A JÓD ÉS VEGYÜLETEI
· TÖRTÉNETE:
1811-ben Courtois, párizsi salétromfőző fedezte fel a tengeri moszatok elégetésével nyert hamuban, amelyet vízben oldott, majd savval reagáltatott. Meglepetésére ibolyaszínű gőz szabadult fel, amelynek szaga a klóréhoz volt hasonló. A gőzök hideg felületen kondenzálódtak, s fémfényű kristályok képződtek. Az elem nevét a görög ioeidész (ibolyaszínű) szóból 1814-ben Gay-Lussac adta. 

· ELŐFORDULÁS:
A klórral és brómmal együtt mindenütt megtalálható, de csak igen kis mennyiségben. Önálló ásványa nagyon kevés van, pl. a jodargirit (AgI). A chilei salétrom 0,1%-ban tartalmaz jódot. 
· ELŐÁLLÍTÁS:
- A chilei salétromban levő nátrium-jodát redukálása nátrium-hidrogén-szulfittal nátrium-karbonátos oldatban:


4NaIO3 + 10NaHSO3 + 3Na2CO3 = 2I2 + 10Na2SO4 + 5H2O + 3CO2
- savanyú közegben való oxidáció útján, pl. mangán-dioxiddal:


2NaI + MnO2 + 2H2SO4 = I2 + NaSO4 + MnSO4 + 2H2O 

· FIZIKAI TULAJDONSÁGOK:
- Atomszerkezetét lásd: A halogéncsoport című dokumentumban.

- A jód acélszürke, aránylag nagy sűrűségű, lemezes szerkezetű rombos kristályokat alkot. Jellegzetes szaga van, már szobahőmérsékleten is erősen párolog (szublimál). Gőzei ibolyaszínűek, erről kapta a nevét is. Gyors hevítéskor sötétbarna, erősen párolgó folyadékká olvad.
- Molekulái gőzállapotban kétatomosak, a szilárd jódnak is kétatomos molekulákból álló kristályrácsa van. 

- Aránylag alacsony olvadás- és forráspontja, színe (optikai tulajdonságai) molekuláinak polarizálhatóságával, gerjeszthetőségével és molekularácsa szerkezetével vannak kapcsolatban. 

- Csak egyetlen természetes izotópja van, tömegszáma: 127.

· KÉMIAI TULAJDONSÁGOK:
- Kémiailag kevéssé aktív elem, ENI = 2,5.
- Vízben csak kevéssé oldódik, vizes oldata alig észrevehetően halványsárga színű. 

- Kitűnően oldódik a kálium-jodidnak és általában jodidoknak a vizes oldatában. A kálium-jodidos jódoldatot Lugol-oldatnak nevezik. 

- A jód jól oldódik különféle szerves oldószerekben is. Oldatainak színe különböző: pl. kloroform (CHCl3), szén-tetraklorid (CCl4) és benzin ibolyaszínnel; szén-diszulfid (CS2) ibolyásvörös; alkohol és éter a vízhez hasonlóan barna színnel oldja. Az oldatok különböző színének az az oka, hogy az oldott jód molekulái az oldószer molekuláival különböző módon és különböző mértékben szolvatálódnak:

- ibolyaszínű oldatok: a jódmolekulák eredeti színét mutatják, ezekben tehát a szolvatáció igen kis mértékű, és nem jár a jódmolekulák elektronhéjának lényeges polarizációjával. 


- barna színű oldatok: a szolvatáció mértéke és polarizáló hatása nagy.
A szolvatáció fokát a hőmérséklet emelkedése csökkenti, a hőmérséklet csökkenése fokozza. Ezért az ibolyaszínű oldatok erős lehűlés alkalmával sok esetben megbarnulnak, a barna színű jódoldatok pedig magasabb hőmérsékletre emelve ibolyaszínűre változnak. 

- A jód és a keményítő egymással élénk színeződést ad. Ez úgy jön létre, hogy a jódmolekulák a nagyfelületű keményítőszemcséken adszorbeálódnak és polarizálódnak. Ez viszont elektronhéjuk gerjeszthetőségét, fényabszorpcióját oly módon változtatja meg, hogy intenzív kék színt eredményez. Az adszorpciót a hőmérséklet emelkedése csökkenti, gátolja, ezért a kék színű jódos keményítőoldat forralás hatására elszíntelenedik, lehűléskor azonban a kék szín újra jelentkezik. 
- A halogének között a jód a legkisebb elektronegativitású és elektronaffinitású, tehát a jód a legpozitívabb standardpotenciálú a halogének között. Ezért a jódot a jodidokból minden más halogén szabaddá teszi. 

Negatív jellemének aránylag leggyengébb volta azonban azt is jelenti, hogy az összetett halogenidekből, pl. a klorátokból, perklorátokból, minthogy bennük a halogének pozitív oxidációs számmal, tehát a vegyület viszonylagosan pozitív alkotórészeként szerepelnek, a pozitívabb jellemű jód szabadítja fel a kevésbé pozitív többi halogénelemet:


I2 + 2KClO3 = 2KIO3 + Cl2

I2 + 2KClO4 = 2KIO4 + Cl2

- Fémekkel jodidokká vegyül:
2Al + 3I2 = 2AlI3
- A nemfémes elemek egy részével szintén hevesen reagál: foszforral tűztünemény közben reagál: 2P + 3I2 = 2PI3
- Víz jelenlétében oxidáló hatású, nátrium-tioszulfáttal való reakciója: I2 + 2Na2S2O3 = 2NaI + Na2S4O6
Ez a reakció kvantitatíve megy végbe, s végpontját a jód színének eltűnése jelzi, aminek megállapítása keményítő-indikátor alkalmazásával könnyen elvégezhető. Ezért a reakciót az analitikában a jód mennyiségi meghatározására használják. 

· FONTOSABB JÓDVEGYÜLETEK:
A jód oxidációs száma a fémekkel alkotott vegyületeiben mindig: -1 (jodidok); nemfémekkel szemben +1, +5 és +7 (jodátok).
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Hidrogén-jodid: HI
Tulajdonságok:
- Színtelen, szúrós szagú, igen nehéz, a levegőn „füstölgő” gáz. 


- A HI molekula a HBr molekulánál kevésbé stabil a molekula atomjai közötti kisebb EN-különbség miatt. 


- Vízben igen nagy mértékben oldódik. Vizes oldata állás közben megbarnul, mert a levegő oxigénje fény hatására oxidálja. Vizes oldata erős sav, a fémekkel hevesen reagál, jodidokká alakítja őket. 

Előállítása:
1) A kevésbé pozitív redoxipotenciálú hidrogénvegyületekből jód hatására: H2S + I2 = 2HI + S.
- A HBr-dal ellentétben a HI elemeiből közvetlenül nem állítható elő, mert a reakcióhoz szükséges hőmérsékleten a HI már bomlik, a folyamat egyensúlyra vezet, ezért gyakorlatilag nem használható.

- Jodidokból sem állítható elő tömény kénsavval, mert a keletkező HI-ot a kénsav feleslege mindjárt jóddá oxidálja. 

Felhasználása: 
- A hidrogén-jodidnak csak szűkkörű laboratóriumi alkalmazása van.

További jódvegyületek:
ionvegyületek: AgI (jodargirit), I2O5 (dijód-pentoxid), KIO3

atomvegyület: CuI


molekulavegyület: CHI3 (jodoform)[image: image1.png]



