komplexnych 16nov s prechodnymi kovmi, ako
napr. [Cu(CN),]J*-, ktory sa podoba na [CuCl,]>.



5. Anion CN- mdézeme oxidovat’ na dikyan (kyanogén), podobne ako moézeme oxidovat’
halogenidy na halogeény. V tom sa podoba na anion I, pretoZe oba mozu byt oxidovane
vel'mi slabymi oxidaénymi ¢inidlami, ako je med’naty kation:
2 Cu?*(aq) + 4 CN~(ag) — 2 CuCN(s) + (CN),(9)
2 Cu?*(aq) + 4 I-(ag) — 2 Cul(s) + 1,(s)

6. Dikyan reaguje so zasadami za vzniku kyanidu a kyanatanovych anionov:
(CN),(aq) + 2 OH(aq) — CN-(aqg) + CNO(aq) + H,O(l)
Cl,(aqg) + 2 OH-(ag) — Cl-(aqg) + CIO~(aqg) + H,O(l)



6. Vzajomné zluceniny halogénov.
a. Typy vzajomnych zlucenin halogénov XF_, XCl_ a XBr a ich iénov. Tvary
vzajomnych zlucenin halogénov a ich idnov. Vznik idnov vysvetlite na priklade ICl;.

b. Priprava, reaktivita a pouzitie vzajomnych zlucenin halogénov. Posudte
termodynamické aspekty pripravy IF-.

c. Lewisove vlastnosti vzajomnych zlucenin halogénov (interhalogenidov). Napiste

reakcie BrF,(l)
- pri ktorych sa bude spravat ako Lewisova kyselina a ako Lewisova zasada,

s vodou,
- vlastnej ionizacie (autoionizacie).



4.5 Vzajomné zluceniny halogénov

Typy vzajomnych zlucenin halogénov a ich ionov

Halogény tvoria medzi sebou navzajom zluceniny vSeob. vzorca XY, ktoré v zavislosti
na hodnote n predstavuju zlac¢eniny uplne odlisSného charakteru. Ak je n neparne cislo,

Ide 0 diamagnetické neutralne molekuly oznacované ako interhalogenidy. Naopak, ak
je n parne ¢islo, maju tieto Castice povahu aniéonov a kationov.

ZlucCenina Stav ZlucCenina Stav ZlucCenina Stav
nestaly plyn nestala hneda
CIF bezfarebny plyn BrF rozklada sa na IF tuha 1 atka,
rozklada sa na I,
Br, a Bri;
a IFs
, svetlozlta oy 1y *
ClIF; bezfarebny plyn BrF; kvapalina IF3 zIta tuha latka
, svetlozlta bezfarebna
CIFs bezfarebny plyn BrFs kvapalina IFs kvapalina
IF; bezfarebny plyn
Zlucenina Stav Zlucenina Stav ZlucCenina Stav
nestaly
Cervenohnedy ¢ervena tuha ¢ervena tuha
BrCl plyn, ICI . IBr .
, latka latka
rozklada sa na
Br, a Cl,
|2C|6 71ta tuha latka




Od vzajomnych zlicenin halogénov sa odvodzuju polyhalogenidové aniony, napr.
l2(s) + I"(aq) == ls7(aq)
Je aj mnoho d’alSich menej stabilnych ionov, ako napr. I.-, I,-a 14

Vybrané anidny a kationy interhalogenidov

Oxidacny stav stredového atomu

| " V Vi
[BrCl.] [CIF,] [BrFe] [IFs]
Aniény [ICL,] [BIF.] [IF]
[1Br,] [ICL]
CIF," CIF," CIFg"
Kati(')ny |C|2+ BI’F4+ BI’F6+
IF," IFe"

Ako priklady ionov mozeme uviest’ napr. ICl,* a [ICl,]- odvodenych od ICl,.
Tvary vzajomnych zli¢enin halogénov a ich 16nov

IClI
| i—al ICl,, | W€l
I : = =l
7 s a”” A Na
Cl Cll Cll

ICl; — ICL,* + CI- ICl; + CI- - [ICI, ]



7. Halogenovodiky a ich kyseliny, priprava a vlastnosti halogenovodikov. Kyelina
chlorovodikova.
a. Uvedte reakcie pripravy halogenvodikov HX (X = F, Cl, Br a I) z halogenidov.

b. Wsvetlite poradie vzrastu teploty varu halogenvodikov HX (X =F, Cl, Bra l).

c. Vysvetlite silu (kyslost’) vodnych roztokov halogenvodikovych kyselin HX(aq).
Ako sa tato sila meni v pripade koncentrovaneho roztoku kyseliny fluorovodikove;.

d. Preco sa v laboratériu na vytvorenie kyslého prostredia uprednostiiuje pouzitie
kyseliny chlorovodikovej pred kyselinou dusi¢nou?



4.6 Halogenovodiky a ich kyseliny

Priprava a vlastnosti halogenovodikov

Halogenovodiky sa pripravuju — a) syntézou z prvkov: H,(g) + Cl,(g) — 2 HCI(g)
b) reakciou halogenidu so silnou neprchavou kyselinou (najcastejsie H,SO,):

CaF,(s) + H,S0O,(konc.) —» CaSO,(s) + 2 HF(g)
NaCl(s) + H,S0O,(konc.) -» NaHSO,(aq) + HCI(qg)

Neda pripravit HBr a HI (dochadza Kk ich oxidacii), napr.:

2 NaBr(s) + 2 H,SO,(konc.) — Br,(l) + Na,SO,(aq) + SO,(g) + 2 H,0O(l)

Na pripravu HBr a HI sa preto pouziva H;PO,, ktora nemé oxida¢né vlastnosti, napr.:
KI(s) + H;PO,(aq) —» KH,PO,(aq) + HI(g

20

HX st za normalnych podmienok bezfarebné, ostro i

pachnuce plyny, ktoré sa daju Pahko skvapalnit’. Ich  o—-—-}-——————————————-

pomerne vysoké tepl. varu suvisia s polaritou molekul _ |
a pri HF aj s tvorbou vod. vizieb. Napr. HF je i

O
bezfarebna dymiacou kvapalinou s tepl. varu 20°C. =40~

Ay

Vysoka teplota varu HF je dosledkom veP’mi silnych
vod. vizieb medzi molekulami. Fluér ma najvacsiu

—80 —
elektroneg. zo vsetkych prvkov, takze vod. vazby _

—60 —

®
HF

HBr

®
HC

tvorené F su najsilnejsie zo vSetkych vod. vazieb. Tieto!%

vod. viizby st v pripade HF uZ aj v plynnom stave. 0

l I | l
10 20 30 40

pocet elektronov

50 60



Molekuly HF v tuhom stave vytvaraju ,,cik-cak* usporiadanie

HF(1) je vel’mi silna kyselina. P6sobi ako ve'mi dobré rozpust’adlo mnohych soli.

HX(g) sa dobre rozp. vo vode, s ktorou tvoria azeotropnu zmes. HX(aq) sa oznacuju
ako kyseliny. Avsak iba HCl(ag), HBr(aq) a Hl(ag) su silné kyseliny. Sila HX(aq) klesa
s rastucou idnovost'ou (energiou) vazby H-X v poradi: Hl > HBr > HC| >> HF

Vlastnost’ H-F H-CI H-Br H-I
Energia vizby, kJ mol™ 570 431 366 298
I6novost’ vazby, % 41 18 12 6




Priklad 34 Acidobazické vlastnosti kyseliny fluorovodikovej

Vysvetlite,

a) preco kyselina fluorovodikova je slaba kyselina, zatial’ o binarne kyseliny ostatnych
halogénov su silné kyseliny,

b) preco viac ionizuje kyselina fluorovodikova (je viac kysla), ked’ sa jej roztok stava
koncentrovanejSim?

a) Viazba H-F je mimoriadne silna.

b) Pri vyssich koncentraciach kyseliny fluorovodikovej dochadza k naslednej reakcii
fluoridového anidonu s HF za vzniku anionu HF,-, nasledkom ¢oho sa zvySuje ionizacia
HF a tym sa zvysuje jej kyslost.

HF (aq) + H,O(l) &2 H;0* + F(aq) F—H—TF
(HF),(aq) + H,O(l) &= H;0*(aq) + HF, (aq)



8. Oxokyseliny halogénov.
a. Uved’te vzorce oxokyselin halogénov v zavislosti od oxida¢ného stavu atomu

halogénu. V ¢om sa odliSuju oxokyseliny jodu v oxida¢nom stave IV,

b. Vysvetlite silu oxokyselin halogénov.

c. Oxokyseliny halogénov a ich 16ny posobia ako silné oxidovadla. Preco vo
Frostovom diagrame chloru, je kysla forma kyseliny chlore¢nej uvedena ako ClO;,
zatial’ o kyselina chlorita sa uvadza ako HCIO,?

Napiste nasledujuce reakcie:

- kyselina chlore¢na je schopna v kyslom roztoku oxidovat’ aniony Br,

- kyselina chlorita vo vodnom roztoku disproporcionuje.

d. NaClO (pouzivany ako dezinfekéné ¢inidlo) sa vyrdba reakciou Cl, s vodnym
roztokom NaOH. Takto pripraveny komerény NaClO je znecisteny chloridom
sodnym. V pritomnosti kationov H;O* vzniknutd HCIO reaguje s NaCl za vzniku
jedovatého Cl,. Napiste reakcie uvedenych chemickych dejov.

e. Napiste chemicku reakciu

- nekatalyzovanej tepelnej disproporcionéacie KCIOs,
- tepelného rozkladu KC1O, v pritomnosti MnO,,

- tepelného rozkladu chloristanu aménneho.



4.7 Oxokyseliny halogénov
Okrem oxokyselin uvedenych v tabul’ke st zname aj oxokyseliny jédu — HI,O4 a H,1,0,.
Len 4 oxokyseliny HCIO,, HIO,, HIO, a H:10O; boli pripravené aj v bezvodom stave.
Ostatné su zname len Vo vod. roztoku alebo vo forme soli. Jedina pripr. oxokyselina
fludru je nestala HFO. VACSi vyznam z oxokyselin halogénov ma len Kyselina chlorista.

Oxidacny stav Chlor Brom Jod
| HCIO @ HBrO? HIO?
I HCIO,? - -
V HClOga HBnga H|OgC
VII HCIO," HBrQ,?2 HI10,°¢, H3l05°, HslOg©

a stala len vo vodnom roztoku, ? bezfarebnd kvapalina, ¢ jestvuje aj v tuhom stave.

Jod sa liSi od ostatnych halogénov, pretoze tvori viac kyselin, v ktorych ma atom jod
oxid. ¢islo VII. H;1O; ako aj H:10; m6zZzeme formalne pokladat’ za produkty
hydratacie HIO, (pK, = 1,6). V skutoc¢nosti sa napr. slaba H:10, (pK, = 3,3) pripravuje
reakciou jej soli Bas(104), so silnou kyselinou.

18]
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4.7.1 Oxokyseliny chloru
Tvar molekul kyselin (ako aj oxoanidénov) vyplyva z tetraedrického obklopenia okolo
atomu halogénu. Kratka vizbova vzdialenost’ C1-O poukazuje na jej nasobny

charakter vyplyvajuci pravdepodobne z 7 vizby vzniknutej prekrytim obsadenych p
orbitalov atomu O a prazdnych d orbitalov atému Cl.

0]

ICl—— OH /C:l\ 5“"'"""'//61\“‘“6H H
Cl—O0 = = = = e
O OH O o™ I ~—0H

1Ol

o v B Xy

Sila HXO, (n =1 az 4) rastie s po¢tom atomov O. Napr. HCIO je vel'mi slaba kyselina
HCIO, je slaba kyselina, HCIO4 je silna kyselina a HCIO, je najsilnejSou oxokyselinou.

Kyselina Ka
HCIO 40.10°
HCIO, 1,1.10°
HCIOs 10°

HCIO,4 1010




Relativnu silu oxokyselin CI HCIO

najlepsie vidime z diagramu

vyjadrujicom stupeii ionizicie 'HCIO, ClO,
kyseliny v zavislosti od pH

ClO

Z obr. je zrejmé, ze HCIO je
ionizovana az pri hodnotach pH ClO,

a HCIO, st uplne ionizované v () 9 4 6 o 10 12 14
celej oblasti. pH

Oxokyseliny halogénov a ich i6ny pdsobia ako silné oxidovadla. Tato charakteristicka
vlastnost’ je evidentna z Frostovho diagramu CI pre Kkyslé a zasadité prostredie

— - - we o 10
A) CIO, reaguje len ako oxid. €¢inidlo. i c15; _
X . J4 AA A4 - 87 .C103 pH <7
B) Castice obs. atomy Cl v nizSich oxid. .
stavoch (okrem CI-) mé6zu reagovat’ aj . _—
we ° r v r > 1 2
ako red. ¢inidla, ale vo vseob. su to = 4 ¢
oxidovadla. Napr. ClO;~ oxiduje Br-. ) CIo- .
2 4 ClO; .. o1C10
C) Oxokyseliny a ich aniony su ovel’a lepSie - pH>7 “0, Nl
- we ° r r T T e — G Reg = —
oxid. ¢inidla v kyslom ako zas. roztoku. " Clo |
Cl
-2
D) Mnohé ¢astice Cl su citlivé na i v v N om o1 1 o a4

disproporcionaciu (napr. HCIO,)

oxidacné cislo



NaClO aj Ca(ClO), sa pouzivaji na dezinfekciu (napr. v mliekarnach, pivovaroch a pri
spracovani potravin).

Komerc¢ny roztok chlérnanu sodného obsahuje aj i6ny Cl-, pochadzajuce z vyroby. V
pritomnosti kationov H;0*, ktoré su obsiahnuté v Cistiacich prostriedkoch zalozenych
na hydrogensirane sodnom, kyselina chlorna reaguje s Cl- za tvorby plynného chléru:

ClO-(aq) + H;0*(ag) — HCIO(aq) + H,0(l)
HCIO(aq) + Cl-(ag) + H50*(ag) T Cl,(aq) + 2 H,0())

Ak zahrievame chlore¢nan pri teplote o nie€o nizSej ako 370 °C, nastava
disproporcionacia: 4 KCIO,(l) =25 KCI(s) + 3 KCIO,(s)

Ak sa chlore¢nan draselny zohrleva nad teplotou 370 °C, vznikajuci chloristan sa d’ale;
rozklada: KC|O4(S) —— KCl(s) +2 O,(g)

Mechanizmus reakcie katalyzovanej oxidom manganic¢itym je iny ako uvedene;j
pomalej nekatalyzovanej reakcie. Pri katalyzovanej reakcii sa pozoruje okrem vzniku
Cl, a O, aj tvorba manganistanu draselneho
2 KCIO,4(s) + 2 MnOz(s) —=— 2 KMnOQ,(s) + Cl,(g) + O,(0)
2 KMnO,(s) 25 K MnO4(s) + MnO,(s) + O,(g)
K,MnO,(s) + Cl,(g) 25 2 KCI(s) + MnO,(s) + O,(g)

Pri manipulacii a skladovani chloristanu aménneho musime brat’ do iivahy jeho hygrosk.

povahu, ako aj skutoCnost’, Ze pri zahriati nad 200 °C sa explozivne rozklada:
2 NH C|O4(5) — N,(g) + Cly(g) + 2 O,(g) + 4 H,0(g)



9. Oxidy halogénov.
a. Napiste vzorce znamych oxidov chloru v neparnych a parnych oxida¢nych
stavoch. Uved’te, ktoré oxidy su paramagneticke.
b. Nakreslite elektronovy Struktirne vzorce I,0;, ClO, a diméru ClO. Na zaklade
hodndt formalnych nabojov vyberte pravdepodobnejsi vzorec.
C. Priprava a vyuzitie ClO,
d. Vysvetlite ulohu ClO ako klicovej stratosférickej molekuly zodpovednej za
vznik ,,0zonovej diery*.



4.8 Oxidy halogénov

V neparnych oxid. stavoch si zname nasledujuce oxidy Cl a Br — X,0, X,0;, Br,0O: a
Cl,0O, a v parnych oxid. stavoch — ClO, XO, a Cl,O,. VSetky su termodyn. nestabilné.
V dosledku toho, ako aj nizkej akt. energie rozkladu maju tendenciu explodovat’.

10| IOle

- AN

o %o

Jod je jediny halogén, ktory tvori termodyn. stabilny oxid I,0O.
215(5)+50,(9) > 21,0(s) AH°(1,05) =-158,1 kJ mol

1,0 ma oxid. uéinky: 1,0.(s) + 5 CO(g) — I,(s) + 5 CO,(Q)

5
Q
(@]
I

Vysoko toxicky OF,: 2 F,(g) + 2 OH~(aqg) —» OF,(g) + 2 F(aq) + H,0O(l)
Fluorid dikyslika(2+) O,F, (FOOF) je mozné pripravit’ fotolyzou zmesi F,(l) + O,(l)

Pouziva na ziskavanie Pu: Pu(s) + 3 O,F,(g) —» PuF¢(g) + 3 O,(0)



Oxid chlérnaty ClO

CIO je kl'ai¢ova stratosfericka molekula zodp. za vznik ,,0zénovej diery* a pokles konc.
O,. vznik ClO sa za¢ina nahromadenim molekul Cl,, vzniknutych predovsetkym
rozpadom frednov — chlorovanych a fluorovanych derivatov uhl'ovodikov (skr. CFC z
angl. chloro-fluoro-carbons)

Cly(g) > 2 CI(g) Cl(g) + O3(g) — CIO(g) + O2(9)

ClO sa zacastiuje reak¢éného cyklu, v ktorom sa regeneruju atomy chloru spésobujuce,
Ze proces sa stava katalyticky.

1. krokom v tomto procese je reakcia dvoch radikalov ClO za tvorby CIOOCI. Avsak k
tvorbe diméru nedochadza, ak neddjde k zrazke dvoch radikalov ClO sucasne s tret'ou
¢asticou E. Castica E ma za ulohu odoberat’ prebytok energie. Molekulou E méze byt
akakol'vek molekula, oby€ajne N, a O,.

2 ClO(g) + E(g) — Cl,04(g) + E'(g) Cl,0,(g) — CIOO(g) + CI(g)
ClOO(g) — CI(g) + O2(9)

S¢itanim poslednych Styroch rovnic dostaneme sumarnu rovnicu, vyjadrujicu
destrukciu ozonovej vrstvy:

2 O3(g) > 3 02(0)



Oxid chloricity CIO,
ClO, je Zlty plyn, ktory kondenzuje na tmavocerveni kvapalinu

pri 11 °C. CIO, je paramag. radikalova castica.
Na rozdiel od N,O; sa vSak nepozoruje vznik diméru.

/C—’\Q

(@]

ClO, je nebezpecny explozivny plyn a preto sa vyraba v malych mnozstvach priamo na
miestach jeho pouZzitia:
2 KCIO4(aq) + 4 HCI(ag) — 2 CIO,(g) + Cl,(g) + 2 KCl(aqg) + 2 H,0O(I)
odstranovanie vznikajuceho plynného chloru:
Cly(g) + SO,(g) + 6 H,0(I) —> 2 Cl-(aq) + 4 H,0* + SO, (aq)

Ak pouzijeme CIO, nabielenie muky tento je 30-krat ucinnejsi ako dichlor. Velkeé
mnozstva oxidu chlori¢itého sa pouzivaju ako zriedené vodné roztoky na bielenie
celulozy pri vyrobe bieleho papiera. Na tento ucel sa Cl0, uprednostiiuje pred pouzitim
Cl,, pretoze pri bieleni posobenim ClO, nevznikaju nebezpecné chlérované
odpadové latky. Dalsou vyhodou pouzitia C10, je, Ze na rozdiel od Cl, sa pri jeho
pouziti nemeni Struktura celulozy, takZze sa zachovdava mechanicka pevnost papiera.
Podobne sa ClO, pouZiva na upravu vody pre domacnosti, pretoze v tomto pripade
nevznikaji chlérované uhl'ovodikové necistoty. Teda, pri pouziti C1O, sa vyhneme
enviromentalnym problémom, o ktorych sme diskutovali skor pri pouziti chloru.



1,05

Viazby v ,0s a N,Og su rozdielne, pretoze atom jodu ma o dva valencné elektrony viac.
Takze v tomto pripade je na kazdom atome jodu vol'ny elektronovy par, v dosledku ¢oho
ma kazdy atom jodu trigonalno-pyramidalnu geometriu. Koncove viazby jod—kyslik maju
pravdepodobne nasobny charakter.

~11 ~11
10} 10}

1 1
5V g VN
~11 ~11 ~11

CIO
Oxidacny stav atomov chléru je |, atdmov kyslika —I. Podla hodn6t formalnych nabojov je
pravdepodobnejsia Struktura Cl-O-O—Cl.

—
L

0—Cl—Cl—o! IC]
| I

11 11 11 uT

L0
Hel
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