Prvky |. hlavni podskupiny



Alkalické kovy

Li, Na, K, Rb, Cs, Fr

¢+ Group 1 He
Be B|C| N O F|Ne
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Electron Melting Dms:t; Atomic I
Element Configuration Point (°C) (g/cm”) Radius (A) (k] /mol)
Lithium [He)2s' 181 0.53 1.34 520
Sodium [Ne]3s' 98 0.97 1.54 496
Potassium [Ar]4s’ 63 0.86 1.96 419
Rubidium [Kr]5s' 39 1.53 2.11 403
Cesium [Xe]6s! 28 1.88 2.25 376




Li, Na, K, Rb, Cs, Fr

elektronova konfigurace: vzacny plyn + 1 s elektron:
Li - (He)2s', Na - (Ne)3s', K- (Ar)4s', Rb - (Kr)5s!,
Cs - (Xe)6s', Fr - (Rn)7s’

oxidaéni Cisla: alkalické kovy nabyvaji pouze ox. Cisla |
podobné fyzikalni i chemické vlastnosti (vyjimku tvofi Li), typické kovy

increase in reactivity . @
increase in atomic radius

increase in electron shells shielding the outer electron
increase in ease of losing outer electron to form a positive ion
a tendency for the melting points and boiling points to decrease
a tendency for the density to increase (first three float on water)

=>

TREND DOWN GROUP 1 of the ALKALI METALS (c) doc brown




Fyzikalni vlastnosti

kovovy vzhled, sedé, lesklé, mékkeé (jako vosk) - daji se krajet nozem;
hustota Li, Na a K 1je nizsi nez 1g/l - plavou na vodé (a samoziejmé s

vodou reaguiji).

Floats on the surface

Gently fizzes

Gradually reacts and disappears
Doesn’t produce enough heat to melt
Forms colourless lithium hydroxide

Floats on the surface

Fizzes more vigorously

Melts almost at once to form a small silvery ball which
dashes around the surface

Hydrogen may catch fire and burn orange

Forms white sodium hydroxide that dissolves quickly

More vigorous than sodium
Enough heat produced to set fire to hydrogen - burns
with a lilac flame

Denser than water, so it sinks

Violent reaction, which occurs immediately
Everything is spit out

Produces rubidium hydroxide solution
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Explodes on contact with water
Produces caesium hydroxide

O Alkali metal
(...) predicted by calculation

Tékaveé soli barvi plamen:
Li - Cervené

Na -

K, Rb, Cs - modrofialové




Chemické viastnosti

- vysoka elektropozitivita - velmi snadno ztraceji valencni elektron

- ochotné tvoriionty Li*,Na* K* , Rb*,Cs*, Fr+.

- chemicka reaktivita vysoka, vzrista s atomovym Cislem.

- silna redukcni Cinidla

Ve slou€eninach vazany vylucné iont. vazbou (s malou odchylkou u Li).

Slou€eniny obsahuijici kationty alk. kovu jsou bezbarvé, neni-li barevny
anion.

NH,* a TI* chemicky podobné kationtim alkalickych kovu

Reakce alkalickych kovl s vodou:
M +2H,0 —»> 2MOH + H,

V laboratofi uchovavame Na a K
pod vrstvou petroleje.




Slouc¢eniny alkalickych kovu s kyslikem

Alkalické kovy tvori s kyslikem: oxidy (O%), peroxidy (O, #), hyperoxidy (O,),
pfip. suboxidy

M,0 W0, MO, MO M,0, suboxidy
L| K, Rb, Cs Rb,Cs
(M*),(0,*)(0,),
Vyroba Nas0 2NaNO, + 10Na - 6Na,0 + N,
Na,O, + 2Na - 2Na,O
Vyroba peroxidu 2 Na + 02 =3 N3202

a hyperoxidu sodného
Na,0, + O, > 2 NaO,
Vznik ozonidu

6 KOH + 403 —> 4 K03 + KOH.HzO o+ 02
MO, MO, + %0,
4MO, + 2H,0 " 4MOH + 50,

Reakce ozonidu



Reakce alk. kovu s dikyslikem vznikaji oxidy, peroxidy a superoxidy:
4Li + O, - 2Li,0
2Na + O, — Na,0,
K+ O, - KO,

Reakce oxidu, peroxidu a superoxidu alk. kovd s vodou:
LiiO + H,O — 2LiOH
Na,O, + 2H,0 — 2NaOH + H,0O,
2KO, + 2H,0 —> 2KOH + H,O + O,

