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Titan

= kov ocelového vzhledu, velmi tvrdy a kifehky. Na vzduchu je titan staly, s
fluorem reaguje pri 150°C za vzniku fluoridu titanicitého TiF,, s chlorem
reaguje za vzniku chloridu titanicitého TiCl, az pri teploté 300°C, s ostatnimi
nekovy se sluCuje az za mnohem vyssich teplot. Ma znacnou afinitu k uhliku
a kfemiku a snadno se slucCuje na karbid TiC a silicid TiSi,, s dusikem reaguje
za vzniku nitridu TiN. Dobre rozpustny je v kyseline fluorovodikovée HF za
vzniku komplexni kyseliny hexafluorotitanicité:

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

S Kkyselinou sirovou titan reaguje za vzniku komplexni Kkyseliny
trisulfatotitanicite:

Ti + 5H,S0, — H,[Ti(SO,),;] + 250, + 4H,0
S kyslikem tvori oxid titanity Ti,O4 a titaniCity TiO,. Hydroxid titanity Ti(OH), je
slaba zasada a reaguje s kyselinami za vzniku titanité soli:
2Ti(OH); + 3H,S0, — 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);].




S kyselinami reaguje za vzniku soli _titanylu, s nadbytkem kyseliny tvofi
komplexni kyselinu disulfatotitanylu nebo kyselinu trisulfatotitaniCitou:
Ti(OH), + H,S0O, — TIOSO, + 3H,0
Ti(OH), + 2H,S0, — H,[TiIO(S0O,),] + 2H,0
Ti(OH), + 3H,S0, — H,[Ti(SO,),] + 4H,0

Patri mezi neuslechtilé kovy a snadno vytesnuje uslechtilé kovy z jejich soli.
Titan ma znacny sklon k tvorbé komplexnich slouCenin, ve kterych vystupuje
obvykle s koordinacnim Cislem 6, méne casto 4. Ve slouCeninach se titan
vyskytuje nejCastéji jako €tyrmocny, slouCeniny trojmocného titanu jsou
podstatné méne rozsSifené, slouCenin dvoumocného titanu existuje pouze
nekolik, napr. oxid titanaty TiO a nestabilni halogenidy TiCl,, TiBr,, Til,.
Slouc€eniny titanu v oxidaCnich stavech +Il a +Ill byvaji obvykle zbarvené
fialové Ci zelené, slouCeniny Ctyfrmocneého titanu jsou vétSinou bilé Ci
bezbarvé. Komplexni slou€eniny mivaji rizna zbarveni.

V prirodé se titan vyskytuje znacné rozptylen, byva obsazen témer v kazde
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rutil (anatas, brookit) TiO,, perovskit CaTiO, a titanit CaTiSiO..



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

Pokud je surovinou rutil TiO,, je postup jednoduchy, ruda se smisi s uhlim
v poméru 3:1, briketuje se a poté kalcinuje v redukéni atmosfére pfi teploté
700°C. Vlastni chlorace se provadi v elektricky vytapéné Sachtové peci pfi
teploté 800-1200°C, prubéh chlorace znazoriuji 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 proveést jeho selektivni
redukce v obloukove 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. Pribéh redukce ilmenitu zachycuji 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
Krolliv proces probiha pfi teplotach 850 - 900 °C v zeleznych nadobach v
ochranné atmosfére helia nebo argonu. Pribéh redukce chloridu titani€itého
horcikem vyjadruje rovnice:

TiCl, + 2Mg — Ti + 2MgCl,

Produktem je houbovity titan, ktery se wusazuje na stenach 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
zvysSeného tlaku. Produktem je suspenze kovoveho 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). Elektrolyzuiji
se pelety TiO,, elektrolytem je tavenina CaCl,, katoda i anoda jsou z grafitu.
Pracuje se s napétim 2,8-3,2 V za teploty 950-1000°C v inertni atmosfére.
Redukcnim Cinidlem je vapnik vznikajici na katode. Elektrokalciotermicka
redukce oxidu titaniCiteho probiha v nékolika stupnich, pri kterych jako
meziprodukty postupné vznikaji oxidy Ti;Os, Ti,O5 a TiO.

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

Vyhodou FFC procesu je zejména rychlost a jednoduchost celého postupu.
Stejnym zpusobem se pokusné podafrilo vyredukovat pfislusné kovy i z
Cr,03, Nb,O;, ZrO,, Ta,0;, WO,, CeO,. FFC procesem se také se podafrilo
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,[TiF;] nebo redukce TiO, hydridem
vapenatym.

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

Ze slouCenin titanu ma nejvétsi vyuziti oxid titanicity TiO,, ktery se pod

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

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



Rozklad ilmenitu kyselinou sirovou a hydrolyzu titanylsulfatu popisuji

rovnice:
FeTiO, + 2H,S0, — (Ti0)SO, + FeSO, + 2H,0

Formy TiO,

rutile anatase brookite

Property Anatase Rutile Brookite

Tetragonal Tetragonal Orthorhombic

Crystal bulk structure

Atoms per unit cell (Z) A 2 8

Crystal size (nm) <11 >35 11-35
Lattice parameters (nm) a=b= 03785, c = 09514 a = b = 0.4594, ¢ = 0.2959 a = ¢ = 0.5436, b = 0.9166



Chlorid titanicCity TiCl, se pouziva v pyrotechnice jako naplfi dymovnic - pfi
styku se vzdusnou vihkosti snadno hydrolyzuje za vzniku bilého dymu TiO, a
HCI. Ve smési s organokovovou slouceninou hliniku triethylaluminium
(C,H;);Al se jako Ziegleruv-Nattiv katalyzator pouziva k iontové katalyze
beztlaké polymerace alkend. h

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

Hexafluorotitani€itan sodny Na,[TiF;] slouzi jako mofidlo pfi barveni
tkanin.

Siran titanity Ti,(SO,); se pouziva jako analytickeé 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 baterii,
disilicid TiSi, slouzi k vyrobé polovodicu.
Titanocen je silné oxidovadlo. .T:i

<=



Fotokatalyza

je proces chemického rozkladu latek za pritomnosti fotokatalyzatoru a
svételného zareni. Principialné vychazi z fotolyzy, pfirozeného rozkladu
nékterych latek pusobenim svétla, urychlené pfitomnosti fotokatalyzatoru.
Primarne 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 patfi napr. oxidy dusiku (NO,), oxidy
siry (SO,), oxid uhelnaty (CO), ozon (O,), Cpavek (NH,), sirovodik (H,S),
chlorované uhlovodiky (napr. CH,CI,, CHCI,, CCl,, C,HCl;, C,Cl,), dioxiny,
chlorbenzen, chlorfenol, jednoduché uhlovodiky (napf. 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. KoneCnym produktem pak byvaji bézné a stabilni sloucCeniny.

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




Zirkonium

= znam ve dvou formach. Lesklé kovové zirkonium a Cerné praskové
zirkonium, které je pyroforni. Jsou znamy dvé krystalografické modifikace,
SesterecCné a-Zr prechazi pri 867°C na kubické B-Zr.

Zirkonium je odolné vuci vodé i alkalickym hydroxidam. Dobfe se rozpousti
ve zfedéné i koncentrované kyseliné fluorovodikové a lu€avce kralovskeé:
Zr + 4HF + H,0 — H,[ZrOF,] + 2H,
Zr + 6HF — H,[ZrF;] + 2H,
3Zr + 6HCI + 4HNO, — [Zr;Cl;(OH),]Cl; + 4NO + 2H,0
Reakce zirkonia s koncentrovanou kyselinou sirovou probiha zvolna:
Zr + 4H,S0, — H,[Zr(SO,),0] + 250, + 3H,0
Pri teploté nad 300°C reaguje s vodni parou za vzniku oxidu zirkonicitého
ZrO, a malého mnozstvi hydridu ZrH,. S dusikem reaguje az pfi teploté
800°C za vzniku Zlutého nitridu ZrN. Se sirou se pfimo sluCuje az za teplot
300-650°C. S halogeny reaguje praskoveé zirkonium pfi teploté od 300°C za
vzniku halogenidu typu ZrX,.

Ve sloucCeninach vystupuje zirkonium temer vyhradné jako Ctyrmocne, 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.



Praskove zirkonium ma schopnost pohlcovat velké mnozstvi vodiku a tvori s
nim hydridy ZrH, ZrH, a ZrH,.

Chemické i fyzikalni vlastnosti zirkonia i vSech jeho sloucCenin jsou témer
naprosto identické s vlastnostmi hafnia.

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

Vyroba zirkonia se provadi podobné jako vyroba titanu redukci chloridu
zirkonicitého ZrCl, roztavenym hoicCikem - Krolllv proces vyroby kovu.
Chlorid zirkoniCity potfebny pro Krolliv proces se z baddeleitu ZrO,
pripravuje primou chloraci briket rudy slisovanych s uhlim v sachtové peci
vyhfivané z vnéjsku na teplotu 900°C. Chlorace baddeleitu probiha ve dvou
stupnich a je znazornena 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 obloukoveé peci pfi teploté nad 1000°C,
kfiemik vyteka ve formé kifemicitého uletu a zirkonium prechazi do snadno
chlorovatelného nitridu. Chlorace nitridu je snadna a provadi se oddélené
v chlora¢nim reaktoru jiz za teploty okolo 400°C.



Pred redukci se chlorid zirkoni€ity rafinuje sublimaci, pfi ni dojde k separaci
chloridu hafniCitého HfCl,, ktery se oddélené zpracovava na kovové
hafnium. Vlastni redukce chloridu zirkoniCitého se provadi roztavenym
horfCikem pfi teploté 800°C v atmosfére argonu nebo helia. Nezreagovany
horCik a vznikly chlorid horeCnaty se oddeli vakuovou sublimaci pri teplote
nad 825°C nebo promyvanim kyselinou chlorovodikovou.

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

ZrCl, + 2Mg — Zr + 2MgCl,

Praskove zirkonium se také vyrabi redukci hexafluorozirkonicitanu
draselného K,ZrF,; sodikem nebo draslikem pfi teploté 800°C v inertni
atmosféfe. 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 ucCely 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.

Prakticke vyuziti zirkonia a jeho sloucCenin je pomérné znacne.

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

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

Pyrofornich vlastnosti praskoveho zirkonia ve smeési s dusiChanem
zirkonicCitym 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 wolframové elektrody se pouzivaji ke svarovani slitin hliniku
stfidavym proudem.



Vi VIV /S

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 ZrOCI, se pouzivaji
v analytické chemii k odstrafiovani kyseliny fosforecné.

Fluorid zirkoni€ity ZrF, se vyuziva ke katalyze rozkladu hydridu horciku,
které se slouzi jako zasobniky vodiku.



Hafnium

= velmi leskly, kujny a tazny kov. Praskové hafnium je pyroforni. Ve
slouCeninach vystupuje hafnium témer vzdy jako Ctyrmocné, redukce na
trojmocné nebo dvoumocné hafnium je znacné obtizna. Ze sloucCenin dvou
a trojmocneho hafnia byly pfipraveny pouze cCerny bromid hafnaty HfBr,
a modry bromid hafnity HfBr;.
Pri teplote pres 700°C reaguje s vodikem za vzniku hydridu HfH, ge.
Hafnium je dobfe rozpustné v koncentrované i zfedéné Kkyseline
fluorovodikové:
Hf + 6HF — H,[HfFg] + 2H,
Hf + 4HF + H,O0 — H,[HfOF,] + 2H,
Reakce hafnia s koncentrovanou kyselinou sirovou a luCavkou kralovskou
probihaji zvolna:
Hf + 4H,50, — H,[Hf(SO,),0] + 250, + 3H,0
3Hf + 6HCI + 4HNO,; — [Hf;Cl;(OH)6]Cl; + 4NO + 2H,0

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

Chemicke 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 soustave.



