H A L O G E N I   E L E M E N T I
F, Cl, Br, I, At
ns2np5  
halogeni – sa metalima direktno daju soli

           R.P.     E.N.     E.J.          A.R.     J.R.     T.T.     T.K.
o                                          F                                                       r

p                                          Cl                                                     a

a                                          Br                                                     s

d                                          I                                                       t

a                                          At                                                     e

At – t/2 = 7,5 sati


[image: image1.emf]X X 2  X


sobna temperatura   I2 – čvrsta supstanca

Br2 – tečnost

Cl2, F2 – gasovi

karakteristika halogena – primanje elektrona – deluju kao oksidaciona sredstva  (F [image: image3.png]opada oksidaciono dejstvo
-



 At)

F2 – sa metalima – soli jonskog karaktera

Cl2 i Br2 – sa elementema krajnje male elektronegativnosti – jonska jedinjenja

I2 – nema jonskih jedinjenja (IA?)


E.V. Cl2 (max) [image: image5.png]opada



 I2
E.V. i E.A. max kod Cl2 ??
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                 R.V. = 1
MO dijagram molekula halogena

Cl – I – dimenzije atoma

        II – d orbitale (preklapanje d i p)

E.N. – osobina pojedinačnih atoma

R.P. – odnosi se na čitav molekul


X2(g) + 2e- → 2X-(aq) 
1) X2(g) → 2X(g)                (disocijacija [image: image8.png]


 energiji veze)
2) 2X(g) + 2e- → 2X-(g)     (oslobođena energija [image: image10.png]


 dvostrukoj E.A.)
3) 2X-(g) → 2X-(aq)            (oslobođena energija [image: image12.png]


 dvostrukoj E.H.)
E.H.  F > E.H.  Cl     (F jače oksidaciono sredstvo od Cl)

čvrsto stanje: 2NaCl(s) + F2(g) → Cl2(g) + 2NaF(s)


E.K.R. fluorida > E.K.R. hlorida

Fluor je najjače oksidaciono sredstvo (nema redoks sistema sa većim redoks potencijalom)

Jedinjenja halogenih elemenata

min -1  stepen oksidacije  max +7
stepen oksidacije -1

HX

HX(g) + H2O → H3O+ + X- 
Klasifikacija halogenida
· halogenidi sonog karaktera (jonski halogenidi) → s elementi (IA, IIA)

→ lantanidi

→ aktinidi (f+2, +3)

· makromolekulski halogenidi (semi-jonski halogenidi) 

→ d elementi (+1-+3)

→ p elementi

· molekulski halogenidi (kovalentni halogenidi) → halogenidi nemetala,

metala (>+3)

Podela prema strukturi halogenida

- jonski halogenidi – trodimenzionalne rešetke – (natrijum-hlorid, cezijum-hlorid, fluoriti, antifluoriti, rutil)
- semi-jonski halogenidi – slojevite strukture – CdI2 i CdCl2
– lančana struktura – CuCl2
– veze metal-metal – MoX2 i WX2
Dobijanje halogenida

1) mokri postupci – kada halogenidi ne hidrolizuju

2) suvi postupci – kada halogenidi hidrolizuju

1) Mokri postupci
· rastvaranje u halogenidnim kiselinama
a) metala Zn(s) + 2H+ 2Cl- → (Zn2+ + 2Cl-) + H2(g)
b) oksida, hidroksida ili karbonata

MgO + 2H+ + 2Cl- → (Mg2+ + 2Cl-) + H2O

Cr(OH)3 + 3H+ + 3Cl- → Cr3+ + 3Cl-) + 3H2O
Na+ + OH- + H+ + Br- → (Na+ + Br-) + H2O
CaCO3 + 2H+ + 2Cl- → (Ca2+ + 2Cl-) + CO2 + H2O

· taložne reakcije

Ag+ + Cl- → AgCl

Pb2+ + 2I- → PbI2
· hidroliza molekulskog halogene u hladnim rastvorima baza

3X2 + 6OH- → 5X- + XO3- + 3H2O

               halogenidi  halogenati

2) Suvi postupci
· direktna sinteza (povišena temperatura)

Cu + Cl2 → CuCl2
2P + 5Cl2 → 2PCl5
· reakcije metala i halogenovodonika (povišena temperatura)