Reakce hydroxida alk. kovu s oxidem uhlicitym:
NaOH + CO, — NaHCO,

Reakce alkalickych kovu s vodikem :
2Na + H, —» 2NaH
lon H- ma velmi silné redukcni ucinky:
NaH + H,O — NaOH + H,



Slouceniny alkalickych kovu s dusikem

Lithium tvofi s dusikem pfimou reakei nitrid Li;N a imid Li,NH
Roztoky alkalickych kovi v kapalném amoniaku:

# vznikaji rozpusténim alkalickeho kovu v kapalnem amoniaku jako
intenzivné modré roztoky

# z barvy, magnetickych a elektrickych viastnosti Ize usoudit na

pfitomnost solvatovanych elektronii, které jsou obklopeny dvéma
aZ tfemi molekulami amoniaku

# roztoky nejsou prili§ stalé a prechazeji na amidy

2M + 2NH; - MNH, + H,



Roztoky alk. kovl v amoniaku:

- modré roztoky obsahujici kationty
alkalickych kovu (Na*, K*, ...)

a solvatovane elektrony e,

Crown ethery

Tvori komplexy s ionty
alkalickych prvku
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Hlavni rozdily ve vlastnostech alkalickych kovti a kovti alkalickych zemin

Alkali metlals Alkaline earth melals
(i) | lonization enthalpy: (i) [onization enthalpy:
These have lowest ionization Alkaline earth metals have smaller atomic
enthalpies in respective periods. size and higher effective nuclear charpe
This is because of their large as compared to alkali metals, This causes
atomic sizes. Also, they lose their their first ionization enthalpies to be
only valence electron easily as they higher than that of alkali metals.
attain stable noble gas Howewver, their second ionization
configuration after losing it. enthalpy is less than the corresponding
alkali metals. This is because alkali
metals, after losing one electron, acquires
noble gas configuration, which is very
stable.
(ii) | Basicity of oxides: (ii) | Basicity of oxides:
The oxides of alkali metals are very The oxides of alkaline earth metals are
basic in nature. This happens due guite basic but not as basic as those of
to the highly electropositive nature alkali metals, This is because alkaline
of alkali metals, which makes these earth metals are less electropositive than
oxides highly ionic. Hence, they alkali metals.
readily dissociate in water to give
hydroxide ions.
(iii) | Solubility of hydroxides: (iii) = Solubility of hydroxides:
The hydroxides of alkali metals are The hydroxides of alkaline earth metals
more soluble than those of alkaline are less soluble than those of alkali
garth metals. metals. This is due to the high lattice
enerpgies of alkaline earth metals. Their
higher charge densities [as compared to
alkali metals) account for higher lattice
energies.




Lithium
je na rezu stribrobily, leskly, lehky, velmi meékky, neuslechtily kov.
Na vzduchu je nestalé, rychle se pokryva vrstvou agresivniho a korozivniho
hydroxidu lithného LiOH a posléze uhliitanu lithného Li,CO,.
Zapaleno na vzduchu hofi za vzniku bilého oxidu lithného Li,O a nitridu
lithého Li;N. S kyslikem hofi za vzniku peroxidu Li,O,. V atmosféfe ozonu

shofi za vzniku explozivniho ozonidu lithného LiO,;. S vodou reaguje za
vzniku vodiku:

2Li + 2H,0 — 2LiOH + H,
Reakce lithia s mineralnimi kyselinami probiha prudce exotermné za vzniku
lithné soli a vyvoje vodiku:

2Li + 2HCI| — 2LiCl + H,

2Li + 3H,S0O, — 2LiIHSO, + SO, + 2H,0
3Li + 4HNO,; — 3LINO5 + NO + 2H,0

S halogeny se slucCuje primo jiz pri laboratorni teploté, pouze s jodem
reaguje az po zahrati na teplotu pres 200 C. Za vysSich teplot reaguje
s vodikem za vzniku hydridu lithneho LiH, s uhlikem tvori acetylid Li,C,,
s kremikem tvori silicidy LigSi,, Li,Si a Li,Si. S kapalnym amoniakem
reaguje za vzniku amidu lithého LiNH,, s plynnym amoniakem tvofi pfi
teplote 400 C imid lithny Li,NH.



Se sirou se slucCuje na sulfid lithny Li,S pfi teploté nad 130 C, se selenem
a tellurem reaguje za vzniku selenidu lithnéno Li,Se a telluridu lithného Li,Te
jiz pri teplotach hluboko pod bodem mrazu.

Porovnani Li s ostatnimi prvky 1. hlavni podskupiny:
- pfi 25 °C reaguje Li s vodou velmi zvolna
- LiH - staly - muze byt taven bez rozkladu
- za vysokeé teploty dochazi k reakcim, které maji obdobu u Mg a Ca,
ne vSak u ostatnich alk. kovu
2 LiOH — Li,O + H,0
Li,CO; — Li,O + CO,
-odchylky od Ciste iont. vazby - lithium je jediny alk. kov tvorici slouceniny s
vyznamejsim podilem kovalentniho charakteru vazby, prikladem slouceniny
organolithné, dulezita Cinidla v org. syntézach; pfipravi se reakci Li s
halogenderivaty:

2Li + R-Cl|l - Li-R + LiCl
CHaCHoCHoCHoBr + 2 Li 253 g o1 CH,CHACHS LT + LiBr

1-bromobutane butyllithium

h
Qc L GLi + Lic

chlorobenzense phenyllithium



Lithium Other alkali metals
Reaction with ethyne It does not react with ethyne to | All elements present in group 1
form ethynide. react with ethyne to form
ethynide.
Reaction with Nitrogen and Forms lithium nitride. Other alkali metals cannot react
oxvgen Only alkali metal that forms with nitrogen.

simple monoxide and not other
oxides.

Size Smallest among alkali metals. Atomic size increases down the
group.
Density Has the least density among Density increases down the
solid materials. group.|
Formation of hydrogen It is not capable of forming Other alkali metals form solid
carbonates solid hydrogen carbonates. hydrogen carbonates
Diagonal relationship Shows diagonal relationship No other element shows
with group 2 element diagonal relationship.

magnesium.

LITHIUM
VERSUS

OTHER ALKALI METALS
Lithium is an alkali metal

having the chemical
symbol “Li”

Alkali metals are group 1
elements excluding
hydrogen

Other alkali metals

cannot react with
nitrogen gas

Only alkali metal that can
react with nitrogen gas,
forming lithium nitride

Atomic size increases
down the group

Smallest among alkali
metals

Have different atomic
numbers, highest being
87(francium)

Atomic number is 3, the
smallest value among
alkali metals

Has the least density Density increase down

among solid metals the group

Only alkali metal that May form anions in either

cannot form an anion

solid phase or liquid phase

Strongest basic alkali metal Have ditferent basicities
that requires more acids to
neutralize lithium-containing

solutions Visit www.pediaa.com




Lithné soli jsou ze vSak soli alkalickych kovl obecné nejméné rozpustné
ve vodé (napf. LiF). Paradox u lithnych soli tvofi chlore€nan lithny, ktery je
nejrozpustnéjsi anorganickou latkou ve vode — 313,5 g ve 100 ml pri
18 C. Naproti tomu se vsak lithné soli velmi dobfe rozpousti v jinych
polarnich rozpoustédlech nez voda (napfiklad kapalny amoniak nebo lih).

Lithium se wvyrazné Ilisi svymi vlastnostmi od vlastnosti ostatnich
alkalickych kovl, ale v mnohém se podoba vlastnostem kovi
alkalickych zemin (v periodické tabulce je diagonalni pribuznost Li a

Mg).

Lithium resembles magnesium mainly due to the Diagonal Relationship of Li with Mg
similarity in sizes of their atoms [Li = 152 pm, Mg
=160 pm] and ions [Li* = 76 pm, Mg?* = 72 pm]. Both Li and Mg are harder and have higher melting points.
The main points of similarity are :
(i) Both LiOH and Mg(OH), are weak bases. % Due to covalent nature, chlorides of both Li and Mg are deliquescent
(i) Both form ionic nitrides in an atmosphere of - and solublein alcohol and pyridine.
Ny. b
T eLi+ N, —A_, 2Li;N Fluorides, phosphates of Li and Mg are sparingly soluble in water.
3Mg + N;——> MggN,. Carbonates of Li and Mg decompose on heating and liberate CO,.

(iii) The hydroxides and carbonates of both Li and
Mg decompose upon heating to give their respec-
tive oxides. 1%

2LiOH _4 | Li,0 + H,0

Li,CO; — Li,O + CO, ; Mg CO, — MgO + CO,

Hydroxides and nitrates of both Li and Mg decompose on heating to
i ide. Hydroxid f bothLiand M k alkali.
Mg(OH), —A _, MgO + H,0 give oxide. Hydroxides of bo i and Mg are weak alkali

Both Li and Mg combine directly with N, to give nitrides LizN and
Li;CO; — A, Li,0 + CO, MgsNo.



Pro prumyslovou téZbu maji nejvétsi vyznam loziska lithia v jezernich
sedimentech a solankach v Chile a USA. Zasoby lithia v celé CR tvofi 1 %
celosvetovych zasob (zily cinvalditu v kyselych zulach v_okoli Cinovce a
Krupky).