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

Vyroba hafnia se provadéla rekrystalizaci podvojnych fluoridi ziskanych z
odpadnich produktt po rafinaci zirkonia. V sou€asnosti se hafnium oddéluje
selektivni extrakci nebo pomoci iontoménicu. Priumyslova vyroba hafnia se
nejcasteji provadi Krollovou metodou:
HfO, + 2Cl, + 2C — HfCl, + 2CO
HfCl, + 2Mg — Hf + 2MgCl,

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

Hafnium se vyznacuje velmi silnou absorpci termickych neutront 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 motort. Hafnium se pouziva
k vyrobé elektrod pro svarovani meékkeé oceli v ochranné atmosfére argonu
nebo oxidu uhlicitéeho.



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 motordu.

Fluorid hafnicity je slozkou specialnich skel pro vyrobu optickych viaken a

V4 . w r

Metastabilni izotop '78MHf byl v letech 1998-2004 objektem vojenského
vyzkumu jako perspektivni material pro konstrukci jadernych zbrani nove
generace.



Skandium a yttrium
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Skandium

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

Skadium je znacné 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. Prfi zahrati na teplotu 200°C hofi na vzduchu za
vzniku oxidu Sc,0,, s chlorem se pfimo sluCuje na chlorid ScCl; pfi 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;),.

Dobfe se rozpousti v beznych mineralnich i néekterych organickych
kyselinach za vzniku skandité soli a vyvoje vodiku. Skadité soli silnych
kyselin byvaji velmi dobre rozpustné ve vode, soli slabych kyselin jsou
Spatne rozpustné. Reakce s velmi zfedenou kyselinou dusicnou probiha bez
vzniku vodiku:

8Sc + 30HNO, — 8Sc(NO,), + 3NH,NO, + 9H,0



Ve sloucCeninach, kterych tvori celou radu, vystupuje skandium témer
vyhradné v oxidaénim stavu +lll jako kation skandity Sc3*, za urcitych
podminek tvori také skanditany [ScO,]- nebo diskanditany [Sc,0,]%. VétSina
rozpustnych slouCenin skandia snadno podiéha hydrolyze. SlouCeniny
skandia v jinych oxidaCnich stavech jsou vzacné a nemaji zvlastni prakticky
vyznam, v ox. stavu | se vyskytuje ve formé chloridu skandného ScCl, v ox.
stavu Il se vyskytuje ve formé sulfidu skandnatého ScS.

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

Vlastnosti vetsiny sloucenin skandia se podobaji vlastnostem sloucenin
lanthanu, nekteré slouCeniny skandia se vsak svym chovanim vice blizi
vlastnostem sloucenin vapniku nebo hliniku.

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



S nékterymi nekovy tvorfi skandium vedle béznych valencCnich sloucCenin také
slouCeniny nestechiometrického slozeni, napr. s kfemikem tvori skandium
silicid ScSi,, ktery se vice podoba intermetalickym slouCeninam. Také s
chlorem tvori fadu slouCenin nestechiometrického slozeni, napt. Sc,Cl,, nebo
Sc:Clg. S vyjimkou vanadu, chromu, hafnia a tantalu se skandium pfimo
sluCuje se vsSemi ostatnimi kovy za vzniku intermetalickych sloucenin
rozmaniteho 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 smesi

Cl, a S,Cl, pfi teploté 800°C nebo Castéji pusobenim CCI, pfi teploté 750°C:
25¢,05 + 3CCl, — 4ScCl; + 3CO,

V minulosti se pouzivala i pfima chlorace pusobenim plynného chloru na

smeés oxidu skanditého a koksu. Reakce probihala pfi teplotach nad 1200°C:
Sc,05; + 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 (vojenske, kosmicke) ucely.



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

SlouCeniny skandia se vyuzivaji k vyrobé specialnich skel a Zzaruvzdornych
materialu.

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

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

Karbid Sc,;C,,, 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 znacné 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

= sftribriteé bily, mékky a kujny kov. Existuji dveé krystalické modifikace,

Sestere€né a-Y prechazi pfi teploté 1480°C na kubické [3-Y.
Kompaktni kovoveé yttrium je na vzduchu stalé, dobre se rozpousti ve
zredenych mineralnich kyselinach, kyseliné octove a Stavelové za vzniku
yttrité soli a vyvoje vodiku:
2Y + 6HCI — 2YClI; + 3H,
Reakce yttria se zfredenou 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 pfi teploté 200°C za vzniku chloridu yttritého
YCl;. Pri teploté okolo 700°C reaguje s dusikem za vzniku nitridu YN, s
amoniakem reaguje za vzniku nitridu jiz pfi teploté 450°C. Praskové yttrium
velmi rychle podléha samovolné oxidaci a ochotné reaguje i s oxidy dusiku za
vzniku dusicnanu yttrittho Y(NO,);. Za vysoké teploty se prfimo sluCuje s
borem za vzniku velké rfady boridu, napf. YB,, YB, nebo YB,, existuji i boridy
yttria YB,5 nebo YBg;.



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

Kovové yttrium a jeho nekteré slouCeniny vykazuji supravodivé vlastnosti
jiz pri relativneé vysokych teplotach. Yttrium je supravodic I. typu.

V pfirodé se yttrium naléza velmi vzacné a pouze ve formé svych
sloucCenin, Casto v doprovodu skandia, lanthanu, ceru a dalsich, zejména
tézSich lanthanoidu. Relativhé vysoky obsah yttria byl zjistén v horninach na
Mesici.

Vyroba yttria se provadi louzenim lanthanoidovych rud smeési mineralnich
kyselin s naslednou separaci yttria pomoci chromatografické iontové
vymeény. Pusobenim kyseliny Stavelové vznikaji Stavelany, jejich oxidacnim
prazenim vznikne oxid yttrity Y,0,; ktery se pusobenim kyseliny
fluorovodikové prevede na fluorid yttrity YF;, ze kterého se kovove 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 luminoforu barevnych obrazovek. V metalurgii se yttrium
pouziva jako slozka kujné litiny a lehkych slitin, pridavek yttria podstatnym
zpusobem zvySuje pevnost slitin hliniku a hofciku a jako deoxidac¢ni Cinidlo
pfi vyrobé titanu, vanadu a dalSich nezeleznych kovu. Pouziva se jako
leguijici prisada pro zjemnéni struktury slitin chromu, molybdenu a zirkonia.
Kovove yttrium i nékteré jeho sloucCeniny se pouzivaji jako katalyzatory pri
polymeraci ethylenu.

Oxid yttrity je soucCasti elektrolytt ve vysokoteplotnich kysliko-
uhlovodikovych palivovych €lancich 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 vyrobe
supravodi¢t 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 nekterée slozky
mikrovinného zafeni se dnes pouzivaji ke konstrukci ochrannych krytu
radard.

Fluorid yttrity YF, se pouziva pro povrchovou upravu keramiky.
Vanadi¢nan yttrity YVO, slouzi k vyrobé polarizaCnich hranoll a vyuziva se
jako luminofor ve vysokotlakych rtutovych vybojkach.



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

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

= bily, mékky a tazny kov. Vyskytuje se ve tfech alotropickych modifikacich,
hexagonalni a-La pfechazi pri teploté 310°C na kubicky B-La a pfi teploté nad
861°C na y-La. Lanthan je supravodic I. typu.

Lanthan se na suchém vzduchu pomalu pokryva modrou vrstvou oxidu
La,O,;, ve vlhkém prostredi se rychle pokryje vrstvou bilého hydroxidu. Se
studenou vodou reaguje kompaktni kovovy lanthan velmi pomalu, s horkou
vodou reaguje prudce za vzniku oxidu lanthanitého La,O; a vodiku, dalSi
reakci oxidu s vodou vznika hydroxid lathanity La(OH); :

2lLa + 3H,0 — La,04 + 3H,

La,O; + 3H,0 — 2La(OH),
Pri zahrati na teplotu 450°C na vzduchu shofi za vzniku oxidu a nitridu:

4La + 30, — 2La,0,
2lLa + N, — 2LaN

Reakce lanthanu se zredénymi kyselinami probihaji za vyvoje vodiku,
s kyselinou dusicnou reaguje bez vyvoje vodiku:

2La + 6HCIl — 2LaCl; + 3H,

8La + 30HNO; — 8La(NO;); + 3NH,NO; + 9H,0

Pri teploté 100°C reaguje s halogeny, se sirou se sluCuje az pfri teploté nad
600°C.



Od ostatnich prvka skupiny Il1.B se lanthan odliSuje zejména chovanim oxidu
lanthanitého, ktery silné exotermne reaguje s vodou za vzniku hydroxidu.
Oxidy ostatnich prvku této skupiny s vodou nereaguiji.

Kromeé hliniku tvori lanthan intermetalické slouCeniny i s jinymi kovy, napfr.
MgcLa, MglLa,, La,Tl, LaCu,, LaZn, LaCd, LaAu; a radu dalSich. S borem,
sirou, kfemikem a selenem tvori lanthan vedle béznych valencCnich sloucenin
také sloucCeniny nestechiometrického slozeni - LaBg, LaS,, LaSi,, LaSe.,.
Lanthan tvori Cetné soli, vystupuje v nich vzdy v oxidacnim Cisle Il
Chemické vlastnosti lanthanitych soli se podobaji chemickym vilastnostem
hlinitych soli. Lathanité soli silnych kyselin byvaji obvykle dobre rozpustné ve
vode, rozpustnost lanthanitych soli slabych kyselin je vetSinou podstatné
nizSi. Vodne roztoky soli lanthanu jsou obvykle bezbarve.

Vytvari také nestabilni komplexni slouCeniny ve kterych obvykle vystupuje
s koordinacnim Cislem 8.

Zasadity octan lanthanity pripraveny reakci kyseliny octové s uhliCitanem Ci
hydroxidem lanthanitym barvi jod modre, podobne jako Skroby.

V prirodé se lanthan nachazi vzacné v monazitovem pisku, vetSinou ve
spolecnosti dalSich prvku tfeti vedlejSi podskupiny skandia a yttria, Casto
doprovazen take thoriem. Mezi znamé nerosty s obsahem lanthanu patri
napr. fluocerit (La,Ce)F;, bastnasit La(CO;)F, wakefieldit LaVO,.



Vyroba lanthanu se provadi louzenim lanthanovych rud smési koncentrované
kyseliny sirové a chlorovodikoveé pri teplote 120-150°C, po ochlazeni se ze
rmutu vyloucCi vetSina necistot, po pridavku roztoku NaOH dojde k vylouceni
thoria. Pridavkem kyseliny stavelovée nebo stavelanu amonného se
lanthanoidy vysrazeji jako nerozpustné stavelany.

Ty se kalcinaci pfevedou na oxidy, po rozpusténi oxidu v kyseliné dusi¢né
se jednotlivé kovy separuji kapalinovou extrakci, pomoci iontoménicu, frakcni
krystalizaci nebo selektivnim sraZenim nerozpustnych komplexd. Cisty
kovovy lanthan se vyrabi redukci fluoridu lanthanitého vapnikem nebo
redukci chlorudu lanthanitého lithiem. Redukce probiha pri teploté okolo
1000°C v atmosfére argonu. Prubéh redukce halogenidu lanthanu popisuji
rovnice:

2LaF; + 3Ca — 2La + 3CaF,
LaCl; + 3Li — La + 3LiCl

Vyroba lanthanu je také mozna tavnou elektrolyzou smési bezvodého
chloridu lanthanitého a chloridu sodného.

Vyznamnym zdrojem pro prumyslovou vyrobu lanthanu a fady dalSich
lanthanoidu jsou odpadni produkty, které vznikaji pfi vyrobé kombinovanych
NP a NPK hnojiv rozkladem nékterych druha apatitu kyselinou dusicnou.