Cr(s) + 2HCl(g) [image: image14.png]900°



 CrCl2 + H2
· halogenovanje metalnih oksida

a) molekulskim halogenom: 

WO2 + Br2 → WO2Br2 

b) molekulskim halogenom u prisustvu C: 

SiO2 + 2C + 2Cl2 → SiCl4 + 2CO
c) sa CCl4 ili drugim organskim halogenidima:

2Sc2O3 + 3CCl4 [image: image16.png]600°



 4ScCl3 + 3CO2 

· dehidratacija hidratizovanih halogenida

a) u vakuumu: 
[M(H2O)6]Br3 [image: image18.png]70-170°
—



 MBr3 + 6H2O           (M=lantanid ili aktinid)
b) u prisustvu bezvodnog halogenovodonika

CuCl2∙2 H2O [image: image20.png]HCL 150°



 CuCl2∙+ 2H2O

· izmena halogena uz višak jednog reagensa

FeCl3∙+ BBr3∙ → FeBr3∙+ BCl3∙

MCl3∙+ 3HBr [image: image22.png]400-600°
—



 MBr3∙+ 3HCl                           (M=lantanid)

· redukcija viših halogenida

a) sa odgovarajućim metalom 
2TiCl3∙+ Ti → 3TiCl2∙
b) sa vodonikom

MX3 + 1/2H2 → MX2 + HX

· termičko razlaganje ili disproporcionisanje halogenida

AuCl3∙→ AuCl + Cl2 

2TiCl3 [image: image24.png]600°



 TiCl4 + TiCl2 

veza H–X je kovalentna (HF > 50%)

X- + H+ → HX(g)    (HF i HCl)

2HBr + H+ + HSO4- → Br2 + SO2 + 2H2O     fosforna
2HI + H+ + HSO4- → I2 + SO2 + 2H2O


H2 + X2 → 2HX     (HCl)

HF < HCl < HBr < HI

raste jačina kiseline

stepen oksidacije 0

Dobijanje halogena

2X-(aq) → X2(g) + 2e- 

anodna oksidacija fluorida

pozitivan stepen oksidacije

Cl2, Br2,∙I2 sa O2 

+1, +3, +5 i +7

a) HXO (+1) hipohalogenasta kiselina (hipohloriti, hipobromiti,...)

b) HXO2 (+3) halogenasta kiselina (hlorasta k., ...)

c) HXO3 (+5) halogenatna kiselina (hlorna k., ...)

d) HXO4 (+7) perhalogenatna kiselina (perhlorna k., ...)

disproporcionisanje halogena (Cl2, Br2 i I2) u vrućim alkalnim rastvorima


3X2 + 6OH- 
[image: image25.emf] XO3- + 5X- + 3H2O

sinproporcionisanje


XO3- + 5X- + 6H+ 
[image: image26.emf] 3X2 + 3H2O

stepen oksidacije +1

HXO

Dobijanje

X2 + H2O 
[image: image27.emf] H+ + X- + HXO

HXO - slabe kiseline


- jaka oksidaciona sredstva

X2 + 2OH- → X- + XO- + H2O

2F2o(g) + 2O-2H- → 2F- + F2-1O+2(g) + H2O

XO- + H2O 
[image: image28.emf] HXO + OH- 

oksidi: Cl2O i Br2O

stepen oksidacije +3

HXO2 i njene soli
HClO2 – postoji u rastvoru

HBrO2 – samo soli (nestabilno)

HIO2 – samo soli (nestabilno)

oksidi: Cl2O3 (-80oC)
stepen oksidacije +5

Dobijanje

1) 3X2o + 6OH- → X+5O3- + 3H2O + 5X-
2) anodna oksidacija vrućih rastvora halogenida (ClO3-)

HClO3
HBrO3
HIO3 (H2I2O6)
oksidi: I2O5 
stepen oksidacije +7

HXO4 (HClO4 i HBrO4), H5IO6 

oksidi: Cl2O7 

Hemijsko ponašanje

Cl2 i Br2 slični                   F2                      I2 
I2 – može na sebe da veže više liganada (6 ili7)

    – relativno lako se oksiduje do +7
   – oksidaciono delovanje jedinjenja sa stepenom oksidacije +7 (sobna t)

    – stabilna jedinjenja +5

F L U O R     F

CaF2 – fluorit

Na3AlF6 – kriolit

Ca5(PO4)3F – fluorapatit

Dobijanje

- hemijski put – nemoguć

- anodna oksidacija fluorida

kao elektrolit rastvor KF u bezvodnom HF


F- + HF 
[image: image29.emf] HF2- 

na anodi se izdvaja fluor


2HF2- → 2HF + F2(g) + 2e- 

a na katodi vodonik iz molekula HF


2HF + 2e- → H2(g) + 2F-
aktivnost F2 (zaštitna fluoridi Cu, N i Mg)

osobine

gas, svetložute boje, otrovan, F- jon- otrovan, fluoridi ugljenika – u rashladnim uređajima

freoni         CFCl3 – fluor-trihlor-metan

                  CF2Cl2
                  CHF2Cl

freoni – mala otrovnost (izvanredna hemijska inertnost)

kiseline sa F – F(CH2)nCOOH     n – parno – mala ili nikakva otrovnost

n – neparno – velika otrovnost

polimerizacione sposobnosti C2F4 (tetrafluoroetilena)

politetrafluoroetilen – plastična masa (teflon)

F2 – velika hemijska aktivnost – sa svim elementima





     – oksidaciono delovanje

stepen oksidacije -1

HF

Dobijanje

1) CaF2(s) + H+ + HSO4- → CaSO4(s) + 2HF(g) 

2) NaHF2(s) [image: image31.png]1l



 NaF(s) + HF(g)
smesa H2 i F2 reaguje eksplozivno čak i na -250oC

HF – tečnost (T.K. 20oC), otrovan (antidot MgO)
bezvodni HF – nije hemijski aktivan


MO(s) + 2HF → MF2(s) + H2O

SiO2(s) + 4HF → SiF4(g) + 2H2O

CaSiO3(s) + 6HF → CaF2(s) + SiF4(g) + 3H2O
- posude od voska, plastične mase

HF – slaba kiselina (njene soli reaguju alkalno)

HnFn – asosovani molekuli (n = 2-6)

F- jon – hidrolizovan


F- + H2O → HF + OH-
Dobijanje fluorida

- prevođenjem fluorida preko odgovarajućih čvrstih halogenida (t = 200-400oC) ili fino usitnjenog metala (VF5, CrF5, MoF6, WF6, UF6...)
fluoridi – AgF i Hg2F2 – lako rastvorni u vodi

 – MgF2, CaF2, BaF2, SrF2 – ne rastvaraju se u vodi

F- - kao ligand – slab ligand – daje visokospinske – spoljnoorbitalne komplekse

oksidi: F2O i F2O2 

Dobijanje


2F2o(g) + 2OH- → →2F- + F2-1O+2(g) + H2O


F2(g) + O2(g) → F2O2(g)      (tečni vazduh uz električno pražnjenje)

H L O R     Cl

NaCl – kamena so

Cl- – u morskoj vodi

KCl – silvin

Laboratorijsko dobijanje


MnO2(s) + 2Cl- + 4H+ → Mn2+ + Cl2o(g) + 2H2O


2MnO4- + 10Cl- + 16H+ → 2Mn2+ + 5Cl2o(g) + 8H2O

Industrijsko dobijanje

- elektroliza koncentrovanog rastvora NaCl

K-(Hg): 2Na+ + 2e- → 2Na(s)     (prenapon H2)


A+(C): 2Cl- → Cl2(g) + 2e-          (prenapon O2)
nusproizvodi elektrolize: NaOH, H2 

H2׀Cl2 → postupak sa živom, postupak sa dijafragmom i postupak sa membranom

Osobine hlora

zelenkasto-žut gas, oštar miris, mnoge metale direktno oksiduje do soli

Upotreba

proizvodnja papira, celuloze, hlorirani ugljovodonici, HCl, DDT-a, u sanitarne svrhe
stepen oksidacije -1

HCl

Dobijanje

1) sulfatni postupak
NaCl(s) + H+ + HSO4- [image: image33.png]150°



 NaHSO4(s) + HCl(g)
NaCl(s) + NaHSO4(s) → Na2SO4(s) + HCl(g)
2) sinteza iz elementarnog H2 i Cl2
H2(g) + Cl2(g) → 2HCl(g)
CH4(g) + H2O(g) → CO(g) + 3H2(g)
CH4(g) + 2H2O(g) → CO2(g) + 4H2
3) regeneracija otpadnog HCl dobivenog hlorovanjem organskih jedinjenja
hlorovanje metana i benzena:        CH4(g) + Cl2(g) → CH3Cl(g) + HCl(g) 
CH3Cl(g) + Cl2(g) → CH2Cl2(g) + HCl(g) 
CH2Cl2(g) + Cl2(g) → CHCl3(g) + HCl(g) 
CHCl3(g) + Cl2(g) → CCl4(g) + HCl(g) 
C6H6(g) + Cl2(g) → C6H5Cl(g) + HCl(g) 
dobija se i pirolizom nekih organskih molekula


CClCH2–CH2Cl(g) → CH2=CHCl(g) + HCl(g)

Cl2CH–CHCl2(g) → CCl2=CHCl(g) + HCl(g)
HCl – dobro rastvoran u vodi

          HCl(g) → H+(aq) + Cl-(aq)           ∆rH = -74,9 kJ/mol
Apsorpcija HCl – u tornjevima od grafita
soli HCl – hloridi – dobijanje:     direktna sinteza

metalni hloridi – većina rastvorna u vodi

slabo rastvorni – PbCl2, TaCl

nerastvorni – AgCl, Hg2Cl2, CuCl

stepen oksidacije +1

HOCl   hipohlorasta kiselina

Dobijanje


Cl2(g)o + H2O 
[image: image34.emf] H+ + Cl- + HCl-1O
slaba kiselina, nepostojana     2HClO 
[image: image35.emf] 2H+ + 2Cl- + O2(g)
jako oksidaciono sredstvo


2HClO + 2H+ + 2e- 
[image: image36.emf] Cl2(g) + 2H2O


HClO + H+ + 2e- 
[image: image37.emf] Cl- + H2O

Dobijanje hipohlorita


Cl2(g) + 2OH- → Cl- + Cl+1O- + H2O

hipohloriti – stabilni u dovoljno alkalnom rastvoru, slabija oksidaciona sredstva od HOCl

NaClO – za beljenje


ClO- + Cl- + 2H+ → Cl2(g) + H2O
Cl2O – narandžasta tečnost


2HgO(s) + 2Cl2(g) → HgO∙Hg2Cl2(s) + Cl2O

Cl2O – iznad 2oC eksplodira

stepen oksidacije +3 i +4

ClO2- i ClO2
hlorasta kiselina HClO2 – nestabilna


3HCl+3O2 → 3H+ + 2Cl+5O3- + Cl-1

5HClO2 → 4Cl+4O2(g) + H+ + Cl- + 2H2O

HClO2 → H+ + Cl- + O2o (g)     (najmanje intenzivan proces)

hloriti – u vodi pokazuju dovoljnu stabilnost (NaClO2)


ClO2- + H+ 
[image: image38.emf] HClO2
oksidaciono dejstvo u kiseloj sredini


HClO2 + 3H+ + 4e- 
[image: image39.emf] Cl- + 2H2O

u alkalnoj sredini hlorit jon ima manje oksidaciono dejstvo


ClO2- + 2H2O + 4e- 
[image: image40.emf] Cl- + 4OH- 

ClO2
narandžasto-žut gas, nestabilan, eksplozivno se raspada (to, hν)


2ClO2(g) → Cl2(g) + 2O2(g)
Dobijanje


2ClO3- + SO2(g) + H+ → 2ClO2(g) + HSO4- 

Upotreba

za beljenje celuloze i papira

Transport         ClO2 → ClO2-
2ClO2- + Cl2(g) → 2Cl- + 2ClO2(g)
2ClO2- + ClO- + H2O → Cl- + 2OH- + 2ClO2(g)
stepen oksidacije +5

HClO3 (hlorati)

HClO3 – samo u vodenim rastvorima (30%)
Dobijanje


Ba2+ + 2ClO3- + H+ + HSO4- → BaSO4(s) + 2H+ + 2ClO3-
disproporcionisanje: 4H+ + 4ClO3- → 4ClO2(g) + O2(g) + 2H2O

                                                            eksplozivno

HClO3 – jaka kiselina i jako oksidaciono sredstvo

Dobijanje: hlorovanjem ili zagrevanjem ili slabim zakišeljavanjem rastvora hipohlorita

2HCl1+O + Cl1+O- → Cl+5O3- + 2H+ + 2Cl-
pri zagrevanju hidrolizuje:  ClO- + H2O → HClO + OH-
Industrijsko dobijanje hlorata

elektrolizom vrućeg vodenog rastvora NaCl
K- - Fe limovi        A+ - grafit (metal otporan na Cl)
katodni i anodni prostor nisu odvojeni

Sumarni proces:   3Cl2(g) + 6OH- → 3ClO- + 3Cl- + 3H2O
                                           3ClO- → ClO3- + 2Cl-
                              3Cl2(g) + 6OH- → ClO3- + 5Cl- + 3H2O

osim hemijskog i elektrohemijsko stvaranje hlorata

2/3 hipohlorita → hlorat    (elektrohemijski)


6Cl+1 O- → 6Cl+2O + 6e-

4ClO + 2H2O → 2ClO3- + 4H+ + 2Cl-

2ClO + H2O → 2H+ + 2Cl- + 3/2O2(g)
prednost elektrohemijskog postupka - Cl- se oksiduje u Cl2 (nema gubitka soli)

u kiseloj sredini – hlorati su jaka oksidaciona sredstva


2ClO3- + 12H+ + 10e- 
[image: image41.emf] Cl2(g) + 6H2O

jer je nastali Cl2 takođe oksidaciono sredstvo

ClO3- + 6H+ + 6e- 
[image: image42.emf] Cl- + 3H2O

struktura hlorat jona (piramidalna)


[image: image43.emf]Cl

O

O

O


stepen oksidacije +7

HClO4, ClO4-, Cl2O7
Laboratorijsko dobijanje ClO4-
1) koncentrovana H2SO4 i ClO3- (ClO4-, Cl-, ClO2)

2) termičko disproporcionisanje KClO3

4KClO3(s) → 3KClO4(s) + KCl(s)

2KClO3(s) → 2KCl(s) + 3O2(g)
3) hemijska oksidacija hlorata pomoću ozona ili peroksosulfata


ClO3- + O3(g) → ClO4- + O2(g)

ClO3- + S2O82- + H2O → ClO4- + 2SO42- + 2H+
Industrijsko dobijanje

anodna oksidacija hlorata


ClO3- + H2O → ClO4- + 2H+ + 2e- 

HClO4 – najjača od svih neorganskih kiselina

ClO4- - izvanredna stabilnost - ne pokazuje oksidacione osobine

perhlorat jon – simetričan – tetraedarski razmeštaj O oko Cl

[image: image44.emf]Cl

O
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NH4ClO4 – oksidaciono sredstvo za raketna goriva

B R O M     Br

zbog većeg redoks potencijala


2Br- + Cl2(g) → Br2 + 2Cl- 

3Br2 + 6OH- → BrO3- + 5Br- + 3H2O

zakišeljavanje


BrO3- + 5Br- + 6H+ → 3Br2 + 3H2O

Br2 – tečnost, smeđ- neprijatan miris, napada kožu

stepen oksidacije -1

HBr i bromidi

Dobijanje

1) 3KBr + H3PO4 → K3PO4 + 3HBr
2) direktna sinteza:    H2(g) + Br2(g) → 2HBr(g)
Laboratorijsko dobijanje

1) 2P(s) + 3Br2 → 2PBr3 
2PBr3 + 3H2O → H2PHO3 + 3HBr(g)
oksidacija HBr:


4HBr + O2(g) → 2Br2 + 2H2O (smeđe boje)
nerastvorni bromidi: Ag+, Hg22+, Hg2+, Pb2+
jedinjenja broma sa pozitivnim stepenom oksidacije


Br2 + 2OH- → BrO- + Br- + H2O   (HBrO < HClO - stabilnost)

HBrO – jako oksidaciono sredstvo


2HBrO + 2H+ + 2e- 
[image: image45.emf] Br2 + 2H2O
oksidacija hipobromita


3BrO- [image: image47.png]1l



 BrO3- + 2Br-
disproporcionisanje hipobromita → Br- u BrO3-
sa C bromati se redukuju do bromida


2KBrO3(s) + 3C(s) → 2KBr(s) + 3CO2(g)
HBrO3 – ne dobiva se u čistom stanju, eksplozivna

Dobijanje

Ba(BrO3)2 + H+ + HSO4- → BaSO4(s) + 2H+ + 2BrO3-
bromna kiselina – oksidaciono sredstvo


2BrO3- + 12H+ + 10e- 
[image: image48.emf] Br2 + 6H2O
u alkalnom rastvoru bromati su oksidaciona sredstva


BrO3- + 3H2O + 6e- 
[image: image49.emf] Br- + 6OH- 

oksidi broma

Br2O, BrO2 – nestabilni

perbromati

dobijanje: oksidacijom jako alkalnog rastvora bromata fluorom ili anodnom oksidacijom bromata (12%)

J O D     I2

javlja se u jedinjenjima sa pozitivnim stepenom oksidacije (u prirodi)
Dobijanje

1) redukcijom jodata

2I+3O3- + 5HS+4O3- + 2H+ → I2o + 5HS+6O4- + H2O

I2 + HSO3- + H2O → 2I- + HSO4- + 2H+

2) oksidacijom jodida

2I- + Cl2 → 2Cl- + I2
I2 – čvrst, crne ljuspe, sublimuje, slabo rastvoran u vodi, H2O rastvor joda je smeđe boje, sa skrobom – tamno plava boja
I- + I2 → I3- - povećava se rastvorljivost u vodi

smeđa → tamno crvena

stepen oksidacije -1

HI

Dobijanje

1) 3KI + H3PO4 → 3HI + K3PO4
2) protoliza PI3
2P + 3I2 → 2PI3 

PI3 + 3H2O → 3HI + H2PHO3
HI – jaka kiselina, lako se oksiduje sa kiseonikom (tamne boce)

Dobijanje alkalnih jodida

2KIO3 + 3C → 2KI + 3CO2
jedinjenja sa pozitivnim stepenom oksidacije

disproporcionisanje u alkalnim rastvorima


I2 + 2OH- → IO-  + I- + H2O

HIO – jako slaba kiselina

IO- - jaka baza


IO-  + H2O → HIO + OH-

3IO-  → IO3- + 2I-
jodati u kiseloj sredini oksidaciona sredstva


2IO3-  + 12H+ + 10e- 
[image: image50.emf] I2 + 6H2O


IO3-  + 6H+ + 6e- 
[image: image51.emf] I- + 3H2O

Dobijanje jodata


5ClO3- + 3I2 + 3H2O → 5Cl- + 6IO3-  + 6H+

I2 + IOH+ + 10NO3- → 2H+ + 2IO3-  + 10NO2 + 4H2O

Jodna kiselina – stabilnija od hlorne i od bromne


2HIO3 → I2O5 + H2O

Perjodati → HIO4 – metaperjodna kiselina


   → H5IO6 – ortoperjodna kiselina

Ortoperjodati 
[image: image52.wmf]¾
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 metaperjodati 
[image: image53.wmf]¾
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2HIO4 → 2HIO3 + O2 
[image: image54.wmf]¾
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 I2O5 + H2O

Dobijanje ortoperjodata

IO3- + Cl2 + 6OH- → IO65- + 2Cl- + 3H2O


IO3- + ClO- + 4OH- → IO65- + 2Cl- + 2H2O

Perjodati – u kiseloj sredini prilično jaka oksidaciona sredstva, redukuju se u jodate sa hlorid ili sulfid jonom

Čvrsta perjodna kiselina – oksiduje mnoge organske supstance

Jedinjenja halogenih elemenata

ABn   n = 1, 3, 5 ili 7

2 različita halogena 

n ( 1    B = F ili Br

n ( 3    B = F

AB
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ICl – neposrednom sintezom elemenata


rastop ICl → A: Cl2



    → K: I2
Jedinjenja tipa:




AB3 - ClF3, BrF3, ICl3



AB5 – BrF5                                odstupanje od pravila okteta



AB7- IF7

Jedino jedinjenje sa 7 kovalentnih veza u čitavoj hemiji
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