HALOGENY

p5 –prvky

	PRVEK
	ZNAČKA
	Z
	ELEKTRONOVÁ KONFIGURACE
	ELEKTRONEGATIVITA

	FLUOR
	F
	9
	[He] 2 s 2 2 p 5
	4, 1

	CHLOR
	Cl
	17
	[Ne] 3 s 2 3 p 5
	2, 8

	BROM
	Br
	35
	[Ar] 3 d 10 4 s 2 4 p 5
	2, 7

	JOD
	I
	53
	[Kr] 4 d 10 5 s 2 5 p 5
	2, 2

	ASTAT
	At
	85
	[Xe] 4 f 14 5 d 10 6 s 2 6 p 5
	1, 9


Prvky VII. A skupiny periodické soustavy prvků 

Mají 7 valenčních elektronů (ns2 np5) n=2 až 6
Název halogeny je odvozen od řeckého hals (= sůl) pro jejich schopnost tvořit velké množství solí

Chlor a brom jsou tvořeny více izotopy, fluor a jod jsou monoizotopické

Ve všech skupenských stavech tvoří dvouatomové molekuly X2
Fluor, chlor a jod jsou biogenní prvky
Všechny halogeny jsou jedovaté a mají dráždivé účinky

Výskyt:

Pro svou vysokou reaktivitu se v přírodě nachází pouze ve sloučeninách
Mořská voda obsahuje 3 – 5% rozpustných halogenidů

Vlastnosti a reakce:

Rozpouštějí se dobře v nepolárních rozpouštědlech (molekuly X2 jsou nepolární)

S výjimkou jodu se rozpouštějí ve vodě

Teploty tání a varu rostou lineárně od fluoru k jodu

Mají vysokou elektronegativitu -> velké oxidační účinky, jsou velmi reaktivní (tyto vlastnosti klesají od fluoru k jodu)

Se snižující se elektronegativitou klesá schopnost halogenů tvořit halogenidový ion

Stálejší konfiguraci vzácného plynu získávají:
Přijetím elektronu a vytvořením halogenidového aniontu X-
Vytvořením jedné kovalentní vazby
S výjimkou fluoru mohou využít prázdné nd orbitaly a vytvářet více vazeb s prvky s vyšší elektronegativitou
Všechny halogeny se mohou podílet na tvorbě vodíkových můstků (především fluor, chlor, brom a jod méně)

Halogen s nižším Z vytěsňuje halogen s vyšším Z z halogenidů:

Cl2 + 2 KI →2 KCl + I2
S kovy a některými nekovy tvoří halogenidy, s vodíkem tvoří halogenovodíky a reagují i s vodou
Příprava:

Oxidací halogenidů nebo halogenovodíků silnými oxidačními činidly:

Př: 16 HCl + 2 KMnO4 → 5 Cl2 + 2MnCl2 + 2 KCl + 8 H2O

Výroba:

Elektrolýzou roztoků nebo tavenin jejich solí (vylučují se na anodě oxidací halogenidů)

Sloučeniny:

HALOGENOVODÍKY

Dvouprvkové sloučeniny halogenů s vodíkem

Obecný vzorec HX
Bezbarvé, ostře páchnoucí, snadno zkapalnitelné plyny

Polarita a pevnost vazby se výrazně snižuje od HF k HI

HF má velmi vysoké teploty tání a varu díky velice silným vodíkovým můstkům

Vznik:

Přímou syntézou z prvků

Př: H2 + Cl2 → 2 HCl

Reakcí silných netěkavých kyselin s halogenidy některých kovů za tepla

Př: 2 NaCl + H2SO4 → Na2SO4 + 2HCl 
Jsou dobře rozpustné ve vodě, jejich vodné roztoky nazýváme halogenovodíkové kyseliny

Síla jejich kyselin roste od HCl k HI

Nejsilnější halogenovodíková kyselina je HI, nejslabší HF (díky silným vodíkovým můstkům, zabraňujícím odštěpen kationtu)

Kyseliny HBr a HI jsou ve styku se vzduchem nestálé a uvolňují brom a jod.
HALOGENIDY

Soli - Sloučeniny halogenů s elektropozitivnějšími prvky

Převážně dobře rozpustné ve vodě

Málo rozpustné ve vodě jsou například halogenidy s Cu, Ag, Hg nebo Pb.

Příprava:

Přímou syntézou z prvků

2 Fe + 3 Cl2 → 2 FeCl3
Reakcí halogenovodíkových kyselin s neušlechtilými kovy, oxidy a hydroxidy kovů:

Zn + 2 HCl → ZnCl2 + H2
KOH + HCl → KCl + H2O

Rozlišujeme 3 typy halogenidů:

Iontové halogenidy

Sloučeniny halogenů s prvky s nízkou elektronegativitou (typickými kovy)

Vysoké teploty tání a varu

V roztoku nebo tavenině vedou elektrický proud

NaCl, KBr

Polymerní halogenidy

S atomovou strukturou 

Sloučeniny halogenů a kovů ze střední části periodické tabulky
Spojeny kovalentními vazbami do řetězců nebo vrstev

Mají nižší teploty tání a varu

CoCl2
Molekulové halogenidy

Sloučeniny halogenů s nekovy a polokovy nebo kovy ve vyšších oxidačních stupních

Spojeny kovalentními vazbami do molekul

Často plynné nebo kapalné, snadno těkají

PCl5
Halogenidové anionty se často uplatňují jako ligandy v koordinačních sloučeninách, například [Co(NH3)3 Cl3].. triammintrichlorokobaltitý komplex.

OXIDY

Velmi reaktivní, nestálé, rozkládají se za obyčejné teploty
Nejstálejší je krystalický oxid jodičný I2O5
OXOKYSELINY

Většina oxokyselin halogenů je známa pouze ve vodném roztoku

V bezvodém stavu existuje pouze kyselina chloristá (HClO4) jako bezbarvá olejovitá kapalina a kyselina jodičná (HIO3) pentahydrogenjodistá (H5IO6) jako pevné látky

Soli oxokyselin halogenů jsou pevné krystalické látky

Zástupci:
FLUOR
Oxidační čísla: -I,0
Zelenožlutý plyn

Štiplavě páchnoucí, jedovatý

Má nejvyšší elektronegativitu ze všech prvků, je to nejtypičtější nekov

Vyskytuje se jako součást několika minerálů, především kazivce (CaF2 – krychlové krystaly, snadno se štěpí) a kryolitu (Na3AlF6)

Je složkou kostí a zubní skloviny

Použití na výrobu plastů (teflonu) a freonů (výroba se omezuje)
Výroba: elektrolýzou směsi KF a HF
Některé fluoridy kovů jsou vysoce inertní (netečné, nereaktivní), například CF4 (fluorid uhličitý).

Fluorovodík- HF

Plyn, leptá sliznici, příprava 

CaF2+H2SO4→2HF+CaSO4
Kyselina fluorovodíková – HF - 40%
Fluorovodík s vodou tvoří středně silnou kyselinu
Leptá sklo -> musí se přechovávat v plastových nádobách-> Užití k leptání skla
Vznik sloučením fluoru s vodíkem (reakce silně exotermická, i za tmy): F2 + H2 → 2 HF

Fluoridy
Nerozpouští kovy  Pb, Au, Pt 
 například fluorid uranový UF6 (použití při dělení izotopů uranu)
CHLOR


Oxidační čísla: -I, 0, I, II, III, IV, V, VI, VII
Žlutozelený plyn, ostře páchnoucí, jedovatý 

Těžší než vzduch

Součást minerálů jako halit (sůl kamenná, NaCl), sylvín (KCl) nebo karnalit (KCl × MgCl2 × 6H2O)

Je obsažen v krevní plazmě a žaludečních šťávách

Použití na výrobu plastů (PVC), kyseliny chlorovodíkové, slouží jako bělicí (ve vlhkém prostředí rozrušuje barviva -> bělení papíru a bavlny) a dezinfekční prostředek (hubí mikroorganismy)
Nejběžnější prostředek pro dezinfekci vody 

Průmyslově se vyrábí elektrolýzou taveniny nebo téměř nasyceného roztoku NaCl (solanky) 
Podle způsobu elektrolýzy a elektrolyzéru:

a) V diafragmových elektrolyzérech dochází vylučování plynného chloru na grafitových anodách
b) Při amalgamovém způsobu protéká roztok NaCl v elektrolyzéru po vrstvě Hg -> vzniká plynný Cl2 

Laboratorní příprava reakcí KMnO4 nebo burel (MnO2) s HCl:
2 KMnO4 + 16 HCl → 2 KCl + 2 MnCl2 + 8 H2O + 5 Cl2
MnO2 + 4 HCl → MnCl2 + 2 H2O + Cl2
Významné sloučeniny:

Chlorovodík - HCl
Bezbarvý, ostře páchnoucí plyn

Na vzduchu vytváří mlhu

Nehoří, nepodporuje hoření 

Je pohlcován vodou ve velkých množstvích (1 l vody rozpustí při pokojové teplotě 450 l chlorovodíku)

Při smíchání chloru s vodíkem a zaktivování této směsi(teplem, světlem) směs reaguje explozivně (= chlorový třaskavý plyn)

Průmyslově se vyrábí:

a) hořením vodíku v plynném chloru Cl2 při 2000  ̊C
H2+Cl2 -> 2HCl
Vzniká také reakcí chloridů s koncentrovanější kyselinou sírovou:

2 NaCl + H2SO4 → Na2SO4 + 2 HCl -> od toho název kyselina solná (kvůli NaCl)
Kyselina chlorovodíková (kyselina solná) - HCl
Chlorovodík se rozpouští ve vodě za vzniku 35% kyseliny chlorovodíkové
Silná kyselina

Základní chemikálie v chemickém průmyslu a v laboratořích

Koncentrovaná je 38%

Je důležitou složkou trávicích šťáv

Silně koncentrovaná na vzduchu dýmá a štiplavě páchne (uvolňuje chlorovodík)

S neušlechtilými kovy reaguje za vzniku vodíku a chloridů:

Mg + 2 HCl → MgCl2 + H2 (chlorid hořečnatý)

Fe + 2 HCl → FeCl2 + H2 (chlorid železnatý)
Ušlechtilé kovy, které jsou v řadě napětí napravo od vodíku, nejsou kyselinou solnou napadány (jejich oxidy ano):
CuO + HCl → CuCl2 + H2O (oxid měďnatý)

Kyselina chlorná - HClO
Velmi slabá, nestálá kyselina

Silné oxidační činidlo

Rozkládá za vývinu kyslíku HClO -> HCl + ·O·, kyslíkový biradikál ničí bakterie ve vodě
Její soli chlornany jsou také velmi silná oxidační činidla

Bělící louh = směs chloridu a chlornanu sodného, používá se k bělení

Chlorové vápno = směs chloridu a chlornanu vápenatého, používá se k bělení a dezinfekci

Vzniká spolu s HCl při reakci chloru s vodou, rozpouští se na chlorovou vodu
Cl2 + H2O → HClO + HCl

Kyselina chlorečná - HClO3
Silná, nestálá kyselina
Její soli chlorečnany mají silné oxidační účinky, ale ne takové, jako chlornany -> použití na výrobu výbušnin a zápalek (zejména NaClO3 a KClO3)
Kyselina chloristá - HClO4
Velmi silná kyselina, nejsilnější z kyselin chloru, jedna z nejsilnějších anorganických kyselin

Nepříliš silné oxidovadlo

Její soli chloristany se používají v pyrotechnice

V řadě kyselin chloru (chlorná -> chloritá -> chlorečná -> chloristá) roste síla kyseliny, ale klesají její oxidační schopnosti.

Chloridy
Chlor se jako velmi reaktivní prvek již v okamžiku svého vzniku slučuje přímo téměř se všemi kovy i mnoha nekovy, tyto reakce jsou značně exotermické

Produkty těchto reakcí jsou chloridy:
Cu + Cl2 → CuCl2 (chlorid měďnatý)

2 Na + Cl2 → 2 NaCl (chlorid sodný)

BROM

Oxidační čísla: -I, 0, I, V, VII
Červenohnědá kapalina, nepříjemně páchnoucí, uvolňuje páry leptající dýchací ústrojí
V malém množství doprovází sloučeniny chloru

V mořské vodě, slaných jezerech

Výroba z mořské vody nebo oxidací bromidů
Cl2 + 2KBr -> 2KCl +Br2
Reaguje přímo s mnoha neušlechtilými kovy na bromidy:

Zn + Br2 → ZnBr2

Nerozpustné bromidy jsou Ag,Hg,Pb
Bromovodík -HBr 
Je plyn, s vodou poměrně silná kyselina 65% aq, chemicky podobný HCl a jejich kyseliny mají rovněž podobné vlastnosti
Příprava hydrolýzou PBr3


PBr3 + 3H2O -> H3PO3 + 3HBr
JOD

Oxidační čísla: -I, 0, I, V, VII
Fialovočerná pevná látka (šedé, kovově lesklé destičkovité krystalky)
Součást mořských chaluh, řas
Snadno sublimuje, už při pokojové teplotě -> fialové páry
Nepatrně rozpustný ve vodě, lépe rozpustný v roztoku jodidu draselného KI za vzniku Lugolova roztoku
Slučuje se s kovy i nekovy, podobně jako chlor

Je součástí hormonu šťítné žlázy

Použití na výrobu léčiv a barev
Jodová tinktura je 5% etanolový roztok jodu.

Používá se i při důkazu škrobu v potravinách (škrobový maz se jodem barví modře)
Výroba jodidů
Cl2 + 2KI -> 2KCl +I2
Jodovodík – HI je plyn s vodou tvoří silnou kys, jodovodíkovou 57% aq
Příprava stejně jako u Br a to hydrolýzou PI3 
ASTAT

Radioaktivní pevná látka s krátkým poločasem rozpadu

Málo prozkoumaný, chemicky málo významný
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