Z reakéni smési pfi vyrobé hnojiv se fosforenany lanthanoidi nejprve
oddéli frakCni krystalizaci, nasleduje vysrazeni nerozpustnych stavelanu
pomoci kyseliny &tavelové nebo &tavelanem draselnym. Stavelany
lanthanoidu se pusobenim hydroxidu draselného prevedou na hydroxidy, ty
se kalcinuji za vzniku oxidd. Smeés oxidu lanthanoidu se pusobenim kyseliny
dusicéné prevede na roztok dusi¢nand.

Jednotlivé lanthanoidy, s vyjimkou europia oddelovaného elektrochemicky,
se z roztoku dusi¢nanu separuji pomoci vicestupniové kaskadové kapalinové
extrakce pusobenim roztoku dietylesteru kyseliny hydrogenfosforecné
(DEHPA) nebo tributylesteru kyseliny fosforeCné (TBP) v petroleji nebo v
jinych nepolarnich organickych latkach. Nasleduje redukce jednotlivych
dusi¢nanu vodikem na kovy. Vyslednym produktem je kovovy lanthan a dalSi
pribuzné kovy o Cistoté az 99,999%.

Laboratorni priprava Cistého lanthanu se provadi elektrolyzou
ethanolového roztoku chloridu lanthanitého. Na rtutove katodé vznikne
amalgam, ktery se podrobi tepelnému rozkladu za vzniku Cisteho lanthanu.

Lanthan se vyuziva jako legujici prisada zejména pri vyrobe slitin
molybdenu, kde jeho pridavek zvysuje jejich tepelnou odolnost. V metalurgii
zeleza se lanthan s dalsimi lanthanoidy vyuziva jako deoxidacni prisada.



Lanthan ve formé oxidu La,0; se pouziva jako pfisada do specialnich druhd
skel pro upravu jejich optickych vlastnosti (vysoky index lomu, nizky svetelny
rozptyl) a pro vyrobu kfistalového skla, porcelanu a glazur. Ve sklarstvi
nahrazuje toxické sloucCeniny olova, pri soucasnem zlepsSeni chemicke a
tepelné odolnosti skla. Sklo s vysSi alkalickou odolnosti je vhodné do mycCek
nadobi. Lanthanem legované wolframové elektrody se pouzivaji zejména pfi
automatizovaném svarovani.

Nejvice lanthanu se spotrebovava ve formé hydridu LaH; na vyrobu NiMH
akumulatoru.

Lanthan a jeho soli se pouzivaji jako katalyzator krakovacich reakci.
Uhlicitan lanthanity La,(CO,); se pouziva jako soucast |éCiv pro snizeni
obsahu fosforeCnant pfi onemocnéni ledvin, jako soucast bezchlorové
bazénové chemie a ke konstrukci palivovych ¢lanku typu SOFC (Solid Oxide
Fuel Cells).

Dusicnan lanthanity La(NO,); se vyuziva jako analytické Ccinidlo ke
stanoveni fluoridu.

Borid lanthanity LaB; se pouziva ke konstrukci katod s vysokou emisi
elektronu, napf. v elektronovych mikroskopech.

Sloucenina La,_Sr,CuO, se pouziva jako vysokoteplotni supravodic.



Cer

= meékky kov Sedé barvy. Vyskytuje se ve Ctyfech alotropickych modifikacich.
vyskytuje se ve Ctyfech alotropickych modifikacich. Krychlovy a-Ce je stabilni
pfi teploté pod -178°C, hexagonalni modifikace (3-Ce existuje v rozmezi -178 -
10°C, krychlova modifikace y-Ce je stabilni v rozmezi teplot -10 - 762°C, nad
touto teplotou se vyskytuje krychlovy 6-Ce.

Cer reaguje s horkou vodou za vzniku hydroxidu ceritého a vyvoje vodiku,
snadno se rozpousti v mineralnich kyselinach za vzniku cerité soli:

2Ce + 6H,0 — 2Ce(OH); + 3H,
2Ce + 6HCI — 2CeCl; + 3H,
Ce + 6HNO; — Ce(NO;); + 3NO, + 3H,0

Cer ochotné a energicky reaguje s celou fadou nekovu. Na vzduchu shofi na
oxid ceriCity CeO, jiz pfi zahrati na teplotu 160°C, s chlorem se sluCuje na
chlorid cerity CeCl, jiz za teploty 200°C, se sirou reaguje pfi teploté od 400°C,
s dusikem se slucCuje na nitrid CeN za teploty 450°C, pouze s uhlikem reaguje
za vzniku karbidu CeC, az pfi teplotach nad 1000°C. Tvofi velké mnozstvi
podvojnych a komplexnich sloucenin.

Ve slouceninach vystupuje cer nejcasteji v oxidacnim cCisle Ill, slouCeniny
ceriCité, s vyjimkou oxidu ceriCiteho, jsou nestalé a snadno se redukuji na
sloucCeniny cerite.



V oxidacnim stavu Il se vyskytuje v CeH,, Cel, nebo CeS. Vodné roztoky
ceritych soli byvaji obvykle bezbarve, roztoky ceriCitych soli jsou vétsinou
zbarveny intenzivné Cervene nebo oranzove.

Dalsi chemicke vlastnosti elementarniho ceru se velmi podobaji chemickym
vlastnostem lanthanu. Chemické vlastnosti a chovani trojmocnych slou€enin
ceru se podobaji vlastnostem trojmocnych sloucCenin hliniku. Vlastnosti a
chovani nekterych sloucCenin ctyrmocného ceru se velmi podobaji
vlastnostem obdobnych sloucCenin Ctyrmocného titanu.

V prirodé se cer vyskytuje vzacné pouze ve formé svych slou€enin, vzdy v
doprovodu lanthanu a dalSich lantahoidu. cer je nejrozSifenéjSi lanthanoid
(Ce,La,Nd, Th)PO,, bastnasit (Ce,La)(CO,)F a loparit
(Ce,La,Na,Ca,Sr)(Ti,Nb)O,.

Prumyslova vyroba ceru se provadi louzenim rudného koncentratu smeési
mineralnich kyselin s naslednou oxidaci pomoci manganistanu draselneho
nebo kyseliny chlorné. Cer se z roztoku vyloucCi jako nerozpustny oxid ceriCity
CeO, nebo jako velmi Spatné rozpustny jodiCnan ceriCity Ce(10;),. Po
separaci ceru se k roztoku pridava zinek nebo rtut, dojde k redukci
pritomneého europia z oxidacniho stavu lll na oxidacni stav Il.



Po okyseleni kyselinou sirovou se europium vysrazi jako nerozpustny siran
europnaty EuSO,.

Ostatni lanthanidy se poté oddéluji kapalinovou extrakci, frakCni krystalizaci
nebo pomoci iontoménicd. Kovovy cer se vyrabi redukci fluoridu ceritého
CeF; vapnikem nebo lanthanem nebo tavnou elektrolyzou chloridu ceritého
CeCl,.

Kovovy cer se pouziva jako soucast slitin pro vyrobu kfesacich kaminkd do
zapalovacu. Cerem legované wolframové elektrody se pouzivaji ke svarovani
slitin horCiku, hliniku, titanu, médi a niklu v ochranné atmosfére argonu.

SloucCeniny ceru, zejména sulfid cerity Ce,S;, slouzi k obarvovani sklia,
porcelanu, smaltd a polymert na ¢ervenou nebo oranzovou barvu.

Oxid cerity Ce,O; je soucasti filtrd plynovych masek a pouziva se jako
katalyzator nekterych organickych reakci.

Vysoce aktivni katalyzatory pro €isténi vyfukovych plynt nebo do palivovych
Clanku se vyrabéji z oxidu ceri€itého CeO, v kombinaci s niklem, rutheniem,
palladiem, cinem, platinou nebo zlatem.

Stavelan cerity Ce,(C,0,); je soucasti 1ékd proti nevolnosti v dopravnich
prostfedcich (kinetéza) a jako antiemetikum se podava pfi chemoterapii,
octan cerity Ce(CH4;COO), se pfidava do pigmentu na bazi oxidu titaniCitého
pro vylepseni jejich optickych vlastnosti a prodlouzeni zivotnosti.



Uhli€itan cerity Ce,(CO,); se vyuziva ke konstrukci palivovych €lanku typu
SOFC (Solid Oxide Fuel Cells).

Siran ceri€ity Ce(SO,), je dulezité oxidacni Cinidlo vyuzivané v laboratorni
praxi.

Chlorid cerity CeCl; slouzi jako katalyzator alkylaCnich reakci.

Bromid cerity CeBr, slouzi k vyrobé scintilatort k detekci y-zareni.
Hexaborid cerity CeB, se pouziva k vyrobé zaruvzdornych materialu.



Praseodym

= stribfité bily, mékky a tazny kov. Existuji dvé alotropické modifikace,
hexagonalni a-Pr prechazi pri teploté 792°C na kubicky ploSné centrovany [3-
Pr.

Na vzduchu se rychle pokryva vrstvou zelené zbarveneho oxidu Pr,O,, pfi
vysSSich teplotach reaguje s vodou za vzniku vodiku a je dobfe rozpustny ve
zfedenych anorganickych kyselinach:

2Pr + 6H,0 — 2Pr(OH); + 3H,
2Pr + 6HCI| — 2PrCl; + 3H,
Pr + 6HNO; — Pr(NO,); + 3NO, + 3H,0
Zahrat v atmosfere kysliku shori na tmave hnédy oxid Pr;O,,.

Ve sloucCeninach se praseodym vyskytuje nejCasteji v oxidacnim Cisle lll,
slouCeniny s oxidacnimi Cisly Il a IV jsou stabilni pouze jako tuhé latky,
v roztoku rychle prechazeji na stabilni oxidacni stav Ill. Vodné roztoky
slouenin trojmocného praseodymu maji charakteristické zluté nebo
zlutozelené zbarveni, slouCeniny dvoumocného a Ctyfmocného praseodymu
jsou obvykle bezbarvée. Chemicke vlastnosti praseodymu i jeho trojmocnych
slouCenin se nejvice podobaji chemickym vlastnostem hliniku a jeho
sloucenin.



V prirodé se praseodym vyskytuje vzacné ve formé svych sloucenin vzdy
v doprovodu dalSich lantahoidu. Nejvétsi mnozstvi (6,89 % Pr) praseodymu
obsahuje mineral paratoit REE;(Ca,Sr),NaCu(CO;)s.

Vyroba praseodymu se provadi obdobné jako u ostatnich lantahanoidu
louzenim smesi mineralnich kyselin s naslednou redukci chloridu
preseodymitého PrCl; kovovym vapnikem:

2PrCl; + 3Ca — 2Pr + 3CaCl,
Pro technické ucCely se praseodym nejCastéji pripravuje jako slitina
s neodymem pod nazvem didym.

Prakticke vyuziti naléza praseodym v metalurgii jako soucast lehkych slitin.

Oxidy Pr,0; a Pr,O,, se pouzivaji ve sklarstvi a v keramickém primyslu
pro barveni glazur a skloviny na zlutou nebo zelenou barvu a pro vyrobu
antireflexnich vrstev CoCek objektivi nebo bryli.

Uhlicitan praseodymity Pr,(CO,); se vyuziva ke konstrukci palivovych
clanku typu SOFC (Solid Oxide Fuel Cells),

Oxid praseodymicity PrO, se pouziva v laboratorni praxi jako extrémné
silné oxidacni Cinidlo.



Neodym

= mekky, stfibfité bily kov. Existuji dvé alotropické modifikace neodymu,
hexagonalni a-Nd prechazi pfri teploté 862°C na kubicky 3-Nd.

Neodym je chemicky pomerne reaktivni prvek. Pri styku se vzdusnym
kyslikem se okamzité pokryva modrou vrstvou oxidu neodymitého Nd,O..
S chlorem reaguje od teploty 300°C za vzniku chloridu neodymitého NdCl;, se
sirou se slucCuje az pfi teploté nad 500°C na tmavé zeleny sulfid neodymity
Nd,S;.

S horkou vodou reaguje neodym za vzniku nerozpustného hydroxidu
neodymitého a za vyvoje vodiku, snadno se rozpousti v béznych mineralnich
kKyselinach za vzniku neodymité soli prislusné kyseliny:

2Nd + 6H,0 — 2Nd(OH); + 3H,
2Nd + 6HCI — 2NdCl; + 3H,
Nd + 6HNO; — Nd(NO;); + 3NO,, + 3H,0

Ve sloucCeninach vystupuje neodym obvykle v oxidacnim stavu lll. Chemické
vlastnosti a chovani slouCenin trojmocného neodymu jsou znacné podobné
slouCeninam hliniku. Slou€eniny dvoumocného neodymu jsou nestabilni
a samovolné se oxiduji. Vodné roztoky soli neodymu v obou oxidacCnich
stavech maji typické Cervené nebo Cervenofialové zbarveni, pouze jodid
neodymity Ndl; je zeleny.



V prirodé se neodym vzacné naléza spoleCné s ostatnimi lanthanoidy
v monazitu a nekterych fosfatech. Neodym jako jeden z mala lanthanoidu
vytvari samostatné mineraly, napr. wakefieldit NdVO,, churchit
Nd(PO,)-2H,0, synchysit CaNd(CO,),F nebo kalcioancylit
CaNd(CO;),(OH)-H,0.

Vyroba neodymu se provadi obdobné jako vyroba ostatnich lantahanoidu
louzenim lanthanoidovych rud smeési mineralnich kyselin. Z vyluhu se kovy
vysrazeji pridavkem alkalickych hydroxidu. Separace neodymu od ostatnich
kovu dnes provadi nejCastéji pomoci iontoménicu, po separaci se neodym
prevede na chlorid neodymity NdCI; a nasleduje jeho redukce vapnikem:

2NdCl; + 3Ca — 2Nd + 3CaCl,

Pro technické ucely se neodym obvykle prfipravuje jako slitina
s praseodymem pod nazvem didym.

Neodym se vyuziva k vyrobé velmi silnych permanentnich magnetu,
krystalu pro infraCervené lasery a k obarvovani skla a glazur na fialovou
nebo temné Cervenou barvu.

Neodym je také duleZitou sloZzkou modernich lehkych slitin na bazi horc¢iku.



Oxid neodymity Nd,O; se pouziva k barveni skel sluneCnich a
svarecskych bryli.

Chlorid neodymity NdCI; se jako katalyzator polymerace dienu pouziva
pri vyrobe syntetickeho kaucCuku.



Promethium

= radioaktivni, uméle pfipraveny chemicky prvek. Chemické vlastnosti
promethia nejsou doposud prozkoumany. Na vzduchu se rychle pokryva
rizovou vrstvou Pm,0O,. Vodné roztoky slouCenin promethia, kterych bylo
pfipraveno pouze 30, maji nejCastéji ruzoveé zbarveni, ale ve tmé svétélkuji
modre nebo modrozeleneé.

V prirode se promethium vyskytuje v témer nemeritelném mnozstvi jako
produkt radioaktivniho rozpadu. NejstabilngjSi izotop '*°Pm ma polocas
rozpadu 17,7 let. Ve vesmiru bylo nejvetsi mnozstvi promethia zjisténo ve

spektru hvezdy HR-465 v souhvézdi Andromedy.

Pfiprava promethia se provadi bombardovanim izotopu #®Nd neutrony za
vzniku '4’Nd, ktery se beta rozpadem méni na '’Pm. Kovové promethium se
pripravuje redukci fluoridu promethitého PmF; kovovym lithiem:

PmF; + 3Li — Pm + 3LiF

|zotopy promethia jako beta zariCe jsou vyuzivany jako energetické zdroje
v kosmickém vyzkumu.



Samarium

= stribrité bily, leskly a mékky kov, ktery se vyskytuje ve dvou alotropickych
modifikacich. Trigonalni a-Sm pfi 924°C prechazi na kubické 3-Sm.
Na vzduchu je samarium pomérné stale, pfi zahrati na teplotu 150°C se
vzniti za vzniku nazloutlého oxidu samarittho Sm,05;. S vodou ochotné
reaguje jiz za laboratorni teploty:
2Sm + 6H,0 — 25m(OH), + 3H,
Je dobre rozpustné v neoxidujicich i oxidujicich kyselinach:
2Sm + 6HCl — 25mCl; + 3H,

Sm + 6HNO; — Sm(NO;); + 3NO, + 3H,0
S halogeny pfimo reaguje az pfi teplotach nad 300°C za vzniku halogenidu
typu SmX;, se sirou se sluCuje pri teploté okolo 600°C na zlutohnédy sulfid
samarity Sm,S,.

Stabilni slouCeniny tvofi samarium pouze v oxidaénim stupni +lll,
slouCeniny dvoumocneého samaria existuji pouze v tuhém stavu, s vodou
iIhned reaguji za vzniku vodiku a oxiduji se.

Chemické vlastnosti slouCenin trojmocného samaria jsou znacné podobné
slouCeninam hliniku, vlastnosti dvoumocnych slouCenin se podobaji
vlastnostem sloucenin vapniku.



Vodné roztoky soli trojmocneého samaria maji obvykle zluté nebo oranzové
zbarveni, pro slouCeniny dvoumocného samaria je charakteristické krvave
cervené nebo hnedé zbarveni, barevnou vyjimkou je syté zeleny jodid
samarnaty Sml,.

V prirodé se samarium vzacné naléza pouze ve formé sloucenin spolecné
s ostatnimi lanthanoidy v ruznych druzich monazitu a dalSich fosfatech.

Samostatné mineraly samaria nejsou znamy, jedinou vyjimku tvofi monazit
SmPO,.

Vyroba samaria pro technicke ucCely se provadi obdobné jako vyroba
ostatnich lantahanoidt louzenim lanthanoidovych rud smési mineralnich
kyselin s naslednou redukci oxidu Sm,0O; vapnikem nebo lanthanem.
Redukce probiha v atmosfére argonu pfi teploté 1100-1200°C.:

Sm,0; + 2La — 2Sm + La,0;,
Cisté samarium se pfipravuje elektrolyzou taveniny SmCl,.

Samarium se pouziva k upravé fyzikalnich vlastnosti skla a k vyrobé krystal(
pro optickeé lasery. Intermetalické slouCeniny SmCo; a Sm,Co,,; se pouzivaji
k vyrobé silnych permanentnich magnetu, které slouzi ke konstrukci
sluchatek, kytarovych snimacl, miniaturnich elektromotoru a nalézaji Siroké
uplatnéni v pokrocilych zbrojnich systémech.



Oxid samarity Sm,O, je pouzivan k vyrobé katalyzatoru pro nékteré
organicke dehydrogenacni a dehydratacni reakce a k vyrobé skla
pohlcujiciho infraCervené zareni.

Chlorid samarnaty SmCI, a chlorid samarity SmCIl; se vyuzivaji jako
laboratorni Cinidla v organickeé chemii.

Jodid samarnaty Sml, slouzi jako katalyzator pfi pfipravé rady organickych
aminu.

Slitiny s obsahem samaria se uplatiuji v jaderné technice pro zachycovani
neutrond.

Radioaktivni izotop °3Sm se vyuziva v mediciné, izotop %6Sm se pouziva k
radioizotopovému urcovani stafi objektu v geologii.



Europium

= stribrite bily, mekky kov. Europium je chemicky meéne reaktivhi nez
pfredchozi prvky ze skupiny lanthanoidt. Na vzduchu je europium za normalni
teploty relativné stalé. S horkou vodou reaguje za vzniku vodiku a snadno se
rozpousti v béznych mineralnich kyselinach:
2Eu + 6H,0 — 2Eu(OH); + 3H,
2Eu + 6HCI| — 2EuCl; + 3H,
Eu + 6HNO; — Eu(NO;); + 3NO, + 3H,0

Od ostatnich lanthanoidl se europium odliSuje tim, Zze se kromé stabilnich
trojmocnych slouCenin vyskytuji i stabilni slouCeniny dvoumocné.

Chemické vlastnosti i chovani dvoumocnych sloucCenin europia se nejvice
podobaji slouceninam stroncia. Vlastnosti troomocnych sloucenin europia se
nejvice podobaji vlastnostem slouCenin hlinitych. Vodné roztoky soli
dvoumocného i trojmocného europia byvaji obvykle bezbarvé.

V pfirodé se europium vyskytuje pouze ve formé slouCenin spolecné
s ostatnimi lanthanoidy. Samostatné mineraly europia nejsou znamy.



Vyroba europia pro technické ucely se provadi louzenim lanthanoidovych
rud smesi mineralnich kyselin. Roztok, ve kterém je europium pritomno ve
formé rozpustnych trojmocnych soli, se redukuje pomoci zinku nebo rtuti,
dvoumocné europium se poté separuje ve formé€ nerozpustného siranu
europnatého EuSO,. Po vylouCeni europia se z roztoku oddéluji dalSi
lanthanidy pomoci iontoméni€l nebo kapalinovou extrakci. Surové kovové
europium se vyrabi redukci oxidu Eu,0O, vapnikem nebo lanthanem.

Cisté europium se pfipravuje elektrolyzou taveniny EuCl,.

Europium se spolecné s terbiem a yttriem pouziva k vyrobé cCervenych
luminofort do CRT obrazovek a k vyrobé luminiscenénich barviv.



Gadolinium

= stfibfité bily, mékky kov s ferromagnetickymi vlastnostmi. Existuji dvé
alotropické modifikace gadolinia, hexagonalni a-Gd pfi teploté 1235°C
pfechazi na kubickeé B-Gd.
Gadolinium je méné reaktivni nez predchozi prvky ze skupiny lanthanoidu.
Na suchém vzduchu je prakticky stale, zapaleno shori na bily oxid gadolinity
Gd,05. Se studenou vodou prakticky nereaguje, s horkou vodou reaguje
gadolinium jen pozvolna za vzniku vodiku a snadno se rozpousti v béznych
mineralnich kyselinach:
2Gd + 6H,0 — 2Gd(OH); + 3H,
2Gd + 6HCI| — 2GdCl; + 3H,
Gd + 6HNO; — Gd(NO;); + 3NO, + 3H,0
Ve slouCeninach se gadolinium vyskytuje pouze v oxidacnim stupni Il
SlouCeniny gadolinia se svymi vlastnostmi podobaji slou¢eninam hliniku.
Vodné roztoky soli gadolinia jsou bezbarvé a silne toxické. Praskovy kov je
pyroforni.

V pfirodé se gadolinium vyskytuje pouze ve formé slouCenin spolecné
s ostatnimi lanthanoidy. Samostatné mineraly gadolinia nejsou znamy.



Vyroba gadolinia pro technické ucCely se provadi obdobné jako vyroba
ostatnich lantahanoidu louzenim lanthanoidovych rud smési mineralnich
kyselin s naslednou redukci chloridu gadolinitého GdCl; kovovym vapnikem.
Metalotermicka redukce chloridu vapnikem probiha pfi teploté pres 1000°C v
argonove atmosfére:

2GdCl; + 3Ca — 2Gd + 3CaCl,

Gadolinium se spolecné s terbiem pouziva k vyrobé pocitatovych harddisku
a dalsich pametovych médii. Dale naléza spolecné s dysprosiem uplatnéni
jako moderator v jaderné technice, jako leguijici prisada oceli, pri vyrobe
zelenych luminoford pro obrazovky radara.

Diky Curieove teploté lezici v blizkosti pokojové teploty ma gadolinium
zajimavou perspektivu pfi vyvoji chladicich zarizeni pracujicich na principu
adiabatické magnetizace.

Ve formé chelatu se pouziva jako kontrastni latka pfi magnetické
rezonanci v mediciné. Neodymem dopované krystaly wolframanu
draselno-gadolinitého KGd(WO,), se pouzivaji ke konstrukci laseru.

Slitina gadolinia s niklem se pouziva k vyrobé kontejnertu na radioaktivni
odpad.

Borid gadolinia Gd,B,; se pouziva ke konstrukci katod pro vykonné RTG
pristroje.



Vig WV /S

se pouziva k vyrobé specialnich skel a keramiky. Jeho nasyceny vodny
roztok se vyuziva ke stinéni nékterych jadernych zafizeni, zejména skladu
tezke vody.



Terbium

= stribfité bily, mekky, kujny a tazny kov. Existuji dvé alotropicke
modifikace terbia, hexagonalni a-Tb prechazi pfi teplote 1289°C na kubickeé
B-Th.

Chemicka reaktivita terbia je nizSi nez u predchozich prvku ze skupiny
lanthanoidu.

Na suchém vzduchu je terbium prakticky stalé, ve vihkém prostredi se
pomalu pokryva vrstvickou tmaveé hnédého oxidu terbitého Tb,0O,.
Zahrivanim v atmosfere kysliku shori na hnedy oxid terbito-terbicity Tb,O..
S horkou vodou reaguje terbium velice pozvolna za vzniku vodiku, ale
snadno se rozpousti v béznych mineralnich kyselinach za vzniku terbité soli:

2Tb + 6H,0 — 2Tb(OH); + 3H,
2Tb + 6HCI — 2TbCl; + 3H,
Tb + 6HNO; — Tb(NO;); + 3NO, + 3H,0
Ve sloucCeninach se terbium vyskytuje béezné v oxidacnim Cisle Ill, slouCeniny
ctyrmocného terbia jsou znacné nestabilni a samovolne se redukuji. Vodné
roztoky soli trojmocného i Ctyfmocneho terbia byvaji obvykle bezbarveé.
Praskove terbium je pyroforni.



V pfirodé se terbium vyskytuje pouze ve formé trojmocnych slouCenin
spoleCné s ostatnimi lanthanoidy. Samostatné mineraly terbia nebyly

popsany.

Vyroba terbia pro technické ucely se provadi obdobne jako vyroba
ostatnich lantahanoidu louzenim lanthanoidovych rud smési mineralnich
kyselin s naslednou separaci pomoci extrakce nebo na iontomenicich.
Priprava Cistého terbia v kovové formé se obvykle provadi redukci oxidu
terbia Tb,O; elementarnim vapnikem. Metalotermicka redukce oxidu
terbitého vapnikem probiha pfi teploté 1000-1200°C ve zfedéné argonove
atmosfére:

Tb,0O, + 3Ca — 2Tb + 3Ca0

V praxi se terbium spolu s europiem pouziva k vyrobé luminofora pro

barevné televizni obrazovky, jako kontrastni latka v rentgenologii
a mikrobiologii a spoleCneé s gadoliniem se pouziva k vyrobée
magnetooptickych zaznamovych zafizeni. Slitina s neodymem se pouziva
k vyrobé silnych permanentnich magnetd pro motory hybridnich
automobilt a generatory vétrnych elektraren. Slou€eniny trojmocného terbia
pod zdrojem UV svetla intenzivhé zelené svétélkuji, téeto vlastnosti se
vyuziva k tvorbé ochrannych prvki na modernich bankovkach.



Dysprosium

= stribrite bily, mekky kov. Existuji dvé alotropické modifikace dysprosia,
hexagonalni a-Dy prechazi pfi teplotée 1384°C na kubicke (3-Dy.
Dysprosium je méené chemicky reaktivni nez predchozi prvky ze skupiny
lanthanoidd. Na suchém vzduchu je prakticky stalé. S vodou reaguje jen velmi
pozvolna za vzniku vodiku, ale snadno se rozpousti v béznych mineralnich
kyselinach:
2Dy + 6H,0 — 2Dy(OH); + 3H,
2Dy + 6HCI — 2DyCl; + 3H,
Dy + 6HNO; — Dy(NO;); + 3NO, + 3H,0
Ve slouCeninach se dysprosium vyskytuje obvykle v oxidacnim stupni Ill.
SloucCeniny trojmocného dysprosia se svymi vlastnostmi a chovanim podobaji
slouCeninam hliniku. Vodné roztoky slouCenin dysprosia jsou obvykle Zzluté
nebo Zlutozelené, nestabilni slouCeniny dvoumocneho dysprosia jsou obvykle
zbarveny fialove nebo Cervene.

V prirodé se dysprosium vyskytuje pouze ve forme slouCenin spolecné
s ostatnimi lanthanoidy.

Samostatné mineraly dysprosia nejsou znamy.



Vyroba dysprosia pro technické ucely se provadi obdobné jako vyroba
ostatnich lantahanoidu louzenim lanthanoidovych rud smési mineralnich
kyselin s naslednou redukci fluoridu dysprositého DyF; kovovym vapnikem.
Redukce fluoridu vapnikem probiha pfi teploté pres 1000°C v argonové
atmosfére:

2DyF, + 3Ca — 2Dy + 3CaF,

Dysprosium se spolecné s gadoliniem pouziva k vyrobe moderatorovych
tyCi v jaderné technice.

Slitina dysprosia, terbia a zeleza, znama pod nazvem Terfenol-D ma
magnetostrikéni vlastnosti a pouziva se ke konstrukci senzorl lodnich
sonaru.

Jodid dysprosity Dyl; se pouziva ve filmarskych reflektorech pro dosazeni
intenzivniho svetla bilé barvy.



Holmium

= stribrité bily, mékky a tazny kov. Existuji dvé alotropické modifikace holmia,
hexagonalni a-Ho prechazi pfri teploté 1428°C na kubické B-Ho. V praskoveé
formé je holmium samozapalné.

Holmium je chemicky meéne reaktivni nez predchozi prvky ze skupiny
lanthanoidud. Na suchém vzduchu je holmium stalé, ve vihkém prostredi se
velice pomalu pokryva vrstvou zlutého oxidu holmitého Ho,05;. S vodou
reaguje holmium jen pomalu za vzniku vodiku, ale snadno se rozpousti
v béznych mineralnich kyselinach za vzniku holmité soli prislusné kyseliny, s
hydroxidy holmium nereaguje, s vodikem tvori hydridy HoH, a HoHj:

2Ho + 6H,0 — 2Ho(OH), + 3H,
2Ho + 6HCI — 2HoCl, + 3H,
Ho + 6HNO; — Ho(NO;); + 3NO,, + 3H,0

Ve sloucCeninach se holmium vyskytuje pouze v oxidacnim stupni lIl. V silné
redukCnim prostfedi lze pfipravit chlorid Ho:Cl,,, ve kterém se vyskytuje
souCasné holmium dvou i trojmocné. Samostatna existence sloucenin
dvoumocného holmia nebyla prokazana. SlouCeniny holmia se svymi
vlastnostmi podobaji slouCceninam hliniku. Vodné roztoky soli holmia jsou
zabarveny syté Zluté nebo hnédé, pouze fluorid holmity je ruzovy.



V pfirodé se holmium vyskytuje pouze ve formé sloucCenin spoleCné
s ostatnimi lanthanoidy. Samostatné mineraly s obsahem holmia nejsou
znamy.

Vyroba holmia se provadi obdobné jako vyroba ostatnich lantahanoidu
louzenim lanthanoidovych rud smesi mineralnich kyselin s naslednou
redukci fluoridu holmitého HoF; kovovym vapnikem. Metalotermicka redukce
fluoridu vapnikem probiha pfi teploté pres 1000°C v argonoveé atmosfére:

2HoF; + 3Ca — 2Ho + 3CaF,
Rafinace surového holmia se provadi vakuovym pretavovanim.

Holmium se spoleCné s gadoliniem pouziva k vyrobé moderatorovych tycCi
pro mnozivé reaktory, pro vyrobu permanentnich magnetu a laser.

Holmium ma nejvyssSi magneticky moment (10,6 uB) ze vSech pfirozené se
vyskytujicich prvkd. Pouziva se ke konstrukci koncentratoru magnetického
toku pro vedecke a lékarske pristroje.

Oxid holmity Ho,O, se pouziva pro barveni skloviny a umélych zirkonu.



Erbium

= stribrité bily, mekky kov. Erbium je chemicky méne reaktivni nez predchozi
prvky ze skupiny lanthanoidl. Na suchém vzduchu je erbium stalé. S horkou
vodou reaguje jen pomalu za vzniku hydroxidu erbitého a vyvoje vodiku,
snadno se rozpousti v béznych kyselinach:
2Er + 6H,0 — 2Er(OH); + 3H,
2Er + 6HCI| — 2ErCl; + 3H,
Er + 6HNO; — Er(NO;); + 3NO, + 3H,0
Zahrato na teplotu 300°C na vzduchu shofi na razovy oxid erbity Er,O,, se
sirou se sluCuje na zluty sulfid erbity Er,S; az pfi teploté 800°C, ale s chlorem
se slucuje na fialovy chlorid erbity ErCl, jiz pfi teploté 200°C.
Ve slouceninach se erbium vyskytuje pouze v oxidacnim stupni lll. SlouCeniny
erbia se svymi vlastnostmi podobaji slouceninam hliniku. Vodné roztoky soli
erbia jsou zbarveny ruzové nebo fialové.

V pfirodé se erbium vyskytuje pouze ve formé sloucCenin spole€né s ostatnimi
lanthanoidy. Samostatné mineraly erbia nejsou znamy.



Vyroba erbia se provadi podobné jako vyroba ostatnich lantahanoidu
louzenim lanthanoidovych rud smesi mineralnich kyselin s naslednou
redukci fluoridu ErF; kovovym vapnikem. Redukce vapnikem probiha pri
teplote okolo 1000°C v argonové atmosfére:

2ErF,; + 3Ca — 2Er + 3CaF,

Erbium se spoleCné s gadoliniem pouziva k vyrobé moderatorovych tyci
pro jadernou techniku, pro vyrobu permanentnich magnetu a laseru.

V metalurgii se erbium pouziva jako legujici prisada do slitin vanadu pro
vylepseni jejich nékterych mechanickych vlastnosti, pridavek erbia snizuje
jejich kfehkost a zlepSuje obrobitelnost.

Oxid erbity Er,0O; se pouziva ve sklarstvi a keramickém prumyslu pro
barveni skloviny, porcelanu a glazur do Cervenych a ruZovych odstinu.



Thulium

= stribrité bily, mékky kov. Thulium je chemicky meéné reaktivni nez predesié
prvky ze skupiny lanthanoidt. Na suchém vzduchu je thulium stalé, zapaleno
shofi na zeleny oxid thulity Tm,0O5. S horkou vodou reaguje jen pomalu za
vzniku vodiku, ale snadno se rozpousti v béznych kyselinach:
2Tm + 6H,0 — 2Tm(OH), + 3H,
2Tm + 6HCI — 2TmCl; + 3H,
Tm + 6HNO; — Tm(NO;); + 3NO,, + 3H,0

Ve slouCeninach se thulium vyskytuje obvykle v oxidacnim stupni Il
Slouceniny trojmocného thulia se svymi chemickymi vlastnostmi podobaji
slouCeninam hliniku. Vodné roztoky sloucCenin trojmocného thulia jsou
obvykle zabarveny zelené, chlorid a jodid je zbarven zluté. SloucCeniny
dvoumocného thulia jsou nestabilni a samovolné se oxiduji, jsou
charakteristické svym intenzivnim fialové Cervenym zbarvenim.

V prirodé se thulium vyskytuje pouze velmi vzacné ve formé sloucCenin
spoleCné s ostatnimi lanthanoidy. Samostatné mineraly s obsahem thulia
nejsou znamy.



Vyroba thulia se provadi podobné jako vyroba ostatnich lantahanoidu
louzenim lanthanoidovych rud smesi mineralnich kyselin s naslednou redukci
fluoridu thulittho TmF; kovovym vapnikem. Redukce fluoridu vapnikem
probiha pfri teploté pfes 1000°C v argonové atmosfére:

2TmF; + 3Ca — 2Tm + 3CaF,

Slouceniny thulia se vyznacuji intenzivni modrou fluorescenci pod zdrojem
UV zarfeni a pouzivaji se k vyrobé ochranych prvkl na bankovkach.

Vyznamnegjsi praktickeé vyuziti kovove thulium ani jeho slouCeniny nemaji.

Radioaktivni izotop ''Tm je potencialnim energetickym zdrojem pro
kosmicky vyzkum.



Ytterbium

= stribfité bily, meékky kov. Jsou znamy dvé alotropické modifikace ytterbia,
hexagonalni a-Yb pfechazi pfi teploté 792°C na kubické 3-YDb.

Ytterbium je chemicky méneé reaktivni nez predeslé prvky ze skupiny
lanthanoidd. Na suchém vzduchu je ytterbium stalé, zapaleno shofi na bily
oxid ytterbity Yb,0O,. S horkou vodou reaguje jen pomalu za vzniku vodiku,
ale snadno se rozpousti v béznych kyselinach:

2Yb + 6H,0 — 2YDb(OH); + 3H,
2Yb + 6HCI — 2YbCl; + 3H,
Yb + 6HNO; — Yb(NO;); + 3NO, + 3H,0

Ve sloucCeninach se ytterbium vyskytuje nejCasteji v oxidacnim stupni Ill,
slouceniny dvoumocného ytterbia se snadno oxiduji a jsou nestale, jejich
chovani se podoba chovani slouenin kovu alkalickych zemin. Slouc€eniny
trojmocného ytterbia se svymi chemickymi vlastnostmi podobaji slouCeninam
hliniku. Vodné roztoky soli dvoumocného ytterbia jsou zelené, trojmocneho
bezbarve.

V prirodé se ytterbium vyskytuje pouze velmi vzacneé ve formé slouCenin
spolecne s ostatnimi lanthanoidy. Mezi samostatné mineraly ytterbia patri
napi. xenotim-(Yb) YbPO,, keivit-(Yb) (Yb,Y),Si,O, nebo hinganit-(Yb)
(Yb,Y),([1)Be,Si,Og(OH),.



Vyroba ytterbia se provadi podobné jako vyroba ostatnich lantahanoidu
louzenim lanthanoidovych rud smesi mineralnich kyselin s naslednou
slozitou separaci.

Vyroba kovoveho ytterbia se provadi tavnou elektrolyzou chloridu
ytterbitého YbCl; nebo termickou redukci fluoridu YbF; nebo oxidu Yb,O,
kovovym draslikem, vapnikem nebo lanthanem:

YbF; + 3K — Yb + 3KF
Yb,0; + 3Ca — 2Yb + 3Cal
Yb,0; + 2La — 2Yb + La,0,
V omezené mire se ytterbium vyuziva v metalurgii pro ovlivnéni
mikrokrystalické struktury specialnich druht oceli. VyznamnéjSi praktické
vyuziti kovove ytterbium nema.

Oxid ytterbity Yb,O, slouzi k vyrobé bilych smaltu a glazur.

Chlorid ytterbnaty YbCIl, se obCas pouziva v laboratorni praxi jeko velmi
silné redukcni Cinidlo.

Chlorid ytterbity YbCI, se vyuziva jako katalyzator alkylaci.

Siran ytterbity Yb,(SO,); se pouziva v laboratorni praxi jako zdroj
ytterbitych iontu.



Lutecium

= stfibfité bily, leskly, mékky kov, ktery ma ze vSech lanthanoidu nejvysSsi
hustotu. Lutecium je ze vSech lanthanoidu chemicky nejmeéné reaktivni prvek.
Na suchém vzduchu je lutecium stalé, pri zahfati na 150°C shofi na bily oxid
lutecity Lu,O,, s vodikem tvori hydridy LuH, a LuH;. S vodou reaguje pouze
za zvysSene teploty a velmi pomalu za vzniku vodiku, ale snadno se rozpousti
v béznych mineralnich kyselinach:
2Lu + 6H,0 — 2Lu(OH); + 3H,
2Lu + 6HCI — 2LuCl; + 3H,
Lu + 6HNO; — Lu(NO;); + 3NO, + 3H,0

Ve slouCeninach se lutecium vyskytuje pouze v oxidacnim stupni Il
SloucCeniny lutecia se svymi chemickymi vlastnostmi podobaji slouCeninam
hliniku. Vodné roztoky soli lutecia jsou bezbarvé, pouze jodid je hnédy.

V prirodé se lutecium vyskytuje vzacné ve formé slouCenin spolecné
s ostatnimi lanthanoidy, samostatné mineraly lutecia nejsou znamy.

Vyroba lutecia se provadi podobné jako vyroba ostatnich lantahanoidu
louzenim lanthanoidovych rud smési mineralnich kyselin s naslednou slozitou
separaci.



Vyroba kovoveého lutecia se provadi elektrolyzou taveniny chloridu letecitého
LuCl; nebo jeho redukci kovovym vapnikem:

2LuCl; + 3Ca — 2Lu + 3CaCl,
Vyznamnegjsi praktickeé vyuziti kovove lutecium ani jeho slouceniny nemaiji.
Oxid lutecity Lu,0; se pouziva pro vyrobu katalyzatord pro krakovani,
hydrogenaci, alkylaci a polymeraci.
Tantalicnan lutecity LuTaO, ma termoluminiscencni vlastnosti a slouzi k

vyrobé detektoru IR zareni.

|zotop 7Lu se vyuziva ke stanoveni stafi meteoritu.
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Lanthanoidy
VS.
aktinoidy

Lanthanides

Actinoids

They show +2 and +4 oxidation

states in few cases besides +3

They show higher oxidation states of
+4, +5, +6, +7 besides +3

Except promethium, they are

non-radioactive

All actinides are radioactive

The do not form oxoions

They form oxoions

The compound of lanthanides are less basic

Actinide compounds are more basic

They have less tendency of

complex formation

They have greater tendency of

complex formation

Characteristics Lanthanoids Actinoids
1. | Electromic It may be represented by It may be represented by
configuration [XeJaf*"* 5d°*! 65 [Ru}5" 64! 757

Oxidation state

Show +3 oxidation state only, except
in few cases where it 15 +2 or +4
They never show more than +4
oxidation state.

Show lngher oxidation states such
as +4, =5, +6, +7 also m addition to
+3 oxidation state.

Atomic and 1onic sizes

The ionic radii of M ions in
lanthanoids senes show a regular
decrease in size of tons with mcrease
in atomic number. This decrease is
known as lanthanowd contraction.

There 1¢ a greater and gradual
decrease in the size of atoms or M*™
1ons across the senies. This greater
decrease 15 known as actinoid
contraction.

1.

Chenucal reacnvity

These are less reactive metals and
form oxides, sulpludes, mindes.
hvdroxides and halides etc. These
also form H; with acids. They show
a lesser tendency for complex
formation.

These are lughly reactive metals
especially m finely dimvided state.
They form a mixture of oxide and
hydnde by action of boiling water.
They combine with non-metals even
at moderate temperature. They
show a greater tendency for
complex formation.




Lanthanides

Actinides

1) Bindng energies of 4f 1) Binding cnergies of 5f clectrons are
electrons are higher, lower,

) | Maximum oxidation satate i} | Due to lower binding energies they
exhibited by lanthanides is +4 show higher oxidation states such
e.g. Ce™ as +4, +5 and +6. Uranium

exhibits +6 oxidation state in UF,
and UO,CL

m) |4felectrons have greater Wi} | 3f electrons have poor shielding
shickding effect. effect.

) | Most of their ions are v} | Most of their ions are coloured U
colourless, (red), U*" (green) and UQ >

{vellow)

v) | They are paramagnetic but v) | They arc ako paramagnetfic but
magnetic propertics can be ther magnetic propertics are very
casily explained. difficuk to mierpret.

vi) | They do not form complexes |vi} | They have much greater tendency
casihv. to form complexes.

vil) | Except promethium, they are |vi) | All of them are radioactive,
non-radicactive.

vit) | Ther compounds are less vir) | Ther compounds are more basi.
basic.

x) |Theyv do not form oxocations, | ) | Thev form oxocations such as

L0, UO", NpO ", PuO -




Aktinium

= radioaktivni, ve tme svetelkujici prvek kovoveho charakteru.
Aktinium se dobre rozpousti v mineralnich kyselinach za vzniku aktinité soli a
vyvoje vodiku, vyjimku tvori reakce aktinia se zfedenou kyselinou dusicnou,
pri které se vodik neuvolnuje:
2Ac + 6HCI — 2AcCl; + 3H,

8Ac + 30HNO; — 8Ac(NO;); + 3N,O + 15H,0

S vodou aktinium ochotné reaguje za vzniku hydroxidu:
2Ac + 6H,0 — 2Ac(OH); + 3H,

Zvlastnosti aktinia je jeho pomerné znacna neochota k priméemu slucovani
s fluorem, reakce za tvorby fluoridu aktinittho AcF; probiha az za teploty
okolo 1350°C. Ostatni chemické vlastnosti aktinia i jeho slou€enin se nejvice
podobaji vlastnostem lanthanu a jeho sloucCenin, pouze chovani aktinia ve
formé bezvodého fosforeCnanu AcPO, se vice podoba vlastnostem vapniku.

V prirode aktinium vznika radioaktivnim rozpadem protaktinia a thoria
a vyskytuje se jako nepatrna primes v uranovych rudach. Znamym nerostem
aktinia je vicanit (Ca,Ce,La,Th),;As(AsNa)FeSi;B,0,,F-.

NejstalejSi izotop 22’Ac ma poloc¢as rozpadu 21,7 let. Celkem je znamo 29
izotopu aktinia.



Pfiprava aktinia se provadi z 2?°Ra bombardovanim neutrony. Vyroba
kovového aktinia z pfirodnich zdroju se provadi redukci fluoridu aktinitého
AcF, parami lithia pfi teploté 1100-1300°C. Praktické vyuziti naléza aktinium
jako silny zdroj neutronu pro vyzkumné ucely.



Thorium

= radioaktivni, sedy, mekky a tazny kov, vzhledem podobny platinée.
Praskové thorium je pyroforni, kovové thorium se na vzduchu vzniti pfi
zahrati na teplotu 130°C.

Pfi laboratorni teploté reaguje s fluorem za vzniku fluoridu thoriCitého
ThF,, pfi teplotach okolo 500°C reaguje thorium s ostatnimi halogeny za
vzniku halogenidu typu ThX, a se sirou za vzniku sulfidu thoriCitého ThS, s
primeési sulfidu thoritého Th,S,. Pfi vySSich teplotach reaguje také s dusikem
za vzniku nitridu Th;N, a s kiemikem za vzniku silicidu ThSi,. Pfi zahrati na
teplotu 250°C na vzduchu hofi za vzniku oxidu thoriCitého ThO,.

Ve zredénych kyselinach i zasadach se thorium nerozpousti, ale je dobre
rozpustné v luCavce kralovské a v dymavé kyseline chlorovodikové. Dobre
se rozpousti v koncentrované kyseliné dusicné i chlorovodikoveé za vzniku
thoriCité soli a vyvoje vodiku, reakce thoria s témito kyselinami je
katalyzovana pfitomnosti fluoridovych iontu:

3Th + 4HNO; + 12HCI| — 3ThCl, + 4NO + 8H,0
Th + 4HCI — ThCl, + 2H,



Za teploty od 150°C probiha reakce thoria s vodni parou za vzniku
hydroxidu thoriCitého a vyvoje vodiku:
Th + 4H,0 — Th(OH), + 2H,
Ve slouCeninach vystupuje thorium nejCasteji v oxidacnim stupni [V,
chemicke vlastnosti sloucCenin ctyrmocného thoria se velmi podobaji
vlastnostem sloucenin titanu.