Vyroba kovového lithia

Vyroba lithia se provadi tavnou elektrolyzou eutektické smési 55% LiCl
a 45% KCI. Elektrolyticka vyroba lithia probiha v otevienych elektrolyzerech
pri teploté 420 C, pracuje se s napetim 6,5 V, proudova hustota dosahuje
hodnoty 20 A. Na zelezné katodé se vyluCuje témér Cisté lithium s malou
primési drasliku.

V omezené mire se provadi metalotermicka vyroba lithia redukci oxidu
lithného kfemikem nebo redukci fluoridu lithného hlinikem. Metalotermicka
vyroba probiha pfi teplotach okolo 1000 C za pfitomnosti oxidu vapenatého
jako struskotvorné prisady:

2Li,0O + Si + CaO — 4Li + CaSiO,
6LiF + 2Al + 4Ca0 — 6Li + Ca(AlO,), + 3CaF,



Zpracovani rudného koncentratu

Hlavni surovinou pro pripravu chloridu lithého nutného k elektrolyze je
mineral spodumen LiAlSi,Og, ktery se zpracovava fadou postupu. Bézné jsou
kyselé zplsoby, napf. sulfataéni postup, kdy se rudny koncentrat louzi v
koncentrované kyseliné sirové pfi teploté 1050-1100 C, lithium prejde do
roztoku jako siran lithny Li,SO,, z roztoku se pusobenim K,CO, vysrazi ve
formé& Spatné rozpustného Li,CO,, ktery se rozpusténim v kyseliné
chlorovodikové pfevede na chlorid lithny LiCl. Chloridovy proces spociva v
pusobeni plynného chloru na koncentrat pfi teploté 940 C, zde je produktem
primo plynny chlorid lithny. Nizkoteplotni chloridovy proces vyuziva rozkladu
pusobenim kyseliny chlorovodikové pfi teploté 100 C.

Pro zpracovani cinvalditu K(Li,Fe,Al);(AlSi;O,,)(OH,F), byly vypracovany i
alternativni tavné postupy, sulfatovy pouziva taveni koncentratu s K,SO, pfi
teploté 850 C. Sadrovy proces vyuziva taveni koncentratu se smési CaSO,
a Ca(OH), pri teploté 950 C. Vapencovy postup pouziva k rozkladu CaCO,
pri teplote 820 C.

Kromé tavnych procesu se vyuZzivaji i postupy autoklavové, kdy se k
rozkladu rudného koncentratu poziva roztok NaOH, Na,SO, nebo Na,CO,.
Autoklavovy rozklad probiha za zvySeného tlaku pfi teplotach 250-300 C.



Lithium jako kov naléza uplatnéni jako soucast lehkych slitin, zejména pro
leteckou a kosmickou techniku. Slitiny s obsahem lithia se vyznacuji nizkou
hustotou, vysokou pevnosti, znaChym modulem pruznosti a velmi vysokou
kryogenni odolnosti.

Slitiny lithia s hlinikem, kadmiem, médi a manganem jsou velmi lehké a
soucasné znacne mechanicky odolné a pouzivaji se pfri konstrukci soucasti
letadel, druzic, kosmickych lodi a loziskovych kovu. Slitina lithia s horéikem
a hlinikem se pouziva na pancérové desky, které jsou soucCasti druzic a raket
a ma slozeni 14 % lithia, 1 % hliniku a 85 % hofCiku.

Nékteré slitiny lithia, jako napf. Weldalit 049 (Al, Li, Cu, Mg, Zr, Ag) jsou
snadno svaritelné. Lithiova slitina Weldalit 049 ma stejnou hustotu jako hlinik,
ale 0 5% vysSi modul pruznosti.

HorCiko-lithiova slitina LA 141 (85 % Mg, 9 % Li, 3 %Zn, 3 %Al+Ba) ma
hustotu pouhych 1,4 g/cm3. Dalsi slitiny lithia se dodavaji pod obchodnimi
nazvy CP 276, slitina 2090, slitina 8090 apod.

Nejdéle pouzivanou slitinou lithia je bahnmetall (Pb-Li-Ca-Mg-Na), ktery se
jiz od dvacatych let minulého stoleti pouziva ke konstrukci lozisek
zelezni¢nich vagonu.



Vyznamnou ulohu sehralo lithium pfi vyvoji a vyrobé termonuklearnich
zbrani. Pomoci jadernych reakci se z lithia pfipravuje izotop vodiku 3H -
tritium, které je palivem pro termonuklearni fