Triada zeleza



Zelezo

= Sedobily, leskly, stfredné tvrdy, feromagneticky kov. Na suchém vzduchu je
zelezo stalé, na vlhkém vzduchu se pokryva vrstvou hydroxidu. Za vysSi
teploty dobre reaguje s chlorem, fosforem a sirou. Ma znacnou afinitu ke
kfemiku a kysliku. Jemné rozptylené nebo houbovité zelezo je na vzduchu
pyroforni.
Ve zrfedénych kyselinach se dobre rozpousti za vzniku vodiku a zeleznaté
soli:
Fe + 2HCI — FeCl, + H,
Fe + H,SO, —» FeSO, + H,

V' koncentrované kyseliné sirové a studené zredeéné kyseline dusiCné
reaguje za vzniku zeleznaté soli bez vyvoje vodiku, v koncentrované
kyseliné dusicné je diky pasivaci nerozpustné:

Fe + 2H,S0O, —» FeSO, + SO, + 2H,0

4Fe + 10HNO; — 4Fe(NO;), + NH,NO; + 3H,0

Se zrfedénou horkou kyselinou dusiCnou reaguje za vzniku zelezité soli,
s extrémné zredénou studenou kyselinou dusiCnou reaguje za vzniku
zeleznaté soli a vyvoje elementarniho dusiku:

Fe + 4AHNO; — Fe(NO3); + NO + 2H,0

SFe + 12HNO; — 5Fe(NO;), + N, + 6H,0



Reakci zeleza s alkalickymi oxidaCnimi taveninami vznikaji pri teploté 400°C
alkalické zelezany:.
Fe + 2KOH + 3KNO; — K,FeO, + 3KNO,, + H,0O
Ve sloucCeninach vystupuje zelezo témer vzdy jako dvou a trojmocné. Ze
slouCenin jednomocného zeleza je znam napr. jodid zelezny Fel, Ctyfmocné
zelezo je znamo ze zeleziCitanu [FeO,4]*, Sestimocné Zelezo se vyskytuje v
syté dervenych Zelezanech [FeO,]*. Zelezany jsou stabilni pouze
v alkalickych roztocich nebo jako pevné latky, v neutralnich Ci kyselych
roztocich se Zelezany snadno redukuji a pusobi jako velmi silna oxidacni
ginidla. Zelezany se pfipravuji oxidaci Zelezitych soli chlorem, bromem nebo
jinym silnym oxidacnim Cinidlem v alkalickém prostredi:
2FeCl; + 3Cl, + 16KOH — 2K,FeO, + 12KCI + 8H,
Fe,O; + 3KNO; + 4KOH — 2K,FeO, + 3KNO, + 2H,0
Reakci zelezanu s hydroxidy alkalickych kovu je mozné pfipravit nestabilni
zelezicitany:.
2K,FeQ, + 4KOH — 2K,FeO, + 2H,0 + O,
Reakci oxidu zelezitého Fe,O5 s oxidem draselnym K,O je mozné pripravit
nestabilni zelezichan draselny K;FeO,, coz je jedna z mala znamych
slouCenin zeleza v oxidacnim stupni V. Reakce probiha pfi teploté 450°C za
pristupu kysliku:
Fe,O; + 3K, 0 + O, — 2K;FeQ,



V oxidaCnim stavu O se zelezo vyskytuje napr. v pentakarbonylu [Fe(CO);]
nebo teranitrosylu [Fe(NO),]. V tetrakyrbonylferridu disodném Na,[Fe(CO),]
se vyskytuje i v zaporném oxidacnim stavu -Il.

Zelezo je druhy nejrozsifendjsi kov a &tvrty nejrozsifengjsi prvek. V zemské
kufe se vyskytuje pouze ve formé sloucenin, prumérny obsah Zeleza v
zemské kure je 4,2 % hmot. V pfirodé se zelezo vzacné nachazi jako ryzi
kov, nejdulezitéjSi zelezné rudy jsou

magnetit (magnetovec) Fe;O, - obsah zeleza 72 %

hematit (krevel) Fe, O, - 70 % Fe

goethit FeO(OH) - 63 % Fe

pyrhotin FeS - 63 % Fe

limonit (hnédel) Fe,05-H,0 - 52 " 62 % Fe

favalit Fe,SiO, - 55 % Fe

siderit (ocelek) FeCO; - 48 % Fe

pyrit (markasit) FeS, - 46 % Fe



Vyroba suroveho zeleza se provadi redukci zeleznych ve vysoké peci. Ve
vysoké peci probiha pfi teplotach 400-1000°C nepfima redukce zelezné rudy
oxidem uhelnatym. Prabéh nepfimé redukce zelezné rudy ve vysoké peci
popisuji rovnice:
3Fe,0O; + CO — 2Fe;O, + CO,
Fe;O, + CO — 3FeO + CO,
Fe;O, +4CO — 3Fe + 4CO,
FeO + CO —» Fe + CO,

Pri teplotach 950-1000°C probiha ve vysoké peci prima redukce Zelezné
rudy uhlikem. Prubéh pfimé redukce ve vysoké peci zobrazuji rovnice:
3Fe,0O; + C — 2Fe;O0, + CO
Fe;O,+ C — 3FeO + CO
Fe;O, +4C — 3Fe +4CO
FeO+C — Fe + CO

Surové zelezo (litina) se poté dale zpracovava na ocel v elektrickych pecich,
konvertorech nebo Martinskych pecich.

Cisté Zelezo nema vé&tsi prakticky vyznam x technické Zelezo (slitina Zeleza

s uhlikem, fosforem, kfemikem a dalSimi prvky) je nejdulezitéjSim
konstrukénim materialem a technickym kovem vubec.



Vyznamné je vyuziti zeleza jako katalyzatoru pfi vyrobe Cpavku primou
syntézou z vodiku a dusiku.

Fluorid zeleznaty FeF, a fluorid zelezity FeF; se pouzivaji k pripravée
keramickych glazur.

Chlorid zeleznaty FeCl, slouzi jako flokulacni Cinidlo pri Cisteni odpadnich
vod.

Chlorid zelezity FeCl, slouzi k jednoduchému dukazu fenolu.

Bromid zelezity FeBr; se pouziva v organické chemii jako bromacni Cinidlo.
Jodid zeleznaty Fel, je katalyzatorem rady organickych reakci.

Dusicnan zelezity Fe(NO;), je katalyzatorem pfi vyrobé amidu sodného
NaNH,.

Selenid zeleznaty FeSe a fosfid Fe;P se pouzivaji k vyrobé polovodicu.
Tetraborid FeB, je vyuzivan ve vyzkumu supravodivosti.

V analytické chemii se pouziva hexahydrat siranu zeleznato-amonného
(NH,),Fe(SO,),-6H,0 (Mohrova sul) jako zdroj stabilnich iont( Fe?*.
Hexathiokyanatozelezitan zelezity Fe[Fe(SCN);] slouzi k dukazu
kyslikatych latek v organické chemii (ferox test).

Zelezany alkalickych kovi a zelezan vapenaty se jako silna oxidaéni
Cinidla pokusné vyuzivaji pfi Cisteni vody.



Zelezo je také velmi vyznamnym biogennim prvkem, v organismu se podili
na prenaseni kysliku k bunnkam a tim umoznuje Zivot mnoha organismu na
nasi planete. Nedostatek zeleza vede k chudokrevnosti, ktera se projevuje
snizenou kapacitou krve pro dychaci plyny.

Ferrocen (C,,H,,Fe) je organokovova (metallocenova) slouCenina
skladajici se ze dvou cyklopentadienidovych aromatickych kruhu, mezi
nimiz je koordinovano dvojmocne zelezo (+ll) pentahaptickou vazbou
(sendviCova struktura). Ferrocen se pouziva jako netoxicka nahrada

tetraethylolova.




Kobalt

= leskly, sedy, velmi tvrdy a pevny kov, ktery ma feromagnetické vlastnosti,
pri teplote nad 1000°C je paramagneticky. Vyskytuje se ve dvou
alotropickych modifikacich, hexagonalni a-Co je stabilni do teploty 417°C,
nad touto hranici je stabilni kubicka modifikace 3-Co.

Na vzduchu i ve vodé je kobalt staly. Dobrfe se rozpousti ve zredéné
kyseliné dusicné, v koncentrovane kyseline dusicné se nerozpousti:

3Co + BHNO; — 3Co(NO,), + 2NO + 4H,0
V ostatnich silnych kyselinach se rozpousti velmi pomalu za vzniku vodiku:
Co + H,SO, —» CoSO, + H,

Za vysokych teplot se pfimo sluCuje s fadou prvku, pfi zahfati na teplotu
300°C reaguje na vzduchu s kyslikem za vzniku Sedozeleného oxidu
kobaltnatého CoO, pri teplotach nad 500°C vznika Cerny oxid kobaltnato-
kobaltity Co;0,.

Praskovy kobalt reaguje jiz pri teploté 60°C s oxidem sifiCitym, produktem
reakce je dithioniCitan kobaltnaty:

Co + 250, — Co0S,0,
OxidaCnim tavenim s hydroxidy alkalickych kovu vznikaji barevné alkalické
kobaltitany [CoO,]".



Kobalt tvori velkou radu slouCenin, ve kterych vystupuje v oxidacnim stavu Il
a lll. SlouCeniny jednomocného a ¢tyfmocného kobaltu jsou méne obvyklé,
jednomocny kobalt se vyskytuje napr. v CoBr(NO), nebo HCo(CO),,
ctyfmocny kobalt je znam v oxidu kobaltiCitém CoO, a v podvojnych oxidech
Sr,CoO, a Ba,Co0,. V tetrakarbonylu [Co(CO),] se vyskytuje v zaporném
oxidacnim stavu -l. Trojmocny kobalt ma silny sklon k tvorbe stabilnich
komplexnich slouCenin s koordinacnim cCislem 4 nebo 6. Dvoumocny kobalt
tvori méne pocetné a nestabilni komplexni sloucCeniny.

V pfirodé se kobalt vyskytuje vzdy v pfitomnosti niklu. Dualezité kobaltové
rudy jsou heterogenit CoO(OH) a erytrit Co;(AsO,),'8H,0. Velmi
perspektivni zdroje kobaltu jsou hlubokomorske polymetalické konkrece
a kobaltonosné kury na dné Tichého a Indického oceanu.

Pramyslova vyroba kobaltu se nejastéji provadi hydrometalurgickymi
koncentratu (metoda PAL - Pressure Acid Leaching), pfi kterém se na rudu
pusobi smési mineralnich kyselin pfi tlaku 4,5 MPa a teploté 255°C.
Pritomné kovy se z roztoku vysrazeji jako sulfidy pomoci sirovodiku.



Pusobenim kysliku za zvySeného tlaku se nerozpustné sulfidy pfevedou na
rozpustné sulfaty, sulfaty jednotlivych kovl se z roztoku oddéluji pomoci
kapalinové extrakce.

Pyrometalurgicka vyroba kobaltu se obvykle provadéla tavenim
kobaltoveé rudy za pritomnosti ledku a sody. Tavenina se rozpusti v kyseliné
chlorovodikové, doprovodné kovy se z roztoku vysrazeji pomoci sirovodiku.
Z filtratu se po oxidaci vylouCi kobalt ve formé Co,0,.H,0O, ktery se po
kalcinaci redukuje antracitem v elektrické peci na surovy kovovy kobalt, z
ktereho se odlévaji elektrody pro naslednou elektrolytickou rafinaci.
Odpadni produkty z elektrolytické rafinace kobaltu jsou velmi dulezitym
zdrojem pro vyrobu arsenu. Vyroba praskoveho kobaltu se provadi redukci
oxidu kobaltnato-kobaltiteho oxidem uhelnatym nebo vodikem:

Co;0, +4CO — 3Co +4CO,
Co;0, + 4H, — 3Co + 4H,0

Dulezitym zdrojem pro vyrobu kobaltu jsou odpadni produkty po
elektrolytické rafinaci niklu. V elektrolytu se kobalt vyskytuje ve formé
siranu kobaltnatého CoSO,. Pusobenim plynného chloru se nejprve Co?%*
oxiduje na Co3* a uhli¢itanem nikelnatym NiCO, se poté vylou¢i Spatné
rozpustny hydroxid kobaltity Co(OH),. Hydroxid se po odfiltrovani kalcinuje
za vzniku oxidu kobaltnato-kobaltitého Co;0,, ktery se podrobi redukci na
kovovy kobalt.



Kovovy kobalt se vyuziva v metalurgii k legovani oceli (zlepSuje rezivost,
zvySuje magneticnost a v menSi mire i pevnost oceli), nékterych slitin
hliniku (vylepSuje pevnostni | plastickeé viastnostiy a Kk vyrobé
feromagnetickych slitin, praskovy kobalt je soucasti slinutych karbidu.
Slitina kobaltu se zlatem se vyuziva ve Sperkarstvi pod nazvem modré
zlato.

Radioaktivni izotop ®°Co (T,, = 5,27 roku) naléza jako silny zdroj tvrdého
gama zareni uplatneni v medicine i v rade technickych aplikaci.

Kobalt je soucasti vitaminu B12 - kobalaminu. HzNOj

Octan kobaltnaty je soucasti katalyzatoru H2NOC™
pouzivanych v organické chemii pfi oxidacich,
urychluje také schnuti laku a fermeze. HoNOG

Soli kobaltnaté i kobaltité jsou barevné, obvykle
modré nebo Cervené. Pridavkem soli kobaltu do
skloviny nebo keramické hmoty se docili toho, ze
vysledny vyrobek je po vytaveni a vypaleni trvale

Zba rven. R = 5'-deoxyadenosyl, Me, OH, CN




Znacna Cast kobaltu je spotfebovavana na vyrobu lithium-iontovych
akumulatoru (Li-lon), které pro svoji vysokou mérnou kapacitu pfiblizné
250 Wh/kg v poslednich letech postupne prakticky vytlacCily starsi typy
akumulatort (NiMH, NiCd) ze vSech pfenosnych zafizeni.



Nikl

= stfibrobily, leskly, kujny a tazny kov s feromagnetickymi vilastnostmi.
Kompaktni nikl za normalnich podminek dobre odolava vzduchu i vodé. Ve
zfedénych kyselinach se nikl velmi pomalu rozpousti za vzniku vodiku
a nikelnaté soli pfislusne kyseliny:
Ni + 2HCI — NiCl, + H,

Koncentrovanou kyselinou dusicnou je nikl pasivovan a nerozpousti se v ni,
reakce se zfedénou kyselinou dusiCnou probiha bez vyvoje vodiku:

3Ni + 8HNO; — 3Ni(NO;), + 2NO + 4H,0
S taveninami alkalickych hydroxidu reaguje za vzniku alkalickych niklitanu
[NiO,]-.

Za vySsich teplot se nikl primo slucuje s fluorem, chlorem, bromem, sirou,
antimonem, arsenem a fosforem.

Za laboratorni teploty reaguje s nékterymi binarnimi slouceninami fosforu,
praskovy nikl jiz od teploty 50°C reaguje s CO za vzniku tékavého
tetrakarbonylu [Ni(CO),], kompaktni kovovy nikl reaguje za vysSSich teplot
s oxidem uhelnatym za vzniku Cerného karbidu Ni;C.

Pri teplotach nad 1200°C explozivne reaguje s hlinikem za vzniku sloucenin
AINi, Al,Ni a Al;Ni.




S dusikem nikl primo nereaguje, nitrid Ni;N je mozné ziskat reakci niklu s
amoniakem pfi teploté okolo 450°C.:
6Ni + 2NH; — 2Ni;N + 3H,

V prirode se nikl vyskytuje jako ryzi kov a v rudach, Casto doprovazeny
kobaltem. Nikl je silné chalkofilni prvek, mezi jeho mineraly proto vyrazné
prevazuji sulfidy: nikelin (niccolit) NiAs, breithauptit NiSb a pentlandit
(Ni,Fe)Sg. Pentlandit obsahuje obvykle vysoké primési ruthenia a je jeho
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NejbéznéjSim zpusobem vyroby ze sulfidickych niklovych rud je Orforduv
proces vyroby niklu, ktery spoCiva v taveni niklové rudy za pritomnosti
siranu sodného a koksu. Nikl ze sulfidu prechazi na oxid, ktery je nasledné
redukovan na surovy kov:

2Ni;S, + 70, — 6NiO + 4S50,
NiO + C —» Ni+ CO
Surovy hutni nikl se rafinuje elektrolyticky. StarSi zpusob rafinace niklu
spocCival v tepelném rozkladu teékavého tetrakarbonylu Ni(CO), - Monduv
proces rafinace niklu.



Mokry zpusob vyroby niklu spociva v redukci niklové rudy vodnim plynem
a v nasledném louzeni amoniakalnim roztokem uhliCitanu amonného.
Vznikly nikelnaty komplex se rozklada vodni parou na zasadity uhliCitan
nikelnaty, ze kterého se po rozpusténi v kyseliné sirové elektrolyticky
ziskava Cisty kovovy nikl:
Ni +1/,0, + (NH,),CO; + 4NH; + H,O — Ni(NH;),CO; + 2NH,OH
SNi(NH;),CO; + 3H,0 — 2NiCO4-3Ni(OH), + 20NH; + 3CO,

Odpadni anodové kaly po elektrolytické rafinaci niklu jsou dulezitym zdrojem
kobaltu, ruthenia, osmia, iridia a dalSich prvku.

Praktické vyuZziti nachazi nikl zejména slozka celé fady ruznych slitin. Podle
vyuziti se niklové slitiny rozdéluji na konstrukEni slitiny, slitiny se
zvlastnimi fyzikalnimi vlastnostmi a slitiny zarupevné a zaruvzdorné.

alpaka, pakfong, argentan (60% Cu + Zn + Ni)

nikelin (57% Cu, 20% Zn, 23% Ni)

konstantan (60% Cu, 40% Ni)

manganin (Mn, Cu)

Nichrom (14% Cr, 25% Fe, 61% Ni)

Moneluv kov (28% Cu, 67% Ni, 5% Fe)

Rubeltv bronz (Cu, Ni, Al)



Pridavek niklu, jako austenitotvorné slozky, do oceli podstatné ovliviuje jeji
houzevnatost a kujnost, ve slitinach hliniku zvysuje jejich pevnost za
vysokych teplot.

Superelasticka slitina niklu s titanem se pod nazvem nitinol pouziva v
mediciné pro vyrobu stentl (tubularnich implantatu) slouzicich ke
zpruchodnéni télnich trubic.

Slitina 89% Ni a 11% P patfi mezi kovova skla (amorfni kovy) a pouziva se
jako tvrda pajka pro pajeni v kosmicke technice.

Nikl a jeho slouCeniny patfi mezi vyznamné kozni alergeny, rada jeho
sloucenin (NiO, Ni,Oj, NiO,, NiS, Ni,S;) je zarazena mezi karcinogeny
kategorie 1. Mezi nejjedovatéjsi slouCeniny niklu patri tetrakarbonyl
Ni(CO),. Akutni otrava niklem se projevuje zejména poskozenim
zazivaciho traktu a centralni nervové soustavy. Chronicka otrava niklem se
projevuje predevsSim onemocnenim pokozky - niklovy svrab.

Tetrakarbonyl niklu katalyzuje nékteré cyklizacni a karbonylacni
organicke reakce, tzv. Reppeho syntézy (polymerace acetylenu na cyklicke
olefiny a aromatické sloucCeniny, nebo syntéza kyseliny akrylove z
acetylenu, vody a oxidu uhelnatého).



Hydridovy komplex [Ni]-H je katalyzatorem oligomerizace alkenu pfi
vyrobé a-olefind metodou SHOP (Shell Higher Olefin Process).

Fluorid nikelnaty NiF, se pouziva jako katalyzator pfi pripravé fluoridu
chlorecného CIF;.

Fluorid niklity NiF; slouzi jako fluoracni Cinidlo v organické chemii.
Hydroxid nikelnaty Ni(OH), je zakladni slozkou naplné Ni-Cd a Ni-Fe
akumulatoru.

Dusicnan nikelnaty Ni(NO;), se pouziva jako soucCast hnédych
keramickych glazur.

Uhlicitan nikelnaty NiCO; slouzi k pfipravée lazni pro galvanicke
poniklovani.

Chlorid nikelnaty NiCl, a jodid nikelnaty Nil, katalyzuji nekteré organicke
reakce.

Titanicitan nikelnaty NiTiO, slouzi jako zluty pigment.

Chroman nikelnaty NiCrO, se pouziva jako zaruvzdorny ochranny nater.
Oxid nikelnaty NiO katalyzuje hydrogenacni reakce.

Oxid niklity Ni,O; slouzi jako katalyzator pfi vyrobé kyseliny benzoové
oxidaci benzylalkoholu.

Intermetalické slouceniny NiAl, Ni;Al a NiAl; se pouzivaji na ochranné
povlaky lopatek plynovych turbin a proudovych motord.



Hexafluoroniklicitan draselny K,[NiF;] se pouziva v laboratorni praxi jako
velmi silné oxidacni Cinidlo.
Borid niklu Ni,B se pouziva v organické chemii jako silné redukcni Cinidlo
a katalyzator hydrogenace.

Jemné rozptyleny elementarni nikl — Raneyuv nikl — je velmi uc€innym
hydrogenaénim katalyzatorem, ktery pusobi reakci dvojné vazby meazi
uhlikovymi atomy s vodikem za vzniku vazby jednoduché,
R,C=CR,+H, — HR,C-CR,H

Této reakce se vyuziva v potravinarstvi k vyrobé ztuzenych tukiu z
rostlinnych oleju. Bézné rostlinné oleje jsou chemicky estery nenasycenych
mastnych kyselin s nékolika dvojnymi vazbami v molekule. Prevedenim
casti téchto dvojnych vazeb na vazby jednoduché vznika rostlinny tuk, ktery
ma za normalni teploty tuhou konzistenci.

Nikl-hydridové baterie slouzi jako zdroj elektrické energie v radé mobilnich
telefonu, pfenosnych svitilen a dalSich.



Lehké platinové kovy



Ruthenium

= Sedy nebo stfibrobily, tvrdy a krfehky kov. Praskoveé ruthenium je
svetleSedy prasek. Spolecné s rhodiem a palladiem se ruthenium radi mezi
lehké platinové kovy.

Za nepritomnosti vzdusného kysliku se ruthenium nerozpousti v zadné
kyselingé, ale koncentrovana kyselina chlorovodikova nasycena vzduchem
ruthenium rozpousti pomérné snadno, produktem reakce je komplexni
kyselina hexachlororuthenicita:

Ru + 6HCI + O, — H,[RuClg] + 2H,0
Praskové ruthenium se snadno rozpousti i za normalni teploty v roztocich
alkalickych chlornant za vzniku toxického oranzové zbarveného oxidu
ruthenicelého RuQO,. Dobre reaguje i s vodou sycenou chlorem nebo se
smeési horke kyseliny sirové a alkalického bromiCnanu:
Ru + 2H,0 + 3Cl, — H,[RuClI,0,] + 2HCI
5Ru + 4H,S0O, + 8KBrO; — 5RuQ, + 4Br, + 4K,S0O, + 4H,0

Pri teploté okolo 500°C ochotné reaguje i s alkalickymi oxidacnimi
taveninami:

Ru + 2KOH + 3KNO; — K,RuO, + 3KNO,, + H,0O
Ru + K,CO; + KCIO; — K,RuO, + KCI + CO,



S fluorem reaguje praskove ruthenium pfi teploté 300°C za vzniku tmavé
zeleného fluoridu ruthenicného RuF;, coz je doposud jedina znama binarni
slouCenina petimocneho ruthenia, pfri teploté nad 750°C vznika hnédy fluorid
ruthenovy RuFg. S chlorem tvori pri teploté 300°C cCerny chlorid ruthenity
RuCl,.

S kyslikem se pri teploté 400°C sluCuje na modry oxid ruthenicCity RuO,, pfi
teplote nad 700°C vznika smés oxidu rutheniCitétho a oranzového oxidu
ruthenicelého RuO,. Hnédy oxid ruthenaty RuO i Cerny oxid ruthenity Ru,O;
jsou stalé pouze v hydratované podobe, nedaji se pfipravit pfimou reakci
z prvku, ziskavaji se z roztoku prislusnych soli srazenim pomoci hydroxidu
alkalickych kovu.

Za zvyseného tlaku reaguje ruthenium s oxidem uhelnatym za vzniku
ruznych karbonylu, napf. Ru(CO),, Ru(CO); nebo Ru,(CO),,.

Ochotné reaguje s fosforem za vzniku fosfidu RuP,, RuP a Ru,P
| s arsenem za vzniku arsenidu RuAs..

Vedle osmia je ruthenium jedinym prvkem, ktery ve svych sloucCeninach
muze vystupovat i v oxidaénim ¢isle VIIl, v oxidacnim stupni VIl existuji
i nestabilni slouCeniny xenonu.



Ruthenidy jsou malo rozsifené slouceniny, ve kterych vystupuje ruthenium v
zaporném oxidac¢nim stavu -ll. Existuje nékolik ruthenidd lanthanoidu, napf.
ruthenid ceriCity CeRu,, ktery se uplatnuje pfi vyzkumu supravodivosti.
Ruthenium ma silny sklon k tvorbé barevnych komplexnich sloucenin.

Ru = nejvzacnéjsi, nikoliv vsak nejdrazsi platinovy kov. V prirodé se
ruthenium vyskytuje jako ryzi kov velice vzacné v platinovych rudach,
obvykle v doprovodu rhodia, paladia, osmia, iridia a platiny. Pro
prumyslovou tézbu ma rozhodujici vyznam niklova ruda pentlandit
(Ni,Fe)sSg, ve které se ruthenium témeér vzdy vyskytuje jako doprovodny
kov.

Hlavnim zdrojem pro prumyslovou vyrobu ruthenia jsou odpadni anodové
kaly po elektrolytickeé rafinaci niklu a médi. Kaly se nejprve tavi s peroxidem
sodnym, ruthenium se oxiduje na rozpustné soli. Po rozpusténi ve vodé je
pomoci chloridu amonného vysrazeno jako hexachlororutheniCitan amonny,
ze kteréeho se redukci vodikem pfripravi praskové ruthenium:

(NH,),[RuClg] + 2H, — Ru + 2NH,CI + 4HCI



Ruthenium se vyuziva jako katalyzator celé rady chemickych reakci, velice
dobre katalyzuje napr. syntézu amoniaku z vodiku a dusiku. Ruthenium se
pouziva k legovani slitin titanu, pridavek 0,1 % Ru k titanu podstatnym
zpusobem zlepSuje jeho chemickou odolnost.

Oxid ruthenicely RuO, oxiduje prakticky vSechny uhlovodiky a vyuziva se
v laboratorni praxi.

Oxid ruthenicCity RuO, se pouziva jako katalyzator pri chemické vyrobé
chloru nebo k povrchové uprave elektrod.

Ruthenicitan strontnaty Sr,RuQO, je vysokoteplotni supravodic.

Boridy RuB, a Ru,B; se vyznacuji extrémni tvrdosti a pouzivaji se k vyrobée
specialnich nastroju.



Rhodium

= bily tazny kov. V praskoveé formé ma svétleSedou barvu.

Cisté rhodium se vyznadéuje mimoradné vysokou odolnosti viéi viem
kyselinam, reaguje pouze s luCavkou kralovskou za vzniku kyseliny
hexachlororhodité:

Rh + HNO, + 6HCI — H4[RhCl;] + NO + 2H,0
Rhodium reaguje takeé s koncentrovanou kyselinou chlorovodikovou sycenou
kyslikem, velice pomalu reaguje i s horkou koncentrovanou kyselinou sirovou:
4Rh + 24HCI + 30, — 4H,[RhCl] + 6H,0
2Rh + 6H,SO, — Rh,(S0O,); + 3S0O, + 6H,0

S chlorem reaguje rhodium pomeérné ochotné za vzniku typicky Cervene
zbarveného chloridu rhoditeho RhCl;, s fluorem se slucuje na fluorid rhodicny
RhF;, pri teploté nad 750°C vytvari fluorid rhodiovy RhF.

Kompaktni kovové rhodium reaguje s kyslikem za vzniku oxidu rhoditého
Rh,0, az pri teploté pres 600°C, houbovité rhodium se s kyslikem slucuje jiz
za laboratorni teploty.

S taveninami alkalickych hydrogensiranu snadno tvofi komplexni alkalické
trisulfatorhoditany:

2Rh + 12KHSO, — 2K;[Rh(S0O,),] + 3K,S0O, + 35S0, + 6H,0



Ve slouCeninach vystupuje rhodium téemer vzdy jako trojmocné.
Jednomocné rhodium tvori pouze nestabilni oxid rhodny Rh,O, dvoumocné
rhodium se vyskytuje v komplexni slouCeniné disulfitorhodnatanu sodném
Na,[Rh(SO,),], ctyrmocné rhodium se vyskytuje v oxidu rhodicCitem RhO,,
petimocné rhodium se vyskytuje v sulfidu rhodicnem Rh,S;.

Kromé jednoduchych sloucCenin tvori trojmocné rhodium velkou fadu
ruznych barevnych komplexnich sloucenin, ve kterych muze tvorit komplexni
anion i kation s koordinaénim &islem 6. Ctyfmocné rhodium tvoii pouze
komplexni fluoroslou€eniny, ve kterych vystupuje v anionu [RhFg]%.

S oxidem uhelnatym tvori rhodium karbonyly Rh,(CO)4 a [Rh,(CO),,].

V prirodé se rhodium vyskytuje v platinovych rudach a zlatonosnych piscich.
Rhodium je nejdrazsi platinovy kov,

Rhodium se ziskava z platinovych rud louzenim luCavkou kralovskou.
Doprovodné kovy se z roztoku vysrazi neutralizaci hydroxidem sodnym
a cementaci zinkem. Kovové rhodium se vyrabi redukci
hexachlororhodiCitanu amonného vodikem:

(NH,),[RhCIg] + 2H, — Rh + 2NH,CI + 4HCI



Nejvetsi mnozstvi vyrobeného rhodia se vyuziva do automobilovych
katalyzator. DalSi vyuziti ma rhodium jako soucast slitiny (90%Pt + 10%
Rh) pro vyrobu termoelektrickych ¢lankl a jako katalyzatoru pfi vyrobé
kyseliny dusicné z amoniaku. Pouziva se k vyrobé dokonalych zrcadel pro
narocné pouziti. Ve formé slitiny s platinou se rhodium pouziva jako
katalyzator pri vyrobe kyanovodiku z amoniaku.

Trifenylfosfinovy komplex rhodia (Ph;P);RhCI (Wilkinsonuv katalyzator) je
dulezitou latkou zejména ve farmacii, kde umoznuje snadnou homogenni
hydrogenaci slozitych organickych molekul i za béznych reakCnich
podminek.

Komplex [Rh(CO),l,]" je uCinnym katalyzatorem karbonylace methanolu na
kyselinu octovou (Monsanttv proces).

Siran rhodity Rh,(SO,); a chlorid rhodity RhCl; se pouzivaji pro pripravu
lazni pro galvanické rhodiovani. Chlorid je sou€asné ucinnym katalyzatorem
fady reakci vodiku, oxidu uhelnatého a alkenu.

Karbonyl Rh,(CO),, a acetat katalyzuji radu organickych reakci.

Fluorid rhodiovy RhF; je extremné silné oxidacni Cinidlo a sehral
vyznamnou ulohu pfi pripravé prvnich sloucenin netecného plynu xenonu.



Palladium

leskly, bily kov, vzhledem podobny stfibru. Palladium je kujné a dobre
svaritelné. Palladium ma velkou schopnost pohlcovat plyny. Katalyzuje radu
hydrogenacnich reakci.
Palladium se rozpousti pouze v luCavce kralovske, v kyseliné selenové
a v koncentrovaneé kyseliné chlorovodikové sycené chlorem. Reakci palladia
s luCavkou kralovskou vznika kyselina tetrachloropalladnata, reakci
s kyselinou selenovou vznika selenan palladnaty, reakci s kyselinou
chlorovodikovou vznika kyselina hexachloropalladicita:
3Pd + 12HCI + 2HNO; — 3H,[PdCl,] + 2NO + 4H,0
Pd + 2H,S5e0, — PdSeO, + H,SeO; + H,O
Pd + 2HCI + 2Cl, — H,[PdClI]
Za vysokych teplot reaguje s kyslikem, fluorem, chlorem, kremikem,
fosforem a sirou.

Ve slouCeninach vystupuje palladium nejCastéji jako dvoumocne, ze
slouCenin trojmocného palladia je znam pouze fluorid paladity PdF;, ze
sloucenin cCtyfmocného palladia je znam oxid paladicity PdO, a sulfid
paladicity PdS,.



Palladium tvori velké mnozstvi barevnych komplexnich slouCenin ve
kterych ma koordinacni Cislo 4. Rozpustné soli dvoumocného palladia maji
v roztocich obvykle hnédé nebo hnédocCervené zbarveni.

V prirode se palladium nejCastéji vyskytuje ryzi, v platinové rudé braggit
(Pt,Pd,Ni)S a v mineralech arsenopaladinit Pdg(As,Sb);, potarit PdHg
nebo tvori slitiny se zlatem a stfibrem ve zlatonosnych piscich.

Nejvice palladia se ziskava z anodovych kalu po rafinaci médi a niklu. Z rud
se paladium ziskava slozitym chemickym postupem, pfi kterém se palladium
prevadi na rozpustné komplexni slouCeniny, kovové palladium se vyrabi
jejich redukci vodikem.

Vyuziva se pfi vyrobé Sperku, zubnich plomb a keramickych kondenzatoru.
Slouzi k barveni porcelanu na cerno. Houbovité palladium na nosici Al,O,
slouzi jako katalyzator pri vyrobe cyklohexanu hydrogenaci benzenu
v plynné fazi nebo pfri vyrobé anilinu redukci nitrobenzenu.



Slitina palladia se zlatem je znama jako bilé zlato. Témér stejné chemicke i
fyzikalni vlastnosti jako palladium ma intermetalicka slouCenina dvou
sousednich prvku, rhodia a stfibra, ktera se ponékud nadnesené nazyva
umeélé palladium. Slitina palladia se stfibrem se pouziva k vyrobé
polopropustnych membran pro difuzni rafinaci vodiku na velmi vysokou
Cistotu.

Nejvetsi vyuziti naléza palladium ve formé oxidu PdO nebo
aminokomplexu Pd[(NH;),] jako katalyzator rady chemickych reakci
(hydrokrakovani nizkosirnych surovin) a jako katalyzator v automobilovéem
prumyslu.

Chlorid palladnaty PdCI, je katalyzatorem hydratace alkenu, napf. vyroba
acetaldehydu z ethylenu (Wackertv proces) nebo pfi vyrobé butadien-
styrenového kaucCuku a jako velmi korozivni latka se vyuziva k testovani
antikoroznich vlastnosti oceli.

Octan palladnaty (CH;COOQO),Pd je katalyzatorem karbonylace, aminace a
rady dalSich organickych reakci.



Tezké platinové kovy



Osmium

= modrosedy, velmi tvrdy a kifehky kov. Spolecné s iridiem a platinou se
osmium Ffadi mezi tézké platinové kovy. S hustotou 22 660 kg-m- je osmium

Se vzduchem reaguje osmium jiz za normalni teploty za vzniku
charakteristicky pachnouciho a jedovateho zlute zbarveného oxidu
osmiceleho OsO,. Praskové osmium je na vzduchu samozapalné.

Pri teplote 100°C se slucCuje s chlorem na chlorid osmity OsCl;, s fluorem
reaguje na fluorid osmiovy OsF; pri teploté 150°C, s ostatnimi prvky se
sluCuje az za podstatné vyssich teplot.

Za normalni teploty se osmium rozpousti pouze v koncentrované kyseliné
dusicné, pri teploté 100°C reaguje takeé s kyselinou fluorovodikovou:

Os + 8HNO,; — [Os(H,0),0,] + 8NO,, + 2H,0
20s + 10HF — 20sF; + 5H,

NejlepSim rozpoustedlem osmia je koncentrovana kyselina chlorovodikova
sycena  kyslikem, produktem reakce je  komplexni kyselina
hexachloroosmicita:

Os + 6HCI + O, — H,[OsCl] + 2H,0



Osmium ochotne reaguje s koncentrovanym roztokem peroxidu vodiku a za
pritomnosti silnych oxidacnich Cinidel také s koncentrovanymi hydroxidy:
Os + 4H,0, — [Os(H,0),0,] + 2H,0
Os + 2(KOH-H,0) + KCIO; — K,[0sO,(0OH),] + KCI + H,O

Oxida€nim tavenim osmia s hydroxidy alkalickych kovu vznikaji osmiany:

Os + 2NaOH + 3KNO; — Na,0sO, + 3KNO, + H,0
Osmiany jsou stabilni pouze v pevném stavu nebo v alkalickych roztocich, v
kyselém prostredi rychle disproporcionuji na oxidy.

Osmium je spolu s rutheniem jedinym prvkem, ktery ve svych slouCeninach
muze vystupovat v oxidaénim stupni VIIl. V oxidacnim stupni VIII existuji i
slouCeniny xenonu, ale ty jsou za normalni teploty nestabilni.

V oxidacCnich stavech ILlll a IV tvori osmium radu obvykle barevnych
komplexnich slouCenin s koordinacnim Cislem 6. V nekterych slouCeninach,
napr. Na,[Os,(CO),;] nebo Na,[Os(CO),] vystupuje osmium se zapornymi
oxidaCnimi Cisly.



V prirodé se osmium nachazi jako ryzi kov v platinovych rudach, vétSinou
v doprovodu iridia a jako doprovodny kov v fadé minerall niklu a médi.

. oD el

rafinaci niklu a médi. Kaly se nejprve podrobi pusobeni kyseliny sirove,
selen a tellur prejdou do roztoku. Nasleduje oxidace pusobenim peroxidu
sodného a rozpousténi v luCavce kralovské. Jednotlivé rozpusténe kovy,
palladium, stfibro a zlato se separuji selektivni extrakci pomoci organickych
rozpoustédel, v nerozpustném zbytku zustane osmium, iridium a ruthenium.
Nerozpustny zbytek se podrobi oxidaci oxidem sodnym, iridium nereaguje,
osmium a ruthenium tvofi ve vodé rozpustné sloucCeniny. Z roztoku se potée
pusobenim  chloridu amonného vysrazi ruthenium ve formé
hexachlororuthenicCitanu amonného (NH,),RuCl,. Z roztoku se poté
oddestiluje osmium ve formé tékavého oxidu osmicelého. Kovové praskovité
nebo houbovité osmium se ziskava redukci oxidu osmicelého pusobenim
vodiku. Na kompaktni kov Os se zpracovava metodami praskove
metalurgie.

Z rud se osmium ziskava pouze omezené spolecne s iridiem chemickou
cestou pusobenim luCavky kralovské a fosforu. Vyroba osmia z rud je
popsana pri vyrobé platiny.



Osmium se vyuziva jako prisada do specialnich slitin a pro vyrobu
katalyzatord. V minulost bylo osmium dualezitym materialem pro vyrobu
snimacich jehel do pfenosek gramofonu.

Vypary oxidu osmicelého se vyuzivaji v daktyloskopii ke zvyraznéni
otisku prstu a pro barveni mikroskopickych preparatu.
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Iridium

= stribfité bily, velmi tvrdy a krehky kov. Praskové iridium je Sedohnédy
Zemi.

Iridium se nerozpousti v zadné z béznych kyselin, ale rozpousti se v
taveniné NaCl nebo NaCN. Pri teplote 125°C se rozpousti v koncentrované
kyseliné chlorovodikové nasycené kyslikem, produktem reakce je komplexni
kyselina hexachloroiridiCita:

Ir + 6HCI + O, — H,[IrClg] + 2H,0

V Cerveném zaru reaguje iridium s fluorem, sirou a fosforem. S chlorem
reaguje pfimo pouze na svetle nebo za katalytického ucCinku oxidu
uhelnatého. Pri teploté okolo 350°C reaguje s taveninami soli:

2Ir + 6KHSO, — 2K, [Ir(SO,),] + 3H,
Ir + Na,CO; + 2NaNO; — Na,IrO; + 2NaNO, + CO,

Pri teploté pres 800°C prudce reaguje s peroxidem barnatym:
Ir + 2Ba0O, — IrO, + 2Ba0



Ve sloucCeninach vystupuje iridium nejCastéji jako troj a Ctyrmocnée.
SlouCeniny iridia v jinych mocenstvich nejsou pfilis obvyklé, jednomocné
iridium tvofi napr. chlorid iridny IrCl, petimocné iridium tvofi prudce reaktivni
fluorid iridicny IrF; a hexafluoroiridicnan cesny CsJ[IrF;], Sestimocné iridium
tvori fluorid iridovy IrFy.

Jednoduché sloucCeniny iridia nejsou prilis obvykle, iridium ma vsSak znacny
sklon k tvorbé mnohych komplexnich slouCenin. Trojmocné iridium tvori
slouCeniny s komplexnim anionem i kationem s koordinacnim CcCislem 6,
ctyfrmocné iridium tvori pouze slouCeniny s komplexnim anionem. Mezi
bézné komplexni  slouCeniny  Ctyfrmocného iridia  patfi  napf.
hexachloroiridiCitany [IrClg]> nebo hexakyanoiridi€itany [If(CN)s2. V
tetraedrickych komplexech typu [Ir(PF;),]" vystupuje iridium v oxidacnim
stavu -l.

Existuje i slouCenina stechiometrickeho slozeni IrFy s dosud neprozkoumanou strukturou, ve
které nabyva iridium teoretického oxidacniho stavu IX. Pokud se existence devitimocného iridia
potvrdi, bude zfejmé nutné prepsat uCebnice chemie. Pro slouCeniny s oxidacnim Cislem IX. je
navrhovana koncovka -uty, jedna se tedy o fluorid iriduty. Florid iriduty je nestabilni a snadno
podléha rozkladu:
IrFg — IrF, + F,

Dalsi znamou slouCeninou s iridiem v oxidacnim stavu IX je hexafluridoantimonicnan
tetraoxoiriduty [IrO,]SbF.



Hlavnim zdrojem pro prumyslovou vyronu iridia jsou odpadni anodové kaly
po elektrolytické rafinaci medi nebo niklu. V souCasnosti se obvykle pouziva
mokry zpusob vyroby iridia, pfi kterém se anodové kaly s obsahem iridia a
ostatnich kovu oxiduji peroxidem sodnym a poté rozpoustéji v luCavce
kralovské. Z roztoku je iridium extrahovano pomoci roztoku organickych
aminu, nebo je vysrazeno jako hexachloroiridiCitan amonny (NH,),[IrCl;], ze
kterého je kovove iridium vyredukovano jako iridiova houba vodikem:

(NH,),[IrClg] + 2H, — Ir + 2NH,CI + 4HCI

V minulosti pfevazoval prazné-oxidacni postup vyroby iridia, pri kterém se
odpadni kal nebo rudny koncentrat podroboval tavné oxidaci pomoci
dusiCnanu draselného v silné alkalickém prostredi. Produktem oxidace byl
oxid iridi€ity, ktery se pusobenim chloridu amonného prevadél na
hexachloroiridiCitan amonny.

Ze slitin iridia a platiny se vyrabeji napr. chirurgické nastroje a elektricke
kontakty. Ze slitiny iridia a osmia se vyrabéji presna loziska pro jemnou
mechaniku. Iridium se také pouziva k barveni porcelanu na ¢erno. Komplex
[Ir(CO),l,]- se pouziva jako katalyzator pri vyrobé Kkyseliny octove
karbonylaci methanolu (Monsantuv proces).



Alvarezova hypotéza

= vyhynuti dinosauru pred 65,5 miliony let v dusledku dopadu asteroidu
jenz vytvoril Chicxulubsky krater, sedimenty z tohoto obdobi vykazuji
zvySeny obsabh iridia. Ir — na zemském povrchu je velmi vzacné
(prumérny obsah iridia v zemské kure je 0,0004 ppm.)

X vyskytuje se v asteroidech
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Platina

= Sedobily, leskly, velmi tazny, uslechtily kov, krystaluje v kubické soustaveé.

Za vysSich teplot platina primo reaguje se selenem, tellurem a fosforem.
V Cerveném zaru reaguje s chlorem, fluorem a peroxidy alkalickych kovu. Ze
v8ech nekovu nejochotnéji reaguje se sirou, jiz pfi teploté 200°C vznika sulfid
platnaty PtS, pfi teploté nad 400°C prednostné vznika sulfid platiCity PtS..

Smés kysliku s vodikem pfi styku s platinou exploduje. Platina ma
schopnost pohlcovat velké mnozstvi vodiku, ale hydridy netvori.

Za laboratorni teploty se sluCuje pouze s vysoce reaktivnhimi slouceninami
vzacnych plynu:

Pt + XeF, — PtF, + Xe
V Dbéznych mineralnich kyselinach se platina nerozpousti, ale dobre
rozpustna je v luCavce kralovské. Reakci platiny s lucavkou kralovskou
vznika kyselina hexachloroplatiCita H,[PtClg]
3Pt + 18HCI + 4HNO,; — 3H,[PtClg] + 4NO + 8H,0
Ve skutecCnosti probiha reakce platiny s luCavkou kralovskou ve dvou krocich:
12HCI + 4HNO,; — 4Cl, + 4NOCI + 8H,0
3Pt + 6HCI + 4Cl, + 4NOCI + 8H,0 — 3H,[PtCl;] + 4NO + 8H,0



Kromé luCavky kralovské probiha ochotneé také reakce platiny se smési
koncentrované Kkyseliny dusicné a bromovodikové nebo se smési
koncentrované kyseliny chlorovodikoveé a selenové:

3Pt + 18HBr + 4HNO; — 3H,[PtBrg] + 4NO + 8H,0
Pt + 2H,SeO, + 6HCI| — H,[PtCl;] + 2Se0O, + 4H,0

Ve slou€eninach vystupuje platina nejCastéji jako dvou a ¢tyrmocna. Méne
obvyklé jsou sloucCeniny jednomocné platiny, napf. chlorid platny PtClI,
trojmocna platina tvori napr. chlorid platity PtCl; nebo oxid platity Pt,0,,
sestimocna platina je znama v nestabilnim oxidu platinovem PtOs.

Platina tvori velkou radu komplexnich slouCenin. Komplexni slouCeniny
platiny s amoniakem Reisetovy chloridy [Pt(NH),]CI, a [PtCI,(NH;),]. Druhy
Reisetuv chlorid je pod nazvem cisplatina dulezitym |éCivem v boji
S rakovinou.

Existuji i slouCeniny platiny, které vznikaji slouCenim komplexniho anionu
platiny s komplexnim kationem platiny. Prikladem je zelena Magnusova sul -
tetrachloroplatnan tetraamoplatnaty [Pt(NH,),][PtCl,].

Platina takeé tvori Cetné organokovove slouceniny.



V pfirodé se platina vyskytuje obvykle ryzi, vétSinou v doprovodu iridia,
osmia, palladia, zlata, strfibra, medi, olova a zeleza. Vyskyt platiny ve formé
sloucCenin neni pfrilis Casty.

Vyroba platiny se provadi pusobenim horké lu¢avky kralovské na jemné
mletou rudu. V nerozpustném zbytku zustane osmium a iridium, vSechny
ostatni kovy se rozpusti. Z roztoku se pusobenim Ca(OH), vysrazi
rozpusténé kovy s vyjimkou platiny a cCasti paladia. Roztok se odpari do
sucha a zbytek se ziha za vzniku houbové platiny, ktera se po promyti
kyselinou chlorovodikovou v zaru lisuje na kovovou surovou platinu.

Rozdeleni osmia a iridia z nerozpustného zbytku se provadi jeho
zahrivanim do Cerveného zaru s pridavkem fosforu. Iridium s fosforem tvori
tavitelnou a tekavou sloucCeninu, ktera se dalSim zahfivanim opét rozklada
na plynny fosfor a Cisté iridium, ve zbytku nakonec zustane Cisté osmium.

Vicestupnovou extrakci se ziskava platina a ostatni pfibuzné kovy take
z odpadnich anodovych kalu po rafinaci médi, niklu a zinku.

Nejvétsi vyuziti ma platina jako material k vyrobé chirurgickych nastroju,
elektrod, odporovych drata, laboratornich pomucek, Sperku
a polopropustnych zrcadel. Platina je také vyznamny investic¢ni kov. Platina
je katalyzatorem rfady chemickych reakci (vyroba kyseliny dusiCné
z amoniaku a vyroba kyanovodiku).



Hexachloroplati¢itan amonny (NH,),PtCl; je dulezité analytické Cinidlo,
kyselina hexachloroplatiCita H,PtCl; se pouziva k pfipravé katalyzatoru pro
petrochemii a detoxikaci vyfukovych plynu, k pfipravé lazni pro galvanické
pokoveni a slouzi jako analytickeé Cinidlo pro stanoveni drasliku,
Tetrakyanoplatnatan barnaty Ba[Pt(CN),] se pouziva k vyrobée stinitek
RTG pfistroju.

Fluorid platinovy PtF;, tak extrémné silné oxidacni Cinidlo, Zze dokonce
oxiduje i neteCny plyn xenon za vzniku hexafluoroplatiCitanu xenonného
XePtF,.



Skupina manganu



Mangan

= stribriteé bily, leskly, kiehky a znacne tvrdy kov. Mangan je znam ve tfech
stabilnich modifikacich, mangan a, 3 a y. Mangan a a [ vznika pfi
metalurgické vyrobé a je tvrdy a kfehky. Mangan y vznika pfri elektrolytické
vyrobé a je velice mekky, kujny a tazny.
tepelnou vodivost maji pouze transurany neptunium a plutonium.
Kompaktni kovovy mangan reaguje s koncentrovanou kyselinou sirovou
a dusiCnou bez vyvoje vodiku:
Mn + 2H,SO, — MnSQO, + SO, + 2H,0
3Mn + 8HNO; — 3Mn(NO,), + 2NO + 4H,0
Se zfedénymi kyselinami reaguje pouze praskovy mangan za vyvoje vodiku:
Mn + 2HC| — MnCl, + H,

Mn + H,SO, —» MnSO, + H,
Pri teploté 150°C reaguje s vodni parou za vzniku hydroxidu manganatého
a vyvoje vodiku:

Mn + 2H,0 — Mn(OH), + H,
Ve slouCeninach vystupuje mangan nejCastéji jako dvou, Ctyr a sedmimocny.
SloucCeniny trojmocného, petimocného a Sestimocného manganu jsou méné
Casté. Jednomocny mangan se vyskytuje pouze v kyanosolich [Mn(CN),]>-.



Mangan je po zelezu druhy nejrozSirenéjsi tézky kov. V prirodé se mangan
vyskytuje znacné rozptylen, vétSinou doprovazi Zelezo. NejdulezitgjSi
manganove rudy jsou pyroluzit (burel, polyanit, ramsdelit) MnO, manganit

MnO(OH) nebo rhodochrozit (dialogit) MnCO,.

Pro technické ucCely se mangan nejCastéji vyrabi jako feromangan pfimou
redukci bohatych kyslikatych rud uhlikem ve vysoké nebo obloukové peci:

MnO + C —- Mn + CO

MnO, + C —- Mn + CO,
Cisty kovovy mangan se vyrabi aluminotermicky nebo elektrolyzou
okyseleného vodného roztoku siranu manganatého. Pro aluminotermickou
vyrobu nelze pouzit pfimo MnO,, reakce s hlinikem by probihala velice
prudce a za vyvoje velkého mnozstvi tepla. Burel se nejprve prazi v rotacni
peci pri teplotée 525°C za vzniku Mn,O;, pri teploté nad 900°C pote vznika
Mn;O,, ktery se redukuje:

3Mn;0, + 8Al — 9Mn + 4Al, 0O,



Chudé manganové rudy, které neni mozné pfimo redukovat, se
zpracovavaji mokrym postupem. Jemné nadrcena ruda se nejprve
redukéné prazi v rotacni peci pri teploté 900-1000°C, vyprazek se louhuje
zfedenou kyselinou sirovou, z vyluhu s obsahem siranu manganatéeho se
neutralizaci vysrazi zelezo, fosfor a arsen. DalSi neCistoty méd, nikl a kobalt
se vysrazi pusobenim sulfanu. Po okyseleni se roztok zpracovava
elektrolyticky. Elektrolyza probiha v diafragmovem elektrolyzéru pfi teploté
35°C, katodou je ocelovy plech, anoda je z olova legovaného stribrem.
Mangan vylouCceny na katodé obsahuje velké mnozstvi vodiku, musi se
proto vakuove pretavovat.

Pokusné se také provadela vyroba velice Cisteho manganu s minimalnim
obsahem uhliku elektrolyzou taveniny oxidu manganatého ve smési s
fluoridem vapenatym a oxidem barnatym nebo vakuovou destilaci
feromanganu.