V pfirodé se thorium ve formé izotopu 232Th, obvykle v doprovodu
lanthanoidu, vyskytuje zejména v monazitovych horninach.

Vyroba thoria se provadi alkalickym nebo kyselym louzenim rudnych
koncentratu. Alkalicky postup spocCiva v pusobeni NaOH pfi zvySené
teplote. Vzniklé nerozpustné oxidy thoria a uranu se rozpusti v horke
kyseliné chlorovodikové. Oddéeleni thoria od uranu se provadi kapalinovou
extrakci.

Pfi kyselém postupu se rudny Kkoncentrat podrobi pusobeni
koncentrovaneé kyseliny sirové, vznikne roztok sloucCenin thoria znecisteny
kovy vzacnych zemin. Po prevedeni na stavelany se na zaklade rozdilne
rozpustnosti oddéli Stavelan thoria od Stavelanu vzacnych zemin.

Vyslednym produktem obou postupu je praskové thorium, které se prevadi
na kompaktni kov slinovanim nebo vakuovym pretavovanim.



Cisté thorium se pfipravuje tepelnym rozkladem jodidu Thl,, redukci oxidu
thori€itého vapnikem nebo elektrolyzou taveniny podvojného fluoridu
ThF,.KF.

Technické vyuziti naléza kovove thorium zejména jako soucast slitin pro
vyrobu Zhavicich dratu do elektrickych peci. Slitina thoria s wolframem se
pouziva k vyrobé zhavicich viaken elektronek. Thorium se vyuziva ve
sklarstvi pro upravu indexu lomu optickych skel.

Dusi€nan thoricity se vyuziva na vyrobu thoriovanych wolframovych
elektrod pro obloukoveé svarovani tezkosvaritelnych nerezovych oceli a slitin
niklu stejnosmernym proudem.

jako soucast katalyzatoru pro vyrobu benzinu Fischer-Tropschovou syntézou
a pro oxidaci amoniaku pfi prumyslové vyrobé kyseliny dusicné. Pro svou
vysokou teplotu tani (3300°C) se oxid thoriCity také pouziva k vyrobé
zaruvzdorné keramiky. V mediciné se oxid thoriCity pouziva jako kontrastni
latka v rentgenologii.

Praktické vyuziti thoria ma znaCnou perspektivu v jaderne energetice
budoucnosti.



Protaktinium

LAl

ma polocas rozpadu 3,2.10% let.
Protaktinium se primo slucuje s halogeny, za vyssich teplot reaguje
s vodou za vzniku oxidu Pa,O; a vyvoje vodiku, s vodikem reaguje za
zvyseneho tlaku a teploty a tvori hydrid PaH;.
Reakce protaktinia s neoxidujicimi kyselinami probihaji za vyvoje vodiku:
Pa + 4HCI — PaCl, + 2H,

V prirode protaktinum vznika jako produkt radioaktivnino rozpadu uranu.
Priprava kovového protaktinia probiha redukci fluoridu protaktinicného

parami barya:
2PaF; + 5Ba — 2Pa + 5BaF,



Uran

= stribrité bily, leskly, tvrdy, tvarny radioaktivni kov, ktery se da i za normalni
teploty dobre kovat a valcovat. Tvofi tfi krystalické modifikace, kosoCtverecCny
a-U prechazi pfi teploté 667°C na Ctverecny B-U, pfi teploté nad 772°C
vznika krychlovy y-U.

Za vysSich teplot je uran znacné chemicky reaktivni prvek. Ochotné reaguje
se sirou, halogeny, fosforem, dusikem, vodikem a uhlikem. S fluorem se
uran slucuje na fluorid uranicCity UF, jiz za normalni teploty za vzniku
plamene, pri mirném zahrati na vzduchu hori za silného vyvoje jisker na oxid
U;04. S borem a arsenem se primo sluCuje az pfi teplotach nad 1000°C.

Uran se snadno rozpousti ve zredenych mineralnich kyselinach za vzniku
uranicité soli a vyvoje vodiku:
U + 4HCI — UCI, + 2H,
V koncentrované kyseliné dusiCné se kompaktni uran nerozpousti, ale
praskovy uran s koncentrovanou i zredeénou kyselinou dusiCnou reaguje
velmi prudce za tvorby dusiCnanu uranylu a vyvoje oxidu dusného:
4U + 14HNO; — 4UO,(NO,), + 3N,O + 7H,0



Snadno reaguje s koncentrovanym roztokem peroxidu vodiku a pfi teplotach
nad 150°C i s vodni parou:
U+ 2H,0, — U(OH),
U+ 2H,0 - UO, + 2H,
Ve sloucCeninach vystupuje uran ve vsech oxidacnich stavech od |l az po VI.
Nejstabilngjsi jsou slouceniny s oxidacnim Cislem VI.

V pfirodé se uran vyskytuje jako smeés 3 radioaktivnich izotopu, 234U, 23°U a
2381, posledni izotop je nejstabilnéjsi (T,, = 4,51.10° let).

NejdulezitéjSi uranové rudy jsou uraninit
(smolinec) UO,, coffinit USiO,, karnotit Radioactive Minerals
K,(UO,)(VO,),.3H,0, torbernit
Cu(UO,)(PO,),.8H,0, brannerit UTiO,,
autunit Ca(UO,),(PO,), - 10-12H,0,
davidit (La,Ce)(Y,U,Fe)(Ti,Fe),,(0O,0H);;,
uranofan Ca(UO,),[SiO;(0OH)],-5H,0,
ningyoit (U,Ca),(PO,),'1-2H,0 a fada ‘B, A
daldich minerald. Zibpeite  Motatorheraite  Uraninite  Carnotite

Autunite Uranocircite




Table 1: Radioactivity of Minerals that contain Uranium as an Integral Structural
Component

Mineral

Radioactivity

Location Visible Light SW UV
Level (cpm)

Daybreak Mine, Spokane

Autunite Co.. WA 40.000
Meta- . Vogtland, Sachsen, 2.000
Uranocircite | Germany
; D Day #2 Mine, Owl Draw
AnGersenie area, Grand County, Utah 1,000
Krunkelbach Valley
Uranophane Uranium deposit, Baden- 900
Wirttemberg, Germany
Andersonite D Day #2 Mine, Owl Draw 300

on Matrix

area, Grand County, Utah




Vyroba kovoveho uranu se provadi slozitym postupem, ktery spociva v
louzeni koncentratu uranové rudy kyselinou dusiCnou. Uran prejde na
rozpustny dusi¢nan uranylu UO,(NO,),. Z roztoku se pomoci kyseliny sirové
vysrazi olovo, radium, vanad a dalSi pfimési ve formé nerozpustnych siranda,
které se odfiltruji.

Filtrat se podrobi extrakci éterem, po odpareni rozpoustédla se Cisty
dusiCnan opet rozpusti ve vodé a oxiduje se peroxidem vodiku na
hydratovany oxid uranovy UO5-2H,0, ktery se zahfanim prevede na bezvody
oxid UO,. Oxid uranovy se pusobenim fluorovodiku nebo fluoridu amonného
prevede na fluorid uraniCity UF,, ktery se posléze redukuje vapnikem na
kovovy uran.

Nekteré technologie vyuzivaji redukci oxidu uranoveho vodikem nebo
hlinikem, s vynechanim mezistupné prevodu oxidu uranového na fluorid
uranicCity. Pro laboratorni pouziti se Cisty kovovy uran pripravuje redukci UF,
horCikem.

235U byl v minulosti dllezitou surovinou pro vyrobu nuklearnich zbrani. Pfi
vyvoji prvnich sovetskych jadernych bomb sehrala podstatnou ulohu tezba
uranu v Jachymoveé v Krusnych horach.



Obohaceny uran

= uran, ve kterém byl zvySen podil izotopu %3°U nad jeho pfirozeny podil
0.71 %.

Mirné obohaceny uran s podilem izotopu 235 obvykle 3-5 % se vyuziva jao
palivo ve vetsSine jadernych elektraren.

Vysoce obohaceny uran (nad 85 %) ma zejména vojenskeé vyuziti pro
konstrukci jadernych zbrani.

Difuzni postup vyuziva rozdilnych difuznich koeficientu plynného UF,. V
pfipadé oddélovani 238U a 23°U je rozdil hmotnosti velmi maly a pro dosazeni
vysokého stupneé separace je treba tento postup opakovat az nékolika
tisicinasobne.

Centrifugalni separace je dnes hlavnim primyslovym postupem
obohacovani uranu. V centrifuze o vysokych otaCkach dochazi k déleni
molekul podle jejich hmotnosti na zakladé rozdilného momentu hybnosti
pohybujicich se molekul plynného UF;. Pro vyrobu kvalitnino stepnéeho
materialu je stale nezbytné pouziti kaskad odstredivek v radu nekolika stovek
az tisic kusu.



Ochuzeny uran (depleted uranium — DU)

= odpadni produkt v procesu obohacovani prirodniho uranu, s obsahem
radioaktivniho izotopu 2%°U v mnozstvi 0,23 %. Pfidomek ,ochuzeny“ ziskal
proto, ze byl oproti pfirodnimu uranu s podilem 0,7 % 23°U zbaven podstatné
casti tohoto izotopu ve prospech obohaceného uranu.

Ochuzeny uran ma hustotu 19,07 g.cm= (1,7krat vétsi hustota nez olovo).
V praskové formé se ochuzeny uran spontanné odparuje pfi teploté 600—
700 °C.

Vedle wolframu se ochuzeny uran vyuziva pro vyrobu protipancérovych
projektila, v nékterych americkych tancich (napf. M1 Abrams) je pouzivan
jako soucCast pancife. Na rozdil od wolframu Ci jinych jeho alternativ je
ziskavani ochuzeného uranu pomerné levné a tento material je dostupny ve
velkych mnozstvich.

Pfes pomérné nizkou radioaktivitu 238U vS§ak presto dochazi k slabému radioaktivnimu
zamoreni, mira jeho neskodnosti nebo skodlivosti neni dosud dofesena.

DU pouziva Casto i na vyvazeni v leteckém primyslu a jako vhodna
ochrana pfed rentgenovym zafenim v nemocnicich, nebo na vyrobu
kontejnerud k transportu radioaktivnich zdroju.



Hexahydrat diurananu sodného (Na,U,0,.6H,0) a hexahydrat
diurananu draselného (K,U,0,.6H,0) se dosud oznacuji jako uranova
zlut pouzivajici se k barveni skla, glazur a porcelanu (barvi na zluto az
Zlutozeleno, priCemz fluoreskuje).

Ve fotografii se slouCenin (soli) uranu (napf. UO,(NO;), — dusi¢nan
uranylu) pouziva k zesilovani negativu, do ténovacich lazni, zesilovac
svétlotisku. Kvuli chemické toxicité se dusiénan uranylu pouziva pro
experimentalni vyvolani patologickeho stavu ledvin u pokusnych zvirat.

Octan uranylu UO,(C,H;0,),.2H,0, NaUO,(C,H;0,) a diuranan amonny
(NH,),U,0O; maji vyznam v analytické chemii.

Uran s obsahem karbidu je vhodnym katalyzatorem pro syntézu
amoniaku Haberovym zpusobem.



Neptunium

= stribrite bily, leskly, na vzduchu staly radioaktivni kov, jeho nejstabilngjsi
izotop 23’Np ma polocas rozpadu 2,25.10° let. Neptunium se vyskytuje ve
tfech modifikacich, kosoltvereCha modifikace a-Np stabilni za normalni
teploty, CtvereCna modifikace B-Np stabilni v rozmezi teplot 278-550°C a y-Np,
ktera vznika pfi teploté nad 550°C a je stabilni az do teploty tani.

Kovové neptunium reaguje s horkou vodou za vzniku Cerveného hydroxidu
neptunitého a vyvoje vodiku, s horkou vodou nasycenou kyslikem neptunium
tvori zlutozeleny hydroxid neptunicity:

2Np + 6H,0 — 2Np(OH); + 3H,
Np + 2H,0 + O, — Np(OH),
Neptunium snadno reaguje se zredenymi mineralnimi kyselinami:
2Np + 6HCI — 2NpCl; + 3H,
2Np + 10HNO; — 2Np(NO;), + N,O + 5H,0
V silné oxidaénim prostfedi reaguje neptunium za vzniku ruzovych soli
neptunylu:
SNp + 28HNO; + 6KMnO, — 5NpO,(NO;), + 6Mn(NO;), + 14H,0 + 6KNO,
Np + 2HNO,; + KBrO; — NpO,(NO,), + KBr + H,0
Jiz za mirné zvySené teploty reaguje s vodikem za vzniku hydridd NpH,
a NpH.,.



Ve sloucCeninach vystupuje neptunium nejcastéji v oxidacnim stavu VI, jeho
chemické vlastnosti jsou velmi podobné vlastnostem sloucenin
Sestimocného uranu nebo v oxidaénim stavu Ill, chemické vlastnosti
neptunitych sloucCenin se nejvice podobaji vlastnostem sloucenin promethia.

Vodné roztoky soli neptunia maji | . - N
charakteristické zbarveni podle  ®  jeid NeOW  Weodl ROVl

r . ” L Vv ﬁi"
mocenstvi, Np3* - fialova, Np*

Zlutozelena, Np°* - v kyselém prostredi
zelena, v alkalickém Zluta, Npf* - rGzova,
Np’* - v kyselém prostfedi hnédocCervena,
v alkalickém zelena.

V prirode se neptunium nachazi jako nepatrna primes uranovych rud.

Kovoveé neptunium se pripravuje redukci fluoridu neptunitého NpF, parami
barya nebo lithia pfi teploté okolo 1200°C:
2NpF; + 3Ba — 2Np + 3BaF,



Plutonium

v s

plutonia 242Pu ma polodas rozpadu 3,73.10° let.
Plutonium reaguje s horkou vodou za vzniku Sedomodreho hydroxidu
plutonitého, s horkou vodou nasycenou kyslikem reaguje za vzniku zeleného
hydroxidu plutonicitého:
2Pu + 6H,0 — 2Pu(OH); + 3H,

Pu + 2H,0 + O, — Pu(OH),
Plutonium reaguje s mineralnimi kyselinami za vzniku plutonité soli a vyvoje
vodiku:

2Pu + 3H,S0, — Pu,(SO,); + 3H,

2Pu + 6HC| — 2PuCl; + 3H,
Reakce plutonia s kyselinou dusicnou probiha za vzniku plutonicCité soli a bez
vyvoje vodiku:

3Pu + 16HNO; — 3Pu(NO,), + 8H,0 + 4NO

Chemické vlastnosti trojmocnych slouCenin plutonia se nejvice podobaji
vlastnostem samaria. Ostatni chemické vlastnosti plutonia se velmi podobaji
vlastnostem uranu. Plutonium i vsechny jeho slouCeniny jsou prudce
jedovaté. Ve slouCeninach se plutonium vyskytuje v_oxidaCnich stupnich +Il
az +VIl, nejstabilnejsi slouCeniny jsou plutonicité.




Vodné roztoky soli plutonia maji chrakteristické
zbarveni podle mocenstvi, Pu3* - modra, Pu** -
Zlutohnéda, Pu®* - rizova, Pub* - Zluta, oranzova,
Pu’* - zelena.

V prirode se plutonium naléza v nepatrném mnozstvi v uranovych rudach, ve
kterych vznika prirozenym radioaktivnim rozpadem.
Plutonium se vyrabi ozarfovanim jader 238U rychlymi neutrony v mnozivych
jadernych reaktorech typu FBR (Fast Breeder Reactor) podle rovnice..

238 + 1n — 239U + B — 29Np + B — 9Py + B
Jako chladivo se pro rychly reaktor FBR s uran-plutoniovym palivovym
cyklem pouziva kapalny sodik. Ddulezitym zdrojem plutonia jsou také
vyhorelé uranové palivové ¢lanky z reaktort jadernych elektraren.

A &b ad

surovina pro vyrobu jadernych zbrani. lzotop 238Pu byl pouzit jako trvanlivy
energeticky zdroj pro seizmickeé i dalSi védecké pristroje rozmisténé na
povrchu Mesice pfi vypravach projektu Apollo. Pro jaderné vyuziti se
plutonium leguje pfidavkem gallia a jeho povrch se pokryva ochrannou
vrstvou niklu.



Americium

(DA

polo¢as rozpadu 7,95.103 let.

Americium se pfi teploté 200°C pfimo sluCuje s fluorem na Cerveny fluorid
americity AmF,, pfi teploté nad 400°C vznika oranzovy fluorid americicCity
AmF,. S dalSimi halogeny reaguje nepfimo a tvori Cerny chlorid americnaty
AmCl,, rizovy chlorid americity AmCl,;, bily bromid americity AmBr;, Cerny
jodid americnaty Aml, a zluty jodid americity Aml,.

Zapaleno na vzduchu hofi za vzniku Cerného oxidu americiCittho AmO.,,
hnédy oxid americity Am,0O; je mozné pfipravit nepfimym zpusobem. Se sirou
se pfimo nesluCuje, nepfimym postupem je mozné pfipravit sulfid americity
Am,S,.

S horkou vodou reaguje za vzniku nerozpustného Cerveného hydroxidu
americittho Am(OH); a vyvoje vodiku:

2Am + 6H,0 — 2Am(OH); + 3H,
S koncentrovanym peroxidem vodiku reaguje za vzniku nerozpustného
cerného hydroxidu americicitého:
Am + 2H,0, — Am(OH),



S hydroxidy nereaguje, snadno se rozpousti ve zfedénych neoxidujicich
| oxidujicich kyselinach za vzniku americité soli:
2Am + 6HCl — 2AmCl; + 3H,
8Am + 30HNO; — 8Am(NO;); + 3N,O + 15H,0

Reakci americia se studenou koncentrovanou kyselinou dusicnou vznika
americicita sul:
SAm + 24HNO; — 5Am(NO,), + 2N, + 12H,0
Reakci s kyselinou dusicnou sycenou kyslikem vznikne dusiCnan americylu:
Am + 2HNO; + 30; — AmO,(NO;), + 30, + H,0O

Ve slouCeninach se vyskytuje nejCasté€ji v oxidaénim stavu Ill. SlouCeniny
americia v oxidacnim stavu |l se obvykle pripravuji redukci americitych soli
pomoci silnych redukénich Cinidel. Chemické vlastnosti sloucenin
dvojmocného a trojmocného americia jsou nejvice podobneé vlastnostem
obdobnych sloucenin europia, vodneé roztoky soli americia v oxidaCcnim stavu
[l maji obvykle Cervené zbarveni. SlouCeniny americia ve vySSich
oxidacnich stavech se pripravuji elektrolytickou oxidaci americitych soli,
nebo jejich oxidaci pomoci kyseliny chloriste. Tyto slouCeniny jsou velmi
nestalé a jejich chemickeé vlastnosti se nejvice podobaji vlastnostem
analogickych slouCenin uranu a neptunia.



Americium se prfipravuje jadernymi reakcemi, v kovove formé byl ziskano az v
roce 1951 redukci fluoridu americittho AmF; kovovym baryem. Redukce se
provadela ve vysokém vakuu v kelimku zhotoveném z oxidu berylinatého pri
teploté 1100°C:

2AmF; + 3Ba — 2Am + 3BaF,

V prirode se nenaléza.

Americium nema zvlastni prakticky vyznam, pouze izotop 2*'Am nachazi
vyuziti jako zdroj ionizujiciho zareni v pozarnich detektorech koure.



Curium

LB a4

= stfibfité bily, radioaktivni kov. Nejstabilngjsi izotop curia 4’Cm se rozpada s
polo¢asem rozpadu 15,6 milionu let.

Na vzduchu curium samovolné reaguje s kyslikem a povrch kovu se
pokryva tenkou vrstvou nestabilnihno oxidu curnatého CmO, oxidace
samovolné postupuje pres zeleny oxid curity Cm,0O; az k Cernému oxidu
curiCittmu CmO,. S horkou vodou reaguje za vzniku hydroxidu curitého
a vyvoje vodiku:

2Cm + 6H,0 — 2Cm(OH); + 3H,
Snadno reaguje se zfedénymi neoxidujicimi i oxidujicimi kyselinami za vzniku
curitych soli:
2Cm + 6HCI — 2CmCl; + 3H,
Cm + 4HNO; — Cm(NQO;); + NO + 2H,0

Stabilni slou€eniny tvofi curium pouze v oxidacnim stavu lll, slouCeniny v ox.
stavu IV se samovolné redukuji. Vodné roztoky soli trojmocneho curia jsou
bezbarvé nebo maji charakteristicke zlutozelené zbarveni, jejich chemicke
vlastnosti se velmi podobaji vlastnostem sloucenin gadolinia.

V prirodé se curium nenaléza, pripravuje se umele jadernymi reakcemi
z plutonia.

Praktickeé vyuziti curium nema.



Berkelium

L A A

rozpadu 1380 let. Zapaleno na vzduchu hofi za vzniku zlutého oxidu
berkeliCiteho BkO,. S horkou vodou reaguje za vzniku hydroxidu berkelitého a
vyvoje vodiku:
2Bk + 6H20 — 2BKk(OH); + 3H,
Snadno reaguje se zfedénymi neoxidujicimi i oxidujicimi kyselinami za vzniku
berkelité soli:
2Bk + 6HCI — 2BkCl; + 3H,
Bk + 4HNO; — Bk(NO,); + NO + 2H,0
Ostatni chemické a fyzikalni vlastnosti berkelia ani jeho slouCenin nebyly
doposud spolehlivé urCeny, pravdépodobné se budou podobat vlastnostem
slouCenin terbia.

V prirode se berkelium nenaléza, pfipravuje se uméle jadernymi reakcemi.
Berkelium bylo poprvé pripraveno v urychlovaci ¢astic srazkami americia
241Am s vysoce energetickymi ¢asticemi alfa.

Zvlastni praktické vyuziti berkelium nema.



Kalifornium

v s

= silné radioaktivni kov. NejstabilnéjSi izotop kalifornia 2°'Cf ma polocas
rozpadu 898 let. Kompaktni kovové kalifornium reaguje s horkou vodou,
praskové kalifornium s vodou reaguje jiz za laboratorni teploty za vzniku
hydroxidu kalifornitého a vyvoje vodiku:
2Cf + 6H,0 — 2Cf(OH); + 3H,
Ochotné reaguje se zfedénymi neoxidujicimi i oxidujicimi kyselinami za
vzniku kalifornité soli:
2Cf + 6HCI — 2CfCl; + 3H,
Cf + 4HNO4; — Cf(NO;); + NO + 2H,0
DalSi chemické a fyzikalni vlastnosti kalifornia ani jeho slouCenin nebyly
doposud spolehlive urCeny. Je overena pouze existence stabilnich sloucenin
kalifornia v oxidaénim stavu +lll, jejich vlastnosti by se mély podobat
vlastnostem sloucenin dysprosia.

V pfirodé se kalifornium nenaléza, pfipravuje se umele jadernymi reakcemi,
napf. bombardovanim curia 2#2Cm ¢&asticemi a.

Praktické vyuziti naléza kalifornium jako silny zdroj neutronu. Vyuziva se
v jaderném vyzkumu, v nedestruktivni defektoskopii a mediciné.