Mangan je soucasti 36 enzymu a hraje znaCnou roli pfi metabolismu
sacharidu, bilkovin a tuku.



Pouziti hlavné jako legujici pfisada oceli. Mangan podstatnym zpusobem
ovliviiuje pevnost oceli v tahu, tvrdost, v mensi mire i pruznost a kujnost.
Vysoce pevna a houzevnata je Hadfieldova ocel s obsahem manganu okolo
12%. Ta se vyuziva zejména ve zbrojni vyrobé a ke konstrukci velmi
namahanych strojnich soucasti.

Vyznamné mnozstvi manganu se spotfebovava k legovani hliniku.
Pridavek 0,8 az 1,5% manganu podstatnym zpUsobem ovlivhuje odolnost
hliniku vuci chemické korozi. Manganem legovany hlinik naléza uplatnéni
zejmeéna pfi vyrobé oball pro potravinarstvi.

Dalsi vyuziti naléza kovovy mangan jako pfisada pro barveni skla a jako
soucast celé rady slitin:

Bismanol - slitina manganu s bismutem se pouziva k vyrobé velmi silnych
permanentnich magnetu.

Heuslerova slitina - slitina manganu s antimonem se vyuziva k vyrobé
permanentnich magnetu.

Manganin - slitina manganu s niklem a meédi se pouziva k vyrobe
odporovych topnych dratu a presnych elektrickych odporu.

Manganovy bronz - slitina manganu s medi a cinem se pouziva k odlévani
velmi presnych soucastek pro jemnou mechaniku.

Duraluminium - slitina manganu s medi, horCikem, hlinikem a kfemikem,
dulezity konstrukéni material v letectvi a kosmické technice.



SlouCeniny manganu se pouzivaji jako pigmenty, oxidacni Cinidla a
katalyzatory.

Manganistan sodny NaMnO, je dulezité oxidacni Cinidlo a desinfekCni
prostredek.

Manganistan amonny NH,MnO, - velmi silné oxidacni Cinidlo, nachazel
omezeneé vyuziti v pyrotechnice.

Siran manganaty MnSO, se pouziva jako bily pigment k barveni keramiky,
pro vyrobu laku a barev.

Dusicnan manganaty Mn(NO,), slouzi zdroj manganu v hnojivech a
prostfedcich pro vyzivu rostlin.

Oxid manganaty MnO je zeleny pigment, zdroj manganu v hnojivech a
prostfedcich pro vyzivu rostlin.

Oxid manganity Mn,0O, nachazi vyuZziti jako Cerny pigment.

Oxid manganicity MnO, - Cerny pigment, oxidacni Cinidlo, depolarizator
suchych elektrickych €lanku, pfisada do skla.

Oxid manganisty Mn,0O - velmi silné oxidacni Cinidlo.

Uhlicitan manganaty MnCO, - oxidacni Cinidlo pro vyrobé hydrochinonu z
anilinu, vychozi surovina pro vyrobu dalSich sloucenin manganu.

Octan manganaty (CH;COO),Mn - katalyzator pri vyrobe kyseliny octove
oxidaci acetaldehydu.



Manganistan draselny (hypermangan) KMnO,, ktery se vyuziva jako silné
oxidacni Cinidlo a desinfekCni prostredek. Mangan se postupnée redukuje z
ox. stavu VIl az na ox. stav Il. Pri redukci dochazi k barevnym zménam od
fialove (VIl), pres zelenou (VI), hnédou (IV) az k bezbarvé Ci lehce
naruzovélé (ll). Stupen redukce, a tim i zbarveni, je ovlivnéno reakénim
prostredim.

V kyselém prostredi se puvodné fialovy manganistan redukuje az na
bezbarvy Ci naruzovély manganaty kation:

2 KMnQO, + 5 K,S0O; + 3 H,SO, —» 2 MnSO, + 6 K,SO, + 3 H,0
V neutralnim prostredi se redukuje na hnédy az Cerny oxid manganicity:
2KMnO, + 3Na,S0; + H,0 — 2MnO, + 3Na,S0O, + 2KOH

Zcela odlisné reaguje manganistan v oxidacné-redukcnich reakcich v

alkalickém prostredi, kdy dochazi k redukci za vzniku zeleného mangananu:
8 KMnQO, + Kl + 8 KOH — 8 K,MnO, + KIO, + 4 H,O

Peroxid vodiku pfi reakci s manganistanem draselnym v prostredi kyseliny
sirové zpusobuje redukci fialového manganistanu draselného na bezbarvou
manganatou sul:

2 KMnQO, + 5 H,0, + 3 H,SO, —» K,SO, + 2 MnSO, + 8 H,O0 + 5 O,



Siran manganaty a chlorid manganaty se pouzivaji v barvirstvi, v tisku

tkanin a k moreni osiva. Chlorid manganaty se také vyuziva na vyrobu
sikativ pro fermeze.

Nékteré slouCeniny manganu se pouzivaly a dnes jesté nekteré pouzivaji
jako malirské barvy. K prirodnim barvam manganu patri umbra a k umelym
manganova hnéd (zasadity uhli¢itan manganaty), manganova béloba

(uhli¢itan manganaty), manganova zeleri (nékdy také kasselska zelen) a
permanentni violet.

Pridavek malého mnozstvi manganu do skloviny muze zvySit jasnost

vyrobeného skla, protoze odstranuje zelenavy nadech, ktery po sobé ve skle
zanechavaji stopy zeleza.



Technecium

= stfibrosedy, radioaktivni kov, krystalujici v hexagonalni soustave.
Technecium se rozpousti pouze v koncentrované kyseliné dusicné a
koncentrované kyseliné sirove za vzniku kyseliny technicisté HTcO,:
3Tc + 7THNO; — 3HTcO, + 7NO + 2H,0
2Tc + 7TH,SO, — 2HTcO, + 7SO, + 6H,0

Reakce technecia s IluCavkou kralovskou probiha za vzniku komplexni

kyseliny hexachlorotechnicité:
3Tc + 18HCI + 4HNO; — 3H,[TcCl;] + 4NO + 8H,0

Zahraté v atmosfére kysliku shofi za vzniku tékaveho, zluté zbarveného
oxidu technicistého Tc,0..

Ve sloucCeninach vystupuje technecium nejCasteji jako sedmimocny kation
Tc’™, v silné oxida¢nim prostfedi se vyskytuje ve formé technicistého anionu
TcO,. Chemickeé vlastnosti technicistych slouCenin se nejvice podobaji
vlastnostem sloucCenin sedmimocného rhenia.

Chemické vlastnosti slouCenin Ctyf a Sestimocného technecia se nejvice
podobaji vlastnostem slouCenin manganu.

Technecium je uméle pripraveny radioaktivni prvek, ktery se v prirode témer
nevyskytuje.



Technecium se ziskava bombardovanim molybdenu neutrony v jaderném
reaktoru, pfi kterém nejprve vznikne nestaly izotop molybdenu %Mo, ktery se
beta rozpadem preménuje na *°Tc. Ve fazi vyzkumu je pfiprava technecia v
cyklotronu.

NejstalejSim izotopem technecia je *Tc (T,, = 2,12-10° let), byl ve
stopovém mnozstvi izolovan z africkych uranovych rud jako produkt
radioaktivni pfemény 238U. Jeho vyskyt byl také zjistén ve spektrech
nékterych hvezd (hvézdy spektralniho typu S, N, M).

Technecium je supravodic |. typu, velice silne pohlcuje pomalé neutrony a je
ucinnym inhibitorem koroze oceli, uhlikata ocel s pridavkem technicistanu
draselného KTcO, v mnozstvi okolo 50 ppm, ma vynikajici korozni odolnost i
za velmi vysokych tlaku a teplot.

Velmi vyznamné je vyuziti metastabilniho radionuklidu **™Tc (T,, = 6 hod.)
ve formé technicistanu sodného, jako Cistého gama zafiCe s energii fotonu
140 keV, v nuklearni medicineé.

Technecium ma v jaderné mediciné dominantni postaveni, vice nez 80%
vSech radiofarmak vychazi z technecia.



Mezi nejpouzivanéjsi radiofarmaka znacena techneciem patri napfr.

99mTc makroagregovany albumin (MAA) pro detekci prichodnosti zilniho
systému dolnich koncetin,

fosfonatova radiofarmaka (pyrofosfat - PYP, metylen difosfonat - MDP a
hydroxymetylen dyfosfonat - HDP) pro zobrazovani skeletu, srdecCniho
infarktu a znacCeni Cervenych krvinek,

99m’Tc sulfurkoloid pro vySetrovani horni Casti travici trubice,

99mTc hexamethylpropylen amin oxim (HMPAQ) pro znaceni bilych krvinek
a cela rada dalsich.



Rhenium

kujny kov, vzhledem podobny platine. Praskové rhenium je Sedomodry
prasek. Kovové rhenium odolava vetSiné mineralnich kyselin s vyjimkou
kyseliny dusiCné a koncentrované kyseliny sirove, ve kterych se velmi dobre
rozpousti za vzniku kyseliny rhenisté HReO,:

3Re + 7THNO; — 3HReO, + 7NO + 2H,0

2Re + 7TH,SO, — 2HReO, + 7SO, + 6H,0

Ochotné reaguje s koncentrovanym roztokem peroxidu vodiku nebo

s koncentrovanym hydroxidem sodnym sycenym kyslikem:
2Re + 7H,0, —» 2HReO, + 6H,0
4Re + 4NaOH + 70, — 4NaReQO, + 2H,0
Na vihkém vzduchu se rhenium pomalu pokryva vrstvou kyseliny rheniste,
nereaguje s vodikem a dusikem.

S kyslikem se sluCuje az za teplot nad 1000°C, naopak s fluorem reaguje jiz
za teploty 125°C za vzniku fluoridu rheniového ReF, pfi teploté 750°C vytvari
fluorid rhenisty ReF,. S chlorem se pfi teploté 400°C sluCuje na chlorid
rhenicny ReCls.

Ochotné reaguje s fosforem za vzniku celé fady sloucenin, napf. Re,P, ReP
nebo ReP..



Za vysokého tlaku se sluCuje s oxidem uhelnatym za vzniku
pentakarbonylu [Re(CO);],, s wolframem netvori slitinu, ale intermetalickou
slouceninu W,Re; .

Ve slouCeninach vystupuje rhenium prevazné jako Ctyf a sedmimocné.
Slouceniny rhenia v jinych oxidacnich stupnich nejsou priliS Casté, obvykle
se jedna pouze o oxidy a chloridy. Dalsi chemické vlastnosti rhenia a jeho
slouCenin se nejvice podobaji vlasthostem manganu.

Rhenium se naléza jako ryzi kov a v nékolika mineralech,. Pomérné znacné
mnozstvi rhenia se vyskytuje jako izomorfni nahrada molybdenu v
molybdenitu MoS,, ktery je hlavnim zdrojem pro prumyslovou vyrobu
rhenia.

Rhenium se ziskava z odpadnich kalu pfi vyrobé médi a molybdenu. Kaly se
nejprve podrobi oxidaci, rhenium prejde na rhenistany, pfidavkem roztoku
KCI se vysrazi rhenistan draselny KReO,, ze kterého se redukci vodikem
pripravi praskove rhenium:
2KReO, + 7H, — 2Re + 2KOH + 6H,0
Kovoveé rhenium se vyrabi slinovanim praskoveho rhenia nebo redukci
rhenistanu amonného NH,ReO, vodikem:
2NH,ReQO, + 7TH, — 2Re + 2NH,OH + 6H,0



Pouziti zejména k legovani slitin pro vyrobu proudovych motord a
plynovych turbin. Z rhenia se vyrabéji termoclanky pro méreni vysokych
teplot a katalyzatory rady chemickych reakci.

Diborid rhenia ReB, je extremné tvrdy a odolny material a ma znacCnou
perspektivu ve vyrobé bfitu obrabécich nastroju.

Fluorid rheniovy ReF; slouzi jako zdroj rhenia pro pokovovani elektrickych
kontaktu.

Dimerni chlorid rheniény Re,Cl,, je katalyzatorem fady reakci olefinu.



Skupina chromu



Chrom

= bily, leskly, kfehky a neobycCejné tvrdy kov. Chrom je nejtvrdSi ze vSech
kovu, podle Mohsovy stupnice dosahuje tvrdost chromu hodnoty 8,5.
Za normalni teploty je chrom znacné chemicky odolny a staly. Za vyssSich
teplot primo reaguje s halogeny, kompaktni kovovy chrom podle zvolenych
reakCnich podminek tvofi halogenidy ruznych typu, praskovy chrom reaguje
pfednostné za vzniku halogenidu typu CrX;. Se sirou se sluCuje az pfi
teplotach nad 1000°C na smés sulfidu CrS a Cr,S;, s borem, kiemikem,
uhlikem i nékterymi kovy reaguje take pri teplotach okolo 1000°C.

Cisty chrom se nerozpousti v bé&Znych koncentrovanych oxidujicich
kyselinach ani v luCavce kralovské. Tato jeho odolnost je zpusobena pasivaci
vrstvou oxidu Cr,O4 na povrchu kovu. Mirné znecistény chrom se rozpousti v
kyseliné sirové. Chemicky Cisty chrom je rozpustny pouze v kyseliné
chlorovodikové, produktem reakce chromu s kyselinou chlorovodikovou je
chlorid chromnaty a vodik:

Cr + 2HCI — CrCl, + H,
Pri teploté 700°C reaguje s vodni parou:
2Cr + 3H,0 — Cr,05 + 3H,



Tavenim s oxidaCnimi Cinidly prechazi na oxid chromity pri teplotach okolo
500°C:

2Cr + KCIO; — Cr,04 + KCI
S kyslikem tvori zluty alkalicky oxid chromnaty CrO, zeleny amfoterni oxid
chromity Cr,O; a hnédocerveny kysely oxid chromovy CrO..

Hydroxid chromnaty Cr(OH), je slabe alkalicky a s kyselinami reaguje za
vzniku chromnaté soli. Hydroxid chromity Cr(OH),; je amfoterni, s kyselinami
reaguje za vzniku chromité soli, s hydroxidy alkalickych kovu vytvari
alkalické hexahydroxochromitany:

Cr(OH); + NaOH + 2H,0 — Na[Cr(OH),(H,0),]

Na[Cr(OH),(H,0),] + 2NaOH — Na,[Cr(OH)]
Od oxidu chromového se odvozuje silna kyselina chromova H,CrO,
a kyselina dichromova H,Cr,0,. Obé kyseliny i jejich soli maji silné oxidacni
ucCinky. Soli kyseliny chromové - chromany jsou stalé pouze v alkalickém
prostfedi, v kyselém prostfedi prechazeji na dichromany. Srazenim
rozpustnych dichromanu kationty stfibra, barya nebo olova vznikaji vzdy
nerozpustné chromany, nikoliv dichromany:

2K,Cr,0; + 4AgNO, + H,0 — 2Ag,CrO, + 4KNO; + H,Cr,0,

Ve sloucCeninach vystupuje chrom nejCastéji jako trojmocny, trojmocny chrom
ma sklon tvorit Cetné barevné komplexni slouCeniny s koordinacnim Cislem
6.



Chromité soli slabych kyselin ve vodnych roztocich silne hydrolyzuji za vzniku
hydroxidu chromitéeho.

SloucCeniny dvoumocného a Sestimocného chromu jsou nestalé. Sloucenin
jednomocného, ctyfrmocneho a pétimocného chromu je znamo pouze nekolik,
napr. chloristan chromny CrCIO,, fluorid chromicity CrF, nebo oxid chromicny
Cr,Os. Ve slouCeninach typu [Cr(CO)s;]*> se chrom vyskytuje v oxidacnim
stupni -Il.

V prirode se chrom vyskytuje nejCastéji v rudach chromit FeO-Cr,0O,
a krokoit PbCrO,.

Pro technické ucCely se chrom vyrabi jako ferochrom redukci chromitu uhlikem
v elektrické nebo Martinské peci.

Vyroba Cisteho chromu se provadi z Cr,0O5 aluminotermicky, redukci Cr,O;
kremikem nebo vapnikem, redukci CrCl; vapnikem v taveniné BaCl, nebo
elektrolyzou kyseliny chromové H,CrO,. Prubéh redukce oxidu chromitého
hlinikem, kfemikem a vapnikem popisuji rovnice:

Cr,0O; + 2 Al — 2Cr + ALL,O,

2Cr,0; + 3Si — 4Cr + 3Si0,

Cr,0O5 + 3Ca — 2Cr + 3Ca0
Ve fazi nadéjnych pokusu je vyroba chromu elektrolytickou redukci Cr,O;
pomoci taveniny CaCl,, kalciotermicka redukce kovu (FFC metoda) je
popsana pri vyrobé titanu.



Chrom ma znacCny vyznam v metalurgii, pridavek chromu do oceli podstatne
ovlivhuje zaruvzdornost, tvrdost a odolnost proti chemickeé a elektrochemicke
korozi v oxidacnim prostfedi a pouziva se pri povrchové upravé kovu. Jako
legujici prvek ma podstatny vliv na kalitelnost vytvrditelnych slitin hliniku.
Oxid chromity se pouziva jako zeleny pigment (tisk bankovek), jako soucast
katalyzatoru pro celou fadu chemickych vyrob (syntéza metylalhoholu) a jako
zaruvzdorny material na vyrobu slévarenskych forem.
Nékteré chromany a dichromany slouzi jako dulezita oxidaéni Cinidla, v
organické chemii se pouziva napf. Jonesova oxidace sekundarnich alkoholu
na ketony dichromanem draselnym v kyselém prostfedi. Chroman draselny
je hlavni soucasti detekCnich trubiCek na alkohol. Dichroman amonny
(NH,),Cr,O, a trichroman amonny (NH,),Cr;O,, se omezené vyuzivaji
v pyrotechnice. Chromité soli se vyuzivaji v kozeluzstvi pfi chromocCinéni
kuzi. Zajimavou slouCeninou chromu je snadno pfipravitelny chlorid
chromylu CrO,Cl,, ktery ve smési s nékterymi béznymi latkami poskytuje
zajimave pyrotechnické efekty.

K,Cr,0O, + 4NaCl + 6H,SO, — 2CrO,Cl, + 2KHSO, + 4NaHSO, +3H,0

Rozpustné slou€eniny Sestimocného chromu patfi mezi vyznamneé
toxické latky a jsou zarfazeny mezi karcinogeny. Dichromany jsou
podle zakona v CR klasifikovany jako vysoce toxické.




Molybden

= stfibrobily, leskly, znacné tvrdy kov. Je znam i v Sedé praskove forme.
Molybden je chemicky znacné odolny prvek. Za normalni teploty reaguje
kompaktni kovovy molybden pouze s fluorem za vzniku fluoridu
molybdenového MoFg, s ostatnimi prvky reaguje pouze za vysokych teplot.
Praskovy molybden je podstatné reaktivnegjSi, s chlorem se sluCuje na chlorid
molybdenicny MoCl; jiz za teploty 40°C, s bromem se sluCuje za vzniku
bromidu molybdenitého MoBr;. S oxidem uhelnatym probiha reakce pfi teplote
200°C za vzniku hexakarbonylu [Mo(CO)g]. S dusikem se pfimo neslucuje, s
amoniakem tvori nitridy Mo,N a MoN.

V hydroxidech ani béznych kyselinach se nerozpousti, reakce molybdenu
s kyselinou dusicnou probiha zvolna za vzniku oxidu molybdenoveho:

Mo + 2HNO; — MoO,; + 2NO + H,0
Molybden se nejlépe rozpousti ve smeési koncentrované kyseliny
fluorovodikové a horké koncentrované kyseliny dusicné, reakce probiha za
vzniku komplexni kyseliny:
Mo + 4HF + 2HNO; — H,[MoO,F,] + 2NO + 2H,0
Reakce molybdenu s vodni parou probiha pri teploté nad 700°C:
Mo + 2H,0 — MoO, + 2H,



Molybden velmi snadno reaguje s taveninami dusi¢nanu, chlore€nanu nebo
peroxidu alkalickych kovu, produktem reakce jsou alkalické molybdenany:
Mo + 3NaNO; + Na,CO; — Na,MoO, + 3NaNO, + CO,
Mo + 2KOH + KCIO; — K,Mo0O, + KCI + H,0

Ve sloucCeninach vystupuje molybden v oxidacnich stavech I az VI.
VyznaCuje se silnou afinitou ke kysliku, kromé oxidu bézného slozeni tvofi
| pfechodné oxidy se zajimavou strukturou - MogO,g, M0gO,5 nebo Mo,,0,- a
radu dalSich.

Od oxidu molybdenového MoO,; se odvozuji molybdenany [MoO,J*.
Molybdenany v Kkyselém prostfedi snadno prechazeji na slozité
molybdenany, napf. molybdenan sodny Na,MoO, pusobenim kyseliny sirové
postupné prechazi na heptamolybdenan NagMo,O,,, oktamolybdenan
Na,MogO,; a dokonce i na hexatriakontamolybdenan oktasodny
NagMozeOsp.
hydroxylaminu NH,OH na okyseleny roztok molybdenanu amonného za
vysokych teplot je mozné ziskat slouceninu (NH,),5[M045,0,450(NO),,(H,0),].
Pusobenim hydroxylaminu a nékterych soli vanadylu je mozné ziskat
(NH,)s[Mo57V0153(NO)g(H20)14].

V prirodé se molybden nejCastéji vyskytuje v mineralech molybdenit MoS,,
wulfenit PboMoO, nebo powellit CaMoO, .



Vyroba molybdenu se provadi redukci oxidu molybdenového vodikem ve
fluidni peci. Redukce oxidu molybdenového probiha postupne v jednotlivych
teplotnich pasmech pece ve trech krocich pri teplotach 400 az 1100°C.
Postupny prubéh redukce znazorfiuji rovnice:

2MoQO; + H, —» Mo,0; + H,O

Mo,O; + H, — 2MoO, + H,0

MoO, + 2H, — Mo + 2H,0
Produktem redukce je praskovy molybden, ktery se slinovanim pri teploté
2400°C prevadi do kovové podoby. Oxid molybdenovy potrebny k redukci se
pripravuje oxidacnim prazenim molybdenitu pri teploté okolo 700°C:
2MoS, + 70, — 2Mo0O; + 450,

Z vyprazku se tékavy oxid molybdenovy oddéluje destilaci pri teploté
1000°C, nebo vylouhovanim ve vodném roztoku amoniaku, v tomto pfipadé
nejprve vznikne rozpustny molybdenan amonny, ze kterého hydrolyzou
vznikne kyselina molybdenova. Kyselina molybdenova se termickym
rozkladem prevede na oxid o vysoké Cistote.

DalSim zpusobem pfipravy oxidu molybdenového je alkalické taveni
molybdenitu v plamenné peci za pritomnosti uhliCitanu sodného. Reakci
vznika molybdenan sodny, ktery se rozklada koncentrovanou kyselinou
chlorovodikovou za vzniku oxidu molybdenoveho.



Pro technické ucCely se molybden pfipravuje aluminotermicky jako slitina se
zelezem - feromolybden. Kompaktni molybden o velmi vysoké Cistoté se
pripravuje elektrolyzou eutekticke taveniny NaCl, KCI a K;MoCl;.
Elektrolyzou MoO; rozpusténeho pri teploté 1000°C v taveniné Na,P,0O-,
Na,B,0, a NaCl se pripravuje Cisty praskovy molybden.

Molybden naléza siroké uplatnéni zvlasté v metalurgii pro vyrobu specialnich
magnetickych, rychloreznych a kyselinovzdornych oceli. Vysokopevné ocele
s pfisadou molybdenu se vyuzivaji zejména ve zbrojnim prumyslu.
Molybdenoveé draty se pouzivaji v zarovkach jako nosiCe zhavicich viaken a
pro vyrobu topnych odporu do elektrickych peci.

Sulfid MoS, se ve smeési s grafitem nebo syntetickymi oleji pouziva jako
prumyslové plastické mazivo.

Molybdenan amonny (NH,),MoO, je dulezité analytické Cinidlo pro dukaz
kyseliny fosforeCné (molybdenova soluce).

Disilicid MoSi, slouzi k vyrobé zaruvzdorné keramiky a topnych téles.

Oxid molybdenovy MoO; a oxid molybdenicCity MoO, se pouzivaji jako
katalyzatory neékterych organickych reakci.

Dimerni chlorid molybdenicity Mo,Cl,, se pouziva jako chloracni Cinidlo v
organické chemii.

Hexakarbonyl molybdenu Mo(CO), je dulezitym Cinidlem v chemii
organokovovych sloucenin.



Wolfram

= bily leskly kov, ktery se vyznacCuje znaCnou chemickou odolnosti.
Wolfram je po chromu druhy nejtvrdsi kov a ma _nejvyssSi teplotu tani ze
vSech kovu.

Za laboratorni teploty reaguje pouze s fluorem za vzniku fluoridu
wolframoveho WFy:

W + 3F, - WF,
S chlorem reaguje za vzniku chloridu wolframoveho WCI; az za teploty nad
9500°C, se sirou a selenem se slucuje az pfi teplotach nad 800°C. S oxidem
uhelnatym reaguje praskovy wolfram jiz pri teploté 200°C za vzniku
hexakarbonylu [W(CO);].

Kompaktni kovovy wolfram nereaguje s béznymi kyselinami, s luCavkou
kralovskou a koncentrovanou kyselinou dusicnou reaguje velmi pomalu a
pouze na svem povrchu. NejlepSim rozpoustédlem wolframu je horka smes
koncentrovanych kyselin dusicné a fluorovodikove:

W + 4HF + 2HNO,; — H,[WO,F,] + 2NO + 2H,0
Velmi ochotne reaguje s alkalickymi oxidacnimi taveninami, napf. NaClO,,
Na,O, nebo KNO, za vzniku wolframanu:
6W + 6NaClO; — 3Na,WO, + 2WO,; + WCl,
W + 2KNO; — K,.WO, + 2NO



S peroxidem vodiku reaguje praskovy wolfram jiz za normalni teploty:
W+ 2H,0, - WO, + 2H,0
WO, + 2H,0, - H,WO,
3H,WQO, + 2H,0, —» H,W;0,, + 4H,0

V  alkalickém  prostfedi ochotné probiha reakce  wolframu
s hexakyanozelezitany:

W + 6K;[Fe(CN)g] + BKOH — K,WO, + K,[Fe(CN),] + 4H,0
Wolfram je i za normalni teploty silné korodovan vodnym roztokem chloridu
zelezitého nebo amoniaku a amoniakalnimi roztoky dvoumocné medi. Pri
teploté 600°C probiha reakce wolframu s vodni parou:

W+ 2H,0 - WO, + 2H,
Pri teploté nad 400°C se wolfram snadno slucCuje se sirovodikem:
W+ 2H,S —- WS, + 2H,

Ve sloucCeninach vystupuje wolfram nejCastéji v oxidacnim stupni VI obvykle
ve formé& wolframand [WO,]?, méné Casto se vyskytuje jako kation W®*.
SloucCenin, ve kterych se vyskytuje Sestimocny wolfram ve forme kationu je
znamo pouze neékolik, jedna se zejména o fluorid, chlorid, bromid, sulfid a
oxid. Kromé béznych oxidu WO, a WO, vytvari také oxidy ponékud
exotickych struktur W,0,, nebo W,;,0,g.



Wolfram ma silny sklon k tvorbé komplexnich aniontt (parawolframany) se
zajimavou strukturou a jeste zajimavejsimi nazvy. Postupnou kondenzaci
wolframanu v kyselém prostfedi mohou vznikat napf.
henikosaoxohydrogenhexawolframany [HW;O,,1>,
ditetrakontaoxodihydrogendodekawolframany [H,W,,0,,]'° nebo
tetrakontaoxodihydrogendodekawolframany [H,W,,0,,]°.
Parawolframan amnonny (NH4),,[H,W,,0,,]-4H,0 slouzi k pfipravé témér
vSech dalSich sloucenin wolframu.

Vg VIV /S

hubnerit MNWO,, scheelit CaWO, a stolzit (raspit) PbWO,.

Technologie vyroby wolframu se sklada ze dvou zakladnich kroku, nejprve
probiha pomeérné slozita priprava a rafinace kyseliny wolframove, poté
nasleduje redukce oxidu wolframového na praskovy wolfram. Vyroba
kyseliny wolframové z wolframitu, hubneritu a pfibuznych rud zacina flotaci a
magnetickou separaci. Vznikly rudny koncentrat se nejprve oxidacne prazi,
prazenim se odstrani hlavni primesi siry a arsenu. Nasleduje louzeni
kyselinou sirovou, pfi kterém se odstranuji dalSi necistoty, zejména fosfor.



Dalsim krokem je taveni rudného koncentratu se sodou nebo hydroxidem
sodnym v plamenné peci pfi teplote 800-900°C. Pri alkalickém taveni
vznika rozpustny wolframan sodny:

(Fe,Mn)WQO, + Na,CO4; — Na,WOQO, + CO, + (Fe,Mn)O,
Wolframan sodny se vylouzi vodou a podrobi se pusobeni koncentrované
kyseliny chlorovodikové za vzniku zluté srazeniny kyseliny wolframové:

Na,WQO, + 2HC| - H,WO, + 2NaCl
Technologie vyroby kyseliny wolframové ze sheelitu je podstatné jednoussi,
neni nutno pouzivat alkalické taveni, na rudny koncentrat se pusobi
koncentrovanou kyselinou chlorovodikovou, produktem je primo kyselina
wolramova:

Cawo, + 2HC| - H,WO, + CaCl,
Vysrazena surova kyselina wolframova obsahuje znacCny podil zeleza i
dalSich necCistot a k ziskani Cistého oxidu wolframového se musi se
rafinovat. Obvykle se reakci s vodnym roztokem amoniaku pfripravi
parawolframan amonny (NH,),,[H,W;,0,,], ktery se Cisti frakcni
krystalizaci. Prekrystalizovany parawolframan se termickym rozkladem
prevede na Cisty oxid wolframovy:

(NH,)40[H,W,,0,,]-4H,0 — 12WO,; + 10NH; + 11H,0



Poslednim krokem pfi vyrobé wolframu je redukce Citého oxidu na praskovy
wolfram. Jako redukcni Cinidlo se pouziva vodik, uhlik nebo zinek. Redukce
oxidu wolframoveého vodikem probiha ve dvou stupnich:

WO, + H, - WO, + H,0

WO, + 2H, - W + 2H,0
Prvni reakce probiha v rozmezi teplot 500-700°C, druhy stupen redukce
probiha za teploty 1000-1100°C. Redukce oxidu wolframoveho uhlikem se
provadi v niklovych kelimcich pfi teploté 1300-1400°C, redukce praskovym
zinkem probiha v redukCni atmosféfe vodiku nebo oxidu uhelnatéeho pfi
teploté 800°C podle rovnice:

WO, + 3Zn — W + 3Zn0O
Vznikly oxid zineCnaty se z reakCni smeési odstrani promyvanim kyselinou
chlorovodikovou.

Praskovy wolfram se slinovanim ve vodikové atmosfére pri teploté 3000°C

a kovanim prevadi na kompaktni kovovy wolfram nebo se z néj stridavym
pusobenim kyseliny chlorovodikové a hydroxidu sodného pripravuje koloidni
wolfram. Pro bézné technické vyuziti se wolfram obvykle pripravuje ve formé
slitiny se zelezem jako ferowolfram.



Zarovka funguje na principu zahfivani tenkého, obvykle wolframového vodice
elektrickym proudem, ktery jim protéka. Pri vysoké teploté vlakno zarovky zafri
pfedevsim v infraCervené oblasti, zCasti i ve viditelném svétle.
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Wolfram nejlépe odolava vysokym teplotam. Aby vlakno neshorelo, je umisténo ve
sklenéné bance. U standardnich zarovek do 15 W je obvykle banka vakuovana, u
silnéjsich zarovek je plnéna smési dusiku a argonu, ridceji také kryptonem nebo
dokonce xenonem. Tyto naplné umoznuiji vyssi provozni teploty vlakna, omezuiji
jeho starnuti rozprasovanim nebo odparovanim.



Pseudoslitina wolframu s chromem pfipravena metodami praskoveé
metalurgie slouzi k vyrobé rychloreznych oceli. Pro svou zna¢nou hustotu a
vhodné mechanické vlastnosti se wolfram spolu s ochuzenym uranem
pouziva ke konstrukci prubojnych protipancérovych projektili a nachazi i
dalSi rozsahle vyuziti ve zbrojni vyrobe.

Tézkeé slitiny na bazi wolframu se pouzivaji ke konstrukci rotoru gyroskopu,
rotaCnich regulatort nebo vyvazovacich prvku listu vrtulnikovych rotora.
Hodnota koeficientu tepelné roztaznosti wolframu je velice blizka koeficientu
tepelné roztaznosti tvrzeného skla, wolfram se proto pouziva ke konstrukci
tésnéni sklo-kov ve vykonnych svetelnych zdrojich.

Wolframan barnaty Ba\WWO, a wolframan zinecnaty ZnWO, se pouzivaji
jako bilé pigmenty, kyselina wolframova jako zluty pigment, wolframan
sodny Na,WO, se pouziva pro nehorlavé upravy textilu.

Wolframan vapenaty CaWO, ma luminoforni vlastnosti, pouziva se k
vyrobé zarivek.

Velmi tvrdy karbid W,C spolu s kobaltem tvori znamou tvrdou slitinu
vidium.

Sulfid wolframicity WS, je vyuzivan jako katalyzator pfi hydrokrakovani a
jako prumyslové mazivo. Jako prumyslové mazivo je vyuzivan také selenid
wolframicity WSe,.



Oxid wolframovy na kifemeliné je katalyzatorem pfi vyrobé ethanolu pfimou
hydrataci ethylenu.

Karbid wolframu WC se pouziva k vyrobé obrabécich nastroju, hrotu per a k
vyrobé protipancéfové munice, jako uc€inny reflektor neutrond se pouziva v
jaderné technice.

Fluorid wolframovy WF, je dulezitou latkou pfi vyrobé polovodicu.
Hexakarbonyl wolframu [W(CO),] se pouziva jako katalyzator polymerace
olefinu a k pokovovani keramiky.

Borid W,B; a silicid WSi, se pouzivaji jako ochranné povlaky na bfity
obrabécich nastroju a na namahané strojni soucasti.



Vanad

ocelove Sedy, vyjimecné tvrdy kov. Vanad je prvek na vzduchu staly,
nereaguje s vodou, hydroxidy ani se zfedénymi kyselinami. Vanad je znacne
odolny proti korozivnim ucinkim morské vody, praskovy vanad je na
vzduchu pyroforni. Dobre se rozpousti se v kyseliné fluorovodikové. Reakce
vanadu s kyselinou fluorovodikovou probiha za vzniku komplexni kyseliny
heptafluorovanadicné a vyvoje vodiku, reakci s horkou koncentrovanou
kyselinou vznikne komplexni kyselina trihydrogenhexafluorovanadita:
2V + 14HF — 2H,[VF,] + 5H,
2V + 12HF — 2H,[VF,] + 3H,
Vanad reaguje i s horkou koncentrovanou kyselinou dusiCnou, sirovou
a luCavkou kralovskou:
V + 6HNO; — (VO,)NO; + 5NO, + 3H,0
V + 3H,50, —» (VO)SO, + 250, + 3H,0
3V + 12HCI + 4HNO,; — 3VCI, + 4NO + 8H,0
S kyslikem vytvari zasadity oxid VO a amfoterni oxidy V,0;, VO, a V,0;,
s vodikem tvori hydrid se zajimavym vzorcem VH, ,,, s halogeny reaguje za
vzniku tékavych a snadno hydrolyzujicich halidu VF;, VCI,, VBr; a V.



Reakci V,0; s alkalickymi roztoky vznikaji barevne alkalicke
polyvanadicnany [V;0]%, [V,O]*, [V100,5]°° a dalSi. Reakci oxidu
vanadicneého s kyselinami vznikaji soli vanadylu.

Vodné roztoky soli vanadu jsou obvykle ruzné zbarvené. Pestra
barevnost vodnych roztoku sloucenin vanadu je zpusobena tvorbou
barevnych hydratovanych iontl. Pro dvoumocny vanad je typicka tvorba
fialovych ionta [V(H,0)c]%*, trojmocny vanad obvykle vytvari zelené kationty
[V(H,0)g]**, Etyfmocny vanad tvofi modré [VO(H,0)s]%*.

Pétimocny vanad v roztocich vytvari celou fadu iontu v zavislosti na pH.
V alkalickém prostfedi tvofi fialové [V(O,),]*-, v neutralnim prostifedi zluté
[VO,(O,),]>> a v kyselém prostiedi cervené [VO(O,)]*. Vanadnaté
a vanadité slouceniny jsou redukcni Cinidla a snadno se oxiduiji, slouCeniny
vanadu v ox. stavech IV a V jsou stabilni.

Vanad tvori i slouCeniny ve kterych se vyskytuj v zaporném oxidacnim
stavu - vanadidy. Znamy je napr. hexakarnonylvanadid sodny Na[V(CO)].

V pfirodé se vanad naléza ve vice nez 200 ruznych nerostech, pro
prumyslové vyuziti maji nejvétsi vyznam tyto rudy vanadu: patronit VS,
vanadinit Pb;(VO),Cl, sulvanit 3Cu,S-V,S; karnotit K,(UO,),(VO,), 3H,0
a coulsonit FeV,0,



Vanad se nejCastéji vyrabi z odpadu pfi vyrobé Zeleza - strusky, nebo
z patronitu. Po technické ucCely se nejCastéji vyrabi slitina vanadu se
zelezem - ferovanad.

Princip vyroby vanadu ze zelezné strusky spocCiva v oxidacnim prazeni
strusky za pritomnosti Na,CO; nebo NaOH pri teplote okolo 850°C . Vanad
tvofi rozpustny vanadiCcnan sodny NaVO,, ze kterého okyselenim vznika
oxid vanadiény V,O,. Cisty vanad se vyrabi kalciotermickou redukci oxidu
vanadicného smeési kovového vapniku a chloridu vapenatého pfi teplote
900-950°C za zvyseneho tlaku (postup McKechnie - Seybair).

V,0; + 5Ca + 5CaCl, — 2V + 5Ca0-CaCl,

Pri vyrobé vanadu z patronitu se provadi taveni rudy v plamenové peci
s prisadou tavidel. Pri tom se specificky t€zsi pfimeési usadi, zatimco vanad
pfechazi do strusky, ze které se ve formé ferovanadu ziskava
aluminotermicky.

Postupuje se tak, ze se struska obsahujici vanad smisi se zrnenym
hlinikem a zelezem za prisady tavidel (kazivce a boraxu), zahfiva se v
kelimcich nebo v sachtoveé peci do Cerveného zaru a pak se smeés zapali

3V,0; + 10Al — 6V +5Al,0,



Laboratorni pfiprava velmi Cistého vanadu se provadi redukci chloridu
vanaditého nebo vanadiCitého vodikem nebo hydridem sodnym:
2VCl; + 3H, — 2V + 6HCI

VCl, + 2H, —» V + 4HCI

2VCl; + 3NaH — 2V + 3NaCl + 3HCI

VCl, + 2NaH — V + 2NaCl + 2HCI

Nejvetsi vyuziti nachazi vanad v metalurgii. V mnozstvi 0,1 az 0,2 % se
pridava do oceli a litiny pro zvyseni pevnosti a pruznosti. Slouzi také k vyrobé
permanentnich magnetu.

Vyznamneé je pouziti oxidu V,0;. jako katalyzatoru pri vyrobé kyseliny sirove
kontaktnim zplsobem, pfi vyrobé anhydridu kyseliny ftalové oxidaci naftalenu
nebo pfi vyrobé antrachinonu oxidaci antracenu.

Oxid vanadity V,0; je velmi uCinnym katalyzatorem rady hydrogenacnich
reakci.

Chlorid vanadnaty VCI, se pouziva jako silné redukcni Cinidlo v organicke
chemii.

Chlorid vanadity VCI; a bromid vanadity VBr; vytvari s vodnim roztokem
kyseliny mekonove intenzivni temné Cervené zbarveni a vyuzivaji se proto
jako analyticka €inidla k dukazu opia.



Chlorid vanadicity VCI, se jako katalyzator polymerace alkenu vyuziva v
gumarenstvi.

Fluorid vanadicny VF; se jako silné fluoracni Cinidlo pouziva v organicke
chemii.

Vanadicnan amonny NH,/VO,; je katalyzatorem pri vyrobé kyseliny
adipové oxidaci cyklohexanolu.

Karbid vanadu VC se pouziva k vyrobé zaruvzdornych materiald.

Nitridy vanadu VN a V,N slouzi k povrchové upravé mechanicky
namahanych strojnich soucasti.

Siran vanadylu (2+) VOSO, a chlorid vanadylu (3+) VOCI; se pouzivaji
jako laboratorni Cinidla.

VSechny rozpustné slouCeniny vanadu jsou jedovate.




Niob

= Sedy, stredné tvrdy kov. Niob nereaguje s alkalickymi hydroxidy ani
s mineralnimi kyselinami. Reaguje pouze pomalu s kyselinou
flourovodikovou, produktem reakce niobu s HF je komplexni kyselina
heptafluoroniobicna a vodik:
2Nb + 14HF — 2H,[NbF-] + 5H,
Reakce niobu se smési koncentrovanych kyselin flurovodikoveé a dusic¢né
probiha za vzniku komplexni kyseliny hexafluoroniobiCné:
3Nb + 18HF + SHNO,; — 3H[NbF] + 5SNO + 10H,0
Praskovy niob reaguje s roztoky alkalickych hydroxidu:
2Nb + 2NaOH + 4H,0 — 2(NaNb)O; + 5H,
Za teplot nad 500°C reaguje s taveninami alkalickych hydroxidu za vzniku
alkalickych niobi¢nanu:
4Nb + 12NaOH + 50, — 4Na;NbO, + 6H,0
Korozi vzdusnym kyslikem podleha teprve pfi teploté nad 500°C. Za
normalni teploty se primo sluCuje pouze s fluorem, za vyssich teplot reaguje
s chlorem, sirou a selenem. Ve slouCeninach vystupuje niob nejCasteji jako
pétimocny. SloucCeniny niobu v dalSich oxidaCnich stavech nejsou pfriliS
rozsSirene, obvykle se jedna pouze o chloridy a oxidy.



Ze vsech znamych prvku ma niob nejvyssi bod supravodivosti - 9,25 K, niob
je supravodic Il. typu. Jemne rozptyleny praskovy niob je explozivni
a pyroforni.

V pfirodé se niob naléza v ruznych nerostech, vzdy soucasné s tantalem, v
malé mife doprovazi nékteré cinové rudy (kassiterit). NejdulezitéjSimi
mineraly niobu jsou tantalit (Mg,Fe)(Ta,Nb),O, kolumbit Fe?*Nb,Og4
a fergusonit (Ce,La,Nd,Y)NbO,, ale rozhodujici vyznam pro prumyslovou
tézbu ma dnes brazilsky pyrochlor (Ca,Na),Nb,O4OH,F).

Prumyslova vyroba niobu z tantalitu se provadi spole¢né s vyrobou tantalu.
Na rudny koncentrat se pusobi horkou smési kyseliny fluorovodikové a
sirové, niob a tantal prechazeji do roztoku jako komplexni fluoridy H,[NbOF]
a H,[TaF;]. Separace obou kovu se provadi frakéni krystalizaci (de
Marignacuv proces) nebo Castéji selektivni extrakci cyklohexanolem nebo
metylizobutylketonem. Z rozpoustédel se ve vodném prostfedi niob vysrazi
pridavkem fluoridu draselného jako nerozpustny oxopentafluoroniobat
draselny K,[NbOF].



Stale vétsi vyznam dnes ziskava o mnoho jednodussSi vyroba niobu z
pyrochloru, pri které neni nutna slozita separace tantalu. Po rozpusténi v
kyseliné fluorovodikové se z roztoku niob vylou€i pusobenim vodného
roztoku amoniaku jako nerozpustny oxid niobicny. Pyrochlor se takeé
zpracovava Krollovou metodou, tj. chloraci, pfi které niob prechazi na chlorid
niobicny s jeho naslednou redukci pomoci horCiku. V minulosti se mensi
mnozstvi niobu ziskavalo také ze strusky po vyrobé cinu z nékterych druhu
asijskych cinovych rud.

Cisty kovovy niob se ziskava tavnou elektrolyzou smési K,[NbOF.] a
NaCl, redukci oxidu niobichého sodikem nebo redukci chloridu niobicného
horfCikem:

Nb,O; + 10Na — 2Nb + 5Na,O

2NbClI; + 5Mg — 2Nb + 5MgCl,
Mezi dalSi zpusoby vyroby kovového niobu patfi redukce oxidu niobiéného
uhlikem, ktera se provadi pfi teploté 1600-1800°C v indukCni nebo odporové
elektrické peci. Pracuje se za vysokého vakua. Vstupni surovinou jsou pelety
vyrobené slisovanim stechiometrického mnozstvi oxidu niobiCného a sazi.
Jako pojivo se pouziva obvykle cukr nebo kafr. Nejprve probiha reakce:

Nb,O; + 7C — 2NbC + 5CO



Po vychlazeni se pelety s obsahem karbidu rozemelou na prasek, po
smiseni s dalsim podilem oxidu se opét peletuji. Ve vysokofrekvencni
elektrické peci pfri teploté 2100°C a ve vakuu probiha reakce:
Nb,Os + SNbC — 7Nb + 5CO

Praskovy niob se vyrabi redukci oxidu niobiéného kovovym
horcikem, redukci heptafluoroniobicnanu draselného K,NbF, sodikem,
technicky niob pro legovani oceli (feroniobium) se vyrabi aluminotermickou
redukci smesi oxidu niobi€ného a oxidu zelezitého:

Nb,O; + 5Mg — 2Nb + 5MgO
K,NbF- + 5Na — Nb + 5NaF + 2KF
3Nb,O; + Fe,O; + 12Al — 6Nb + 2Fe + 6Al,0,

Niob je dulezZitou feritotvornou prisadou do legovanych oceli, diky své afinité
k uhliku zabranuje vzniku karbidu chromu v oceli a tim omezuje tvorbu
mezikrystalické koroze. Niobové nerezaveéjici oceli s 0,5 - 1 % Nb jsou
zaruvzdorné a korozivzdorné a zhotovuji se z nich lopatky plynovych turbin a
proudovych motort. Z oceli s obsahem 1 az 4 % Nb se vyrabi tvrdé brity
obrabécich nastroju. Niob je hlavni slozkou slitin po vyrobu
kardiostimulatoru, kostnich implantatu, nebo kontejnerd na radioaktivni
odpad a pro vyrobu chladicich potrubi po jaderné reaktory chlazené
kapalnym sodikem nebo draslikem.



Niob a jeho sloucCeniny nachazi uplatnéni zejmena ve sklarstvi.

V malém mnozstvi se ve formé oxidu niobi€éného Nb,O; pridava ke
skloviné pfi vyrobé nékterych druhu optického skla.

Fluorid niobi€ény NbF: slouzi jako katalyzator rozkladu kovovych hydridu,
vyuzivanych k usklanovani vodiku, velice tvrdy karbid niobu NbC se
pouziva k vyrobé feznych nastroju.

Nitrid niobity NbN slouzi k vyrobé detektoru fotont a infraCerveného
zareni.

Néktere slitiny a slouCeniny niobu se pouzivaji k vyrobé supravodivych
materiall. Mezi supravodiCe patfi napf. slitiny niobu s titanem nebo
zirkoniem. Ze slou€enin maji supravodivé vlastnosti napi. Nb;Sn, Nb;AIl a
Nb,;Ge.



Tantal

= platinove Sedy, znacCne tvrdy, neobycCejné tazny kov. Ma mimoradnou
chemickou odolnost, za normalni teploty reaguje pouze s fluorem, pfi
vysokych teplotach se primo slucCuje i s chlorem a sirou.
Ve sloucCeninach vystupuje tantal témér vyhradné jako peétimocny, ze

sloucenin tantalu v nizSim mocenstvi jsou obvyklé pouze chloridy.
Kompaktni kovovy tantal se nerozpousti v zadné mineralni kyseling,
nereaguje ani s alkalickymi hydroxidy. Pomalu reaguje pouze s kyselinou
fluorovodikovou, produktem reakce tantalu se zredénou HF je komplexni
kyselina heptafluorotantalicna a vodik, s koncentrovanou Kkyselinou
fluorovodikovou tantal reaguje za vzniku komplexni  kyseliny
trihydrogenoktafluorotantaliCneé:

2Ta + 14HF — 2H,[TaF-] + 5H,

2Ta + 16HF — 2Hj[TaFg] + 5H,
Nejlépe se vSak rozpousti ve smési koncentrovanych kyselin fluorovodikové
a dusicné:

3Ta + 21HF + 5SHNO; — 3H,[TaF;] + 5NO + 10H,0



V prirode se tantal nachazi jako ryzi kov a v mineralech tantalit
(Fe,Mn)Ta,O,, kolumbit (Fe,Mn)(Nb,Ta),05 a niobit vzdy v doprovodu
niobu.

Coltan je prumyslovy nazev kolumbitu-tantalitu, matné cerné rudy, ze které
se ziskavaji prvky niob a tantal. Coltan se ve velkych mnozstvich nachazi
v Kongu, kde se odhaduje 80 procent celosvetovych zasob.

K jeho ziskavani jsou v Kongu rdznymi ozbrojenymi skupinami vyuzivani
vesniCane, Cetne deti. Takto vytezeny coltan se Casto ze zemée pasuje.

Pfi rafinaci se z coltanu stava teplotné odolny prasek s vysokou permitivitou.
Tantal z coltanu je dulezitou soucasti pfi vyrobé kondenzatorl, pouzivanych
pfi vyrobé malych elektronickych soucastek, zejména mobilnich telefond,
notebooku a ostatnich elektronickych pfistroju.



Vyroba tantalu a niobu se provadi dvéma zakladnimi zpusoby, obvyklejsi je
hydrometalurgicky postup, ktery spocCiva v louzeni rudného koncentratu
horkou smeési Kkyseliny flourovodikovée a sirové. Méné pouzivany je
pyrometalurgicky postup, ktery se provadi tavenim rudného koncentratu s
hydroxidy alkalickych kovu, sodou nebo potasi.

V prvnim pfipadé pfechazi tantal a niob do roztoku, z nichz krystalizuji

komplexni fluoridy K,TaF; a K,NbF,. V druhém pripadé vznikaji alkalicke
niobiCnany a tantalicnany NasNbO; a Nas;TaO;, ze kterych pusobenim
kyseliny chlorovodikove vznikaji hydratované oxidy Ta,05;xH,O a
Nb,O5-xH,0.
K separaci jednotlivych kovu se v minulosti pouzival de Marignacuv
krystalizaCni postup, ktery vyuzival rozdilné rozpustnosti komplexnich
fluoridu ve vodé, v sou€asnosti se v prumyslovém méritku k oddéleni tantalu
a niobu vyuziva selektivni kapalinova extrakce do organickych rozpoustédel
nebo se k separaci obou kovu vyuziva iontomenicu.

Mensi mnozstvi tantalu se ziskava z odpadnich strusek po vyrobe cinu z
nékterych druhu asijského kasiteritu.



Kovovy tantal se ziskava elektrolyzou taveniny K,TaF,, redukci K,TaF,
sodikem, vakuovou redukci Ta,0O5;'xH,O uhlikem za vysokych teplot nebo
Krollovou metodou redukci chloridu tantalicného horCikem v elektricke peci:
K,TaF, + 5Na — Ta + S5NaF + 2KF
Ta,0; + 5C — 2Ta + 5CO
2TaCl; + 5Mg — 2Ta + 5MgCl,

Tantal se pouziva k vyrobé elektrickych kondenzatoru, chirurgickych nastroju
a vlaken elektronek. V nekterych pfipadech tantal nahrazuje platinu. Slitiny
legované tantalem se pouzivaji ke konstrukci tepelneé a chemicky
namahanych zarizeni pro petrochemii, sprfadaci trysky, plynové turbiny,
jadernou energetiku a metalurgii kovl vzacnych zemin.

Smésny karbid TaC-ZrC ma nejvyssi teplotu tani ze vSech doposud
znamych latek ( pres 4000 °C).

Oxid tantalicny Ta,O; se pouZziva jako prisada pro zvysSeni indexu lomu pfi
vyrobé optickeho skla.

Tantalicnan lithny LiTaO; ma piezoelektrické vlastnosti a slouzi se ke
konstrukci elektromechanickych filtrd s povrchovou akustickou vinou (SAW
filtr), které se pouZzivaji v elektrotechnice a slouzi k vyrobé senzoru
termokamer.



Smeésné karbidy TaNbC, WTiTaC a WTiTaNbC se pouzivaji na vyrobu
feznych nastroju a k povrchové upravé zubu rypadel a pracovnich ploch
prumyslovych mlynu a drtica.

Fluorid tantalicny TaF; a chlorid tantalicny TaCl; katalyzuji alkylaCni
reakce.

Borid Ta;B, je extrémné tvrdy (Vickers 30 GPa) a odolny oxidaci
a mineralnim kyselinam do teploty 700°C, pouziva se pro povrchvou upravu
tepelné a chemicky namahanych dilu. Intermetalickd slou€enina tantalu a
hliniku TaAl; slouzi k povrchové uprave zrcadel pracujicich v IR oboru
spektra.

Stale popularngjsi je vyuziti tantalu v klenotnictvi, specialni vyuziti nachazi
tantal pfi konstrukci plastu protipancérové munice.



Titan

= kov oceloveho vzhledu, velmi tvrdy a kfehky. Na vzduchu je titan staly, s
fluorem reaguje pfi 150°C za vzniku fluoridu titaniCitého TiF,, s chlorem
reaguje za vzniku chloridu titaniCitého TiCl, az pfi teploté 300°C, s ostatnimi
nekovy se sluCuje az za mnohem vysSich teplot. Ma zna¢nou afinitu k uhliku
a kfemiku a snadno se slucuje na karbid TiC a silicid TiSi,, s dusikem reaguje
za vzniku nitridu TiN. Dobfe rozpustny je v kyseliné fluorovodikové HF za
vzniku komplexni kyseliny hexafluorotitanicité:

Ti + 6HF — H,[TiFg] + 2H,
Pomalu reaguje se zifedénymi horkymi roztoky HCI a HBr za vzniku typicky
svétlefialové zbarveného komplexu hexaaquatitanitého [Ti(H,O)g]**.

S kyselinou sirovou titan reaguje za vzniku komplexni kyseliny
trisulfatotitanicite:

Ti + 5H,S0, — H,[Ti(SO,);] + 2S0, + 4H,0
S kyslikem tvofi oxid titanity Ti,O4 a titaniCity TiO,. Hydroxid titanity Ti(OH), je
slaba zasada a reaguje s kyselinami za vzniku titanité soli:
2Ti(OH)4 + 3H,S0O, — Ti,(SO,); + 6H,0
Naproti tomu hydroxid titaniCity Ti(OH), je vyrazné amfoterni, s hydroxidy
alkalickych kovu reaguje za vzniku alkalickych hexahydroxytitaniCitanu:
Ti(OH), + 2NaOH — Na,[Ti(OH)g].



Naproti tomu hydroxid titaniCity Ti(OH), je vyrazne amfoterni, s hydroxidy
alkalickych kovu reaguje za vzniku alkalickych hexahydroxytitani€itanu:
Ti(OH), + 2NaOH — Na,[Ti(OH)g]
S kyselinami reaguje za vzniku soli titanylu, s nadbytkem kyseliny tvori
komplexni kyselinu disulfatotitanylu nebo kyselinu trisulfatotitaniCitou:
Ti(OH), + H,SO, — TIOSO, + 3H,0

Ti(OH), + 2H,S0, — H,[TIO(SO,),] + 2H,0

Ti(OH), + 3H,S0, — H,[Ti(SO,),] + 4H,0
Patfi mezi neuslechtilé kovy a snadno vytésnuje uslechtilé kovy z jejich soli.
Titan ma znacny sklon k tvorbé komplexnich slouCenin, ve kterych vystupuje
obvykle s koordinacnim Cislem 6, méné Casto 4. Ve slouCeninach se titan
vyskytuje nejCasteji jako Ctyrmocny, sloucCeniny trojmocného titanu jsou
podstatné méne rozsirene, slouCenin dvoumocného titanu existuje pouze
nekolik, napr. oxid titanaty TiO a nestabilni halogenidy TiCl,, TiBr,, Til,.
SloucCeniny titanu v oxidacCnich stavech +Il a +lll byvaji obvykle zbarvené
fialové Ci zelené, sloucCeniny ctyfmocného titanu jsou vétSinou bilé Ci
bezbarvé. Komplexni slou€eniny mivaji ruzna zbarveni.
V pfirodé se titan vyskytuje znacné rozptylen, byva obsazen témer v kazde

A oD el

rutil (anatas, brookit) TiO,, perovskit CaTiO; a titanit CaTiSiO;.



Pramyslova vyroba titanu se provadi pomeérné slozitym, znaéné energeticky
narocnym procesem z chloridu TiCl, redukci roztavenym horcikem nebo
sodikem (Krolluv proces vyroby titanu) nebo aluminotermicky. Chlorid
titaniCity potfebny pro Krolluv proces se pfipravuje chloraci rutilu nebo
iImenitu.

Pokud je surovinou rutil TiO,, je postup jednoduchy, ruda se smisi s uhlim
v pomeéru 3:1, briketuje se a poté kalcinuje v redukCni atmosfére pfi teploté
700°C. Vlastni chlorace se provadi v elektricky vytapené sachtoveé peci pfi
teploté 800-1200°C, prubéh chlorace znazornuji rovnice:

TiO, + 2Cl, + 2C — TiCl, + 2CO
TiO, + 4Cl, + 2C — TiCl, + 2COCl,
Chlorid titaniCity vznika v parach a poté kondenzuje jako nazloutla kapalina.
Pred vlastnim Krollovym procesem se chemicky Cisti a destiluje.

Jestlize se pouzije iimenit FeTiO5, musi se nejprve provést jeho selektivni
redukce v obloukové peci na surové zelezo, titan tvofi snadno
chlorovatelny karbid, ktery prejde do strusky. Pokud se redukce ilmenitu
provadi za pridavku vzduchu nebo amoniaku, prechazi titan do snadno
chlorovatelného nitridu. Prabéh redukce ilmenitu zachycuiji rovnice:

FeTiO; +4C — TiC + Fe + 3CO
2FeTiO; + 6C + N, — 2TiN + 2Fe + 6CO



Chlorace karbidu a nitridu vzniklych redukci ilmenitu potom probiha podle
rovnic:

TiC + 2Cl, + 20, — TiCl, + CO

TiN + 2Cl, + 72 O, — TiCl, + NO
Krollv proces probiha pfi teplotach 850 - 900 °C v Zeleznych nadobach v
ochranné atmosfére helia nebo argonu. Prubéh redukce chloridu titanicitého
hofCikem vyjadruje rovnice:

TiCl, + 2Mg — Ti + 2MgCl,

Produktem je houbovity titan, ktery se usazuje na sténach kelimku.
Nezreagovany horCik a vznikly chlorid horeCnaty se odstrani promyvanim
kyselinou chlorovodikovou nebo vakuovou destilaci. Titanova houba se slisuje
do tvaru elektrody, ktera se pretavuje v elektrické obloukové peci na
kompaktni kov.

Modifikaci puvodniho Krollova postupu je Maddexuv-Eastwoodliv postup,
ktery spocCiva v redukci plynného chloridu titaniCitého kapalnym horCikem za
zvySeneho tlaku. Produktem je suspenze kovového titanu v taveniné chloridu
horeCnatého. Suspenze z redukCni pece kontinualné odtéka do elektrické
pece, kde dojde k odpareni nezreagovaneho horCiku a chloridu hofeCnatého.
Pro nékteré ucCely se pouziva slitina titanu se zelezem - ferotitan. Ferotitan se
vyrabi redukci rutilu a zelezné rudy uhlim.



Ve stadiu poloprovoznich zkousek je velice perspektivni a levna vyroba
titanu elektrolytickou redukci. Tento postup je po svém objeviteli prof. Frayovi
pojmenovan jako Fraylv proces vyroby titanu (FFC proces). Elektrolyzuji
se pelety TiO,, elektrolytem je tavenina CaCl,, katoda i anoda jsou z grafitu.
Pracuje se s napetim 2,8-3,2 V za teploty 950-1000°C v inertni atmosfére.
Redukcnim Cinidlem je vapnik vznikajici na katodé. Elektrokalciotermicka
redukce oxidu titaniCiteho probiha v nékolika stupnich, pri kterych jako
meziprodukty postupné vznikaji oxidy Ti;Og, Ti,O5 a TiO.

Elektrolyzér pro elektrolytickou redukci tvori sklonéna lezata nadoba.
Grafitova anoda tvori viko a katoda dno elektrolyzéru. Do Sikmé mezery mezi
elektrodami se kontinualné davkuji valcovité pelety TiO, o pruméru 5-10 mm
misté nadoby se hromadi pelety vyredukovaneého titanu, které se
mechanickym dopravnikem nepretrzite odstranuiji.

Vyhodou FFC procesu je zejména rychlost a jednoduchost celého postupu.
Stejnym zpusobem se pokusné podafilo vyredukovat pfislusné kovy i z
Cr,03, Nb,O;, ZrO,, Ta,05;, WO,, CeO,. FFC procesem se také se podarilo
pripravit nekolik zajimavych intermetalickych slouCenin, napr. TiNi, TiAl;,
Ni;Al, TiNDb, Ti;Al,V, Ni,MnGa.



Byly vyvinuty i dalsi alternativni technologie vyroby titanu, napr. redukce
chloridu titaniCitého vodikem, termicky vakuovy rozklad chloridu titanitého
TiCl; na prvky, tavna elektrolyza K,[TiFg] nebo redukce TiO, hydridem
vapenatym.

Titan se pouziva zejména jako prisada do specialnich slitin. Pridavek titanu
podstatnym zpusobem ovliviiuje jejich mechanické vlastnosti. Slitiny titanu
nalézaji rozsahlé vyuziti jako konstrukCni material zejména ve zbrojni vyrobé
nebo v chemickém prumyslu. Spole¢né s borem je dulezitou legurou
hlinikovych slitin, do kterych se pridava pro zjemneni struktury.

Ze sloucenin titanu ma nejvetsi vyuziti oxid titaniCity TiO,, ktery se pod

nazvem titanova béloba pouziva jako vydatny bily pigment v rade aplikaci.
Pod oznacenim E 171 se pouziva jako potravinarské barvivo k barveni

zvykacCek, mléka, zelé, dzemu a krmiv pro zvirata. DalSi vyuziti naléza jako
kalivo pfi pripravé keramickych glazur.
Vyroba titanové béloby se muze provadét spalovanim cistého chloridu
titaniCiteho v proudu kysliku pfi teplotach 900-1400°C nebo rozkladem
ilmenitu pomoci kyseliny sirové a naslednou hydrolyzou vzniklého sulfatu
titanylu.



Rozklad ilmenitu kyselinou sirovou a hydrolyzu titanylsulfatu popisuji rovnice:
FeTiO; + 2H,50, — (TiO)SO, + FeSO, + 2H,0

Chlorid titanicity TiCl, se pouziva v pyrotechnice jako napln dymovnic - pfi
styku se vzdusnou vlhkosti snadno hydrolyzuje za vzniku bilého dymu TiO, a
HCI. Ve smési s organokovovou slou€eninou hliniku triethylaluminium
(C,H;);Al se jako Zieglertuv-Nattuv katalyzator pouziva k iontové katalyze
beztlaké polymerace alkend.

Velmi tvrdy nitrid titanu TiN, a diborid titanu TiB, se pouzivaji jako brusivo
a k povrchové upravé bfitu obrabécich nastroju.

polypropylenu, hexafluorotitanicitan sodny Na,[TiF,] slouzi jako mofridlo pfi
barveni tkanin,

siran titanity Ti,(SO,); se pouziva jako analytické Cinidlo pro stanoveni latek
oxidacni povahy - titanometrie.

Karbid titanu TiC slouzi k vyrobé Zaruvzdorné keramiky.

Disulfid TiS, se pouziva k vyrobé katod do nékterych typu lithiovych bateriii,
disilicid TiSi, slouzi k vyrobé polovodicu.

Ti
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Titanocen je silné oxidovadlo.



Fotokatalyza

je proces chemického rozkladu latek za pritomnosti fotokatalyzatoru a
svetelného zareni. Principialné vychazi z fotolyzy, prirozeného rozkladu
nékterych latek pusobenim svétla, urychlené pfitomnosti fotokatalyzatoru.
Primarneé vznikly volny par elektron-dira a hydroxylové radikaly sekundarné
vznikajici kontaktem excitované molekuly fotokatalyzatoru a vodni pary
rozkladaji pritomné organické a anorganickeé substance.

Mezi latky rozlozitelné fotokatalyzou patri napf. oxidy dusiku (NO,), oxidy
siry (SO,), oxid uhelnaty (CO), ozon (O,), Cpavek (NH;), sirovodik (H,S),
chlorované uhlovodiky (napr. CH,CI,, CHCI,;, CCl,, C,HCI;, C,Cl,), dioxiny,
chlorbenzen, chlorfenol, jednoduché uhlovodiky (napr. CH;OH, C,H;OH,
CH;COOH, CH,, C,H,, C;Hg, C,H,, C;H;), aromatické uhlovodiky (benzen,
fenol, toluen, etylbenzen, o-xylen), pesticidy (Tradimefon, Primicarb,
Asulam, Diazinon, MPMC, atrazin) a také bakterie, viry, houby nebo Castice
mikroprachu. KonecCnym produktem pak byvaji bézné a stabilni sloucCeniny.

NejCastéji je jako katalyzator pouzivan nanokrystalicky oxid titanicity TiO,
(pouze ve formé anatasu), ktery je aktivovan UV-A zarenim.




Zirkonium

= znam ve dvou formach. Lesklé kovové zirkonium a cCerné praskove
zirkonium, které je pyroforni. Jsou znamy dve krystalografické modifikace,
Sesterecné a-Zr prechazi pri 867°C na kubickeé [3-Zr.

Zirkonium je odolné vuci vodeé i alkalickym hydroxidam. Dobfe se rozpousti
ve zfedéné i koncentrované kyseliné fluorovodikoveé a luCavce kralovske:
Zr + 4HF + H,0 — H,[ZrOF,] + 2H,
Zr + 6HF — H,[ZrF;] + 2H,
3Zr + 6HCI + 4HNO,4 — [Zr;Cl;(OH)s]Cl; + 4NO + 2H,0
Reakce zirkonia s koncentrovanou kyselinou sirovou probiha zvolna:
Zr + 4H,50, — H,[Zr(S0O,),0] + 250, + 3H,0
Pri teplote nad 300°C reaguje s vodni parou za vzniku oxidu zirkonicitého
ZrO, a malého mnozstvi hydridu ZrH,. S dusikem reaguje az pri teploté
800°C za vzniku zlutého nitridu ZrN. Se sirou se pfimo slucCuje az za teplot
300-650°C. S halogeny reaguje praskové zirkonium pfi teploté od 300°C za
vzniku halogenidu typu ZrX,.

Ve slouCeninach vystupuje zirkonium témeér vyhradne jako Ctyfmocne, ze
slouCenin trojmocného zirkonia je znam chlorid zirkonity ZrCl; a bromid
zirkonity ZrBr;, ze sloucenin dvoumocneho zikonia je znam chlorid zirkonaty
ZrCl, a oxid zirkonaty ZrO.



Praskové zirkonium ma schopnost pohlcovat velké mnozstvi vodiku a tvofi s
nim hydridy ZrH, ZrH, a ZrH,.

Chemickeé i fyzikalni vlastnosti zirkonia i vSech jeho sloucCenin jsou témér
naprosto identické s vlastnostmi hafnia.

V pfirodé se zirkonium naléza vzdy v doprovodu hafnia v ruznych
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nerosty zirkonia jsou zirkon ZrSiO, a baddeleyit ZrO.,.

Vyroba zirkonia se provadi podobné jako vyroba titanu redukci chloridu
zirkoni€itého ZrCl, roztavenym hofCikem - Krolluv proces vyroby kovu.
Chlorid zirkoniCity potfebny pro Krolluv proces se z baddeleitu ZrO,
pripravuje primou chloraci briket rudy slisovanych s uhlim v Ssachtové peci
vyhrivané z vnéjsku na teplotu 900°C. Chlorace baddeleitu probiha ve dvou
stupnich a je znazornéna rovnicemi:
ZrO, + 2Cl, + 2C — ZrCl, + 2CO

ZrO, + 4Cl, + 2C — ZrCl, + 2COCl,
Pokud je jako surovina pouzit koncentrat ziskany ze zirkonu ZrSiO,, provadi
se nejprve jeho redukce koksem v obloukové peci pri teploté nad 1000°C,
kiemik vytéka ve formé kfemicitého uletu a zirkonium prechazi do snadno
chlorovatelného nitridu. Chlorace nitridu je snadna a provadi se oddélené
v chloracnim reaktoru jiz za teploty okolo 400°C.



Pred redukci se chlorid zirkonicCity rafinuje sublimaci, pfi ni dojde k separaci
chloridu hafnicCitého HfCl,, ktery se oddelené zpracovava na kovove
hafnium. Vlastni redukce chloridu zirkoniCitého se provadi roztavenym
horCikem pri teploté 800°C v atmosfére argonu nebo helia. Nezreagovany
horCik a vznikly chlorid hofeCnaty se oddéli vakuovou sublimaci pfi teploté
nad 825°C nebo promyvanim kyselinou chlorovodikovou.

Produktem redukce je houbovité zirkonium, které se do podoby
kompaktnino kovu prevadi slisovanim do tvaru elektrody a naslednym
pfetavenim v elektrické obloukové peci. Prabéh redukce chloridu
zirkonicitého horCikem znazornuje rovnice:

ZrCl, + 2Mg — Zr + 2MgCl,

Praskové zirkonium se také vyrabi redukci hexafluorozirkonic€itanu
draselného K,ZrF; sodikem nebo draslikem pri teploté 800°C v inertni
atmosfére. Prubéh redukce hexafluorozirkoniCitanu alkalickymi kovy
vyjadruji rovnice:

K, ZrFs + 4Na — Zr + 2KF + 4NaF
K, ZrFg + 4K — Zr + 6KF
Po redukci se fluoridy od zirkonia odstrani promyvanim zfedénou kyselinou
chlorovodikovou.



Velmi Cisté zirkonium pro specialni ucely se ziskava rafinaci Van Arkelovou
a De Boerovou metodou, ktera se zaklada na tepelném rozkladu jodidu
zirkoniCitého Zrl, na zhaveném zirkoniovém vlakné pri teplotach okolo
1300°C. Timto zpusobem se ziskava kujné a tazné zirkonium, které je
mozno tvaret i za studena. Pokusna vyroba zirkonia se provadi Frayovym
procesem, ktery je blize popsan pfi vyrobé titanu.

Praktickeé vyuziti zirkonia a jeho sloucCenin je pomérné znacne.

Kovove zirkonium se pouziva zejmeéna pro vyrobu tézkotavitelnych slitin
(tryskove motory, lopatky plynovych turbin, pancérovani vojenske techniky) a
supravodivych magnetu. Zirkonium velmi malo absorbuje volné neutrony,
pouziva se proto k vyrobé ochrannych potahu palivovych élankd vodou
chlazenych jadernych reaktoru.

Slitiny zirkonia s nazvem Zircaloy jsou nezbytnym materialem pro
konstrukce jadernych zarizeni.

Pyrofornich vlastnosti praskoveho zirkonia ve smési s dusiChanem
zirkoniCitym Zr(NO,), se vyuziva pri vyrobé zapalné munice. Zirkonium i
nékteré jeho slouCeniny se pouzivaji jako katalyzatory rady
hydrogenacnich, aminacCnich, izomeracnich a oxidacCnich reakci. Zirkoniem
legované wolframoveé elektrody se pouzivaji ke svarovani slitin hliniku
stfidavym proudem.
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pouziva jako bily pigment, zaruvzdorny material, jako kontrastni latka v
rentgenologii, k vyrobé biokeramiky a je soucasti keramickych glazur
(glazura ultrox obsahuje 65 % ZrO,, glazura zirkopax az 67 %).

Velmi tvrdy karbid zirkonia ZrC se pouziva jako brusny material. Jesté vyssi
tvrdost nez karbid vykazuje borid ZrB,, a silicid ZrSi,.

Dusicnan zirkonylu ZrO(NO;), a chlorid zirkonylu ZrOCIl, se pouzivaji
v analytické chemii k odstranovani kyseliny fosforecné.

Fluorid zirkonicity ZrF, se vyuziva ke katalyze rozkladu hydridu hofcCiku,
které se slouzi jako zasobniky vodiku.



Hafnium

= velmi leskly, kujny a tazny kov. Praskové hafnium je pyroforni. Ve
slouCeninach vystupuje hafnium témér vzdy jako cCtyfmocné, redukce na
trojmocné nebo dvoumocné hafnium je znacné obtizna. Ze sloucenin dvou
a trojmocného hafnia byly pfipraveny pouze cCerny bromid hafnaty HfBr,
a modry bromid hafnity HfBr;.
Pri teploté pres 700°C reaguje s vodikem za vzniku hydridu HfH, ge.
Hafnium je dobfe rozpustné v koncentrované i zfedéné Kkyseliné
fluorovodikové:
Hf + 6HF — H,[HfF;] + 2H,
Hf + 4HF + H,0 — H,[HfOF,] + 2H,
Reakce hafnia s koncentrovanou kyselinou sirovou a lu€avkou kralovskou
probihaji zvolna:
Hf + 4H,S0O, — H,[Hf(SO,),0] + 2S0, + 3H,0
3Hf + 6HCI + 4HNO,; — [Hf;Cl;(OH)g]Cl; + 4NO + 2H,0

Pri teploté nad 300°C reaguje s vodni parou za vzniku oxidu hafni€itého HfO,
a malého mnozstvi hydridu HfH,.

Chemické i fyzikalni vlastnosti hafnia i vSech jeho slouCenin se zcela
podobaji vlastnostem zirkonia a jeho sloucCenin. Vzajemna podobnost dvojice
hafnium - zirkonium je nejvétsi v celé periodické soustaveé.



V prirode se hafnium naléza vzdy v pfitomnosti zirkonia. Jediny znamy
samostatny mineral hafnia je vzacny nerost hafnon HfSiO,, vétSina hafnia se
vyskytuje jako izomorfni pfimés v nerostech zirkonia, napr. v zirkonu ZrSiO,,
allendeitu Sc,Zr;0,, nebo lakargitu CaZrO,.

Vyroba hafnia se provadéla rekrystalizaci podvojnych fluoridd ziskanych z
odpadnich produktu po rafinaci zirkonia. V soucasnosti se hafnium oddéluje
selektivni extrakci nebo pomoci iontoménicu. Prumyslova vyroba hafnia se
nejCasteji provadi Krollovou metodou:
HfO, + 2Cl, + 2C — HfCI, + 2CO
HfCl, + 2Mg — Hf + 2MgCl,

Laboratorni priprava Cistého kovového hafnia se provadi tepelnym rozkladem
jodidu hafnicitého Hfl, pomoci rozzhaveného wolframového vilakna.

Hafnium se vyznacuje velmi silnou absorpci termickych neutronu a pouziva
se k vyrobé regulacnich ty¢i do jadernych reaktort ponorek.

Slitiny hafnia s titanem, tantalem a niobem se vyuzivaji ke konstrukci
tepelné namahanych soucasti proudovych a raketovych motoru. Hafnium se
pouziva k vyrobé elektrod pro svarovani mekké oceli v ochranné atmosfére
argonu nebo oxidu uhliCitého.



Oxid hafniCity HfO, se pouziva k vyrobé zaruvzdorného skla a spolecné
s HfSION a HfSiO k vyrobé pokroCilych pocitaCovych Cipu, kde slouzi jako
dielektrikum.

Karbid hafnia HfC ma teplotu tani 3890°C a spolecné s nitridem hafnia se
pouziva ke konstrukci tepelné namahanych trysek plazmovych horaku a
proudovych motoru.

Fluorid hafnicity je slozkou specialnich skel pro vyrobu optickych vlaken a
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Metastabilni izotop '78Hf byl v letech 1998-2004 objektem vojenského
vyzkumu jako perspektivni material pro konstrukci jadernych zbrani nové
generace.



Skandium

je tazny, bily, neusSlechtily kov s charakteristickym Zzlutym nadechem.
Vyskytuje se ve dvou alotropickych modifikacich, hexagonalni a-Sc prechazi
pri teploté 1335°C na kubické 3-Sc.

Skadium je znacCné reaktivni prvek. Vysoka reaktivita je zpusobena
nestabilni elektronovou konfiguraci, skandium je prvnim prvkem 4. periody,
ktery ma obsazen orbital d a velice ochotné tedy uvolnuje 3 elektrony za
tvorby bezbarvého, diamagnetického kationu Sc3*. S vodou reaguje za
vzniku oxidu skanditého. Pfi zahfati na teplotu 200°C hori na vzduchu za
vzniku oxidu Sc,03, s chlorem se primo slucuje na chlorid ScCl; pri teploté
400°C, s dusikem reaguje za vzniku nitridu ScN az za teplot okolo 800°C.
Skandium velmi ochotné reaguje jiz za teploty okolo 100°C s oxidem
dusiCitym za vzniku dusicnanu skanditého Sc(NO;)s.

Dobfe se rozpousti v beéznych mineralnich i nékterych organickych
kyselinach za vzniku skandité soli a vyvoje vodiku. Skadité soli silnych
kyselin byvaji velmi dobfe rozpustné ve vodé, soli slabych kyselin jsou
Spatné rozpustné. Reakce s velmi zfedénou kyselinou dusi¢nou probiha bez
vzniku vodiku:

85S¢ + 30HNO; — 8Sc(NO;); + 3NH,NO; + 9H,0



Ve sloucCeninach, kterych tvori celou radu, vystupuje skandium témeér
vyhradné v oxida¢nim stavu +lll jako kation skandity Sc3*, za urcitych
podminek tvofi také skanditany [ScO,]- nebo diskanditany [Sc,0,]>. VétSina
rozpustnych sloucCenin skandia snadno podleha hydrolyze. SloucCeniny
skandia v jinych oxidacCnich stavech jsou vzacné a nemaiji zvlastni prakticky
vyznam, v oX. stavu | se vyskytuje ve forme chloridu skandného ScCl, v ox.
stavu Il se vyskytuje ve formé sulfidu skandnatého ScS.

Diky malému iontovému poloméru ma ze vSech prvku Ill.B skupiny
nejsilngjSi sklon k tvorbé komplexnich slouCenin, ve kterych se vyskytuje
s koordinacnim Cislem 6, bézné jsou napf. hexafluoroskanditany [ScFg]*
nebo hexahydroxoskanditany [Sc(OH)g]*.

Vlastnosti vétSiny slouCenin skandia se podobaji vlasthostem sloucenin
lanthanu, nekteré sloucCeniny skandia se vsSak svym chovanim vice blizi
vlastnostem sloucenin vapniku nebo hliniku.

Od ostatnich kovu skupiny |lI.B se skandium odliSuje nékolika vlastnostmi.
Hydroxid skandity Sc(OH); vykazuje amfoterni vlastnosti, na rozdil od
hydroxidu ostatnich prvku téze skupiny, které jsou alkalické. Termickym
rozkladem hydratovaného chloridu skanditého vznika oxid skandity,
termickym rozkladem chloridi dalSich kovu téZe skupiny vznikaji oxid-
chloridy typu MOCI.



S nekterymi nekovy tvori skandium vedle béznych valencnich sloucCenin také
slouCeniny nestechiometrického slozeni, napr. s kfemikem tvorfi skandium
silicid ScSi,, ktery se vice podoba intermetalickym slouceninam. Také s
chlorem tvori radu sloucenin nestechiometrického slozeni, napr. Sc,Cl,, nebo
Sc:Clg. S vyjimkou vanadu, chromu, hafnia a tantalu se skandium pfimo
sluCuje se vSemi ostatnimi kovy za vzniku intermetalickych slouCenin
rozmanitého slozeni.

V prirodé se skandium vyskytuje velmi vzacné v monazitovych piscich,
vétSinou v doprovodu lanthanu a yttria.

Vyroba skandia se provadi elektrolyzou taveniny ScCl;. Chlorid skandity,

nutny pro elektrolyzu, se pripravuje chloraci oxidu skaditého pomoci smési

Cl, a S,Cl, pri teploté 800°C nebo Castéji pusobenim CCl, pfi teploté 750°C:
25¢,0, + 3CCIl, — 4ScCl; + 3CO,

V minulosti se pouzivala i pfima chlorace pusobenim plynného chloru na

smes oxidu skanditého a koksu. Reakce probihala pfi teplotach nad 1200°C:
Sc,04 + 3C + 3Cl, — 2ScCl; + 3CO

Praktické vyuziti skandia je doposud velmi omezené. Skandium se pouziva
jako mikrolegovaci pfisada do vysoce pevnych a lehkych slitin pro uzce
specializované (vojenské, kosmicke) ucely.



Slitiny legované skandiem se vyznacuji nizkou hustotou, dobrou svaritelnosti
a definovanymi pevnostnimi i unavovymi vlastnostmi. Obvyklymi typy slitin
jsou Al-Li-Sc, Al-Mg-Sc nebo Al-Zr-Sc. Nejvétsi podil skandia ve forme lehkeé
slitiny byl pouzit pri konstrukci sovétskeé stihacky MIG-29. V civilnim letectvi
byly slitiny legované skandiem vyuzity pri konstrukci letounu Airbus A-350.

SloucCeniny skandia se vyuzivaji k vyrobeé specialnich skel a zaruvzdornych
materialu.

Jodid skandity Scl; se pridava do rtutovych vybojek pro upravu barvy jejich
svetla.

Siran skandity Sc,(SO,); se pouziva jako mofridlo na osivo kukurice
a hrachu.

Karbid Sc,;C,4, ktery se vyznacCuje mimoradnou tvrdosti (56 GPa), ktera ho
radi na treti misto mezi nejtvrdsi materialy, hned za diamant a kubicky nitrid
boru. Karbid skandia velmi snadno hydrolyzuje za vzniku vodiku a allylenu
(propin), coz jeho praktické vyuziti znacne komplikuje.

Borid skandia ScB,, vykazuje negativni hodnotu tepelné roztaznosti, pfi
zahrivani se tedy jeho objem zmensuje.

Radioaktivni izotop 46Sc (T,, = 83 dni) se pouziva jako znackovaci latka pfi
sledovani petrochemickych a metalurgickych procesu.



Yttrium

= stribfité bily, mékky a kujny kov. Existuji dve krystalické modifikace,

SesterecCné a-Y prechazi pfri teploté 1480°C na kubické [3-Y.
Kompaktni kovové yttrium je na vzduchu stalé, dobfe se rozpousti ve
zfedénych mineralnich kyselinach, kyseliné octové a Stavelové za vzniku
yttrité soli a vyvoje vodiku:
2Y + 6HCIl — 2YCl; + 3H,
Reakce yttria se zfedenou kyselinou dusicnou probiha bez vyvoje vodiku:
8Y + 30HNO; — 8Y(NO;); + 3NH,NO; + 9H,0
S vodou reaguije jiz za laboratorni teploty za vzniku hydroxidu yttritého:
2Y + 6H,0 — 2Y(OH); + 3H,

Pri zahrati na teplotu 470°C na vzduchu hofi Cervenym plamenem,
v atmosfére chloru se vzniti jiz pri teploté 200°C za vzniku chloridu yttritého
YCl;. Pri teplote okolo 700°C reaguje s dusikem za vzniku nitridu YN, s
amoniakem reaguje za vzniku nitridu jiz pri teplote 450°C. Praskové yttrium
velmi rychle podléha samovolneé oxidaci a ochotné reaguje i s oxidy dusiku za
vzniku dusicnanu yttrittho Y(NO,);. Za vysoke teploty se primo sluCuje s
borem za vzniku velké rady boridu, napf. YB,, YB, nebo YBy, existuji i boridy
yttria YB,5 nebo YBg;.



Chemické vlastnosti yttria i jeho slouCenin se nejvice podobaji vlastnostem
lanthanu a jeho sloucCenin. Ve slouCeninach vystupuje v oxidacnim stupni lll
jako bezbarvy kation Y3*. S nékterymi nekovy tvofi yttrium také slouceniny
nestechiometrické povahy, napf. silicid YSi,, s uhlikem tvori acetylid YC, ve
kterém vystupuje jako formalné dvoumocné.

Kovove yttrium a jeho nékteré sloucCeniny vykazuji supravodivé vlastnosti
jiz pfi relativneé vysokych teplotach. Yttrium je supravodic I. typu.

V prfirodé se yttrium naléza velmi vzacné a pouze ve formé svych
sloucCenin, Casto v doprovodu skandia, lanthanu, ceru a dalSich, zejména
tézSich lanthanoidu. Relativné vysoky obsah yttria byl zjiStén v horninach na
Mesici.

Vyroba yttria se provadi louzenim lanthanoidovych rud smési mineralnich
kyselin s naslednou separaci yttria pomoci chromatografickeé iontove
vymeény. Pusobenim kyseliny stavelové vznikaji stavelany, jejich oxidacnim
prazenim vznikne oxid yttrity Y,O,, ktery se pusobenim kyseliny
fluorovodikove prevede na fluorid yttrity YF;, ze kterého se kovové houbovité
yttrium vyredukuje v elektrické peci vapnikem nebo draslikem:
2YF, + 3Ca — 2Y + 3CaF,
YF; + 3K — Y + 3KF



Praktické vyuziti naléza ytrium dopované europiem nebo terbiem jako
soucast Cervenych luminofortu barevnych obrazovek. V metalurgii se yttrium
pouziva jako slozka kujneé litiny a lehkych slitin, pridavek yttria podstatnym
zpusobem zvySuje pevnost slitin hliniku a hof€iku a jako deoxidacni Cinidlo
pfi vyrobé titanu, vanadu a dalSich nezeleznych kovu. Pouziva se jako
legujici prisada pro zjemneéni struktury slitin chromu, molybdenu a zirkonia.
Kovove yttrium i nékteré jeho slouCeniny se pouzivaji jako katalyzatory pfri
polymeraci ethylenu.

Oxid yttrity je soucasti elektrolytt ve vysokoteplotnich kysliko-
uhlovodikovych palivovych cClancich MCFC (Molten Carbonate Fuel Cell)
nebo SOFC (Solid Oxide Fuel Cell). Oxid Y,0O, se pouziva ve sklarstvi pro
upravu bodu tani a soucCinitele tepelné roztaznosti skla a k vyrobé
supravodi¢u YBCO (yttrium, baryum, oxid médnaty).

Oxidy Y,;Fe;O,, a Y;Al;0,, se jako umélé granaty pouzivaly jako levna
nahrada diamantu, diky své schopnosti ucinné pohlcovat nékteré slozky
mikrovinného zarfeni se dnes pouzivaji ke konstrukci ochrannych krytu
radaru.

Fluorid yttrity YF; se pouziva pro povrchovou upravu keramiky.
Vanadi€nan yttrity YVO, slouzi k vyrobé polarizacnich hranolu a vyuziva se
jako luminofor ve vysokotlakych rtutovych vybojkach.



Wolframan draselno-yttrity KY(WO,), dopovany ytterbiem se pouziva ke
konstrukci zesilovacu femtosekundovych pulsnich laseru.

Radioaktivni izotop °°Y se vyuziva jako zafi¢ v mediciné.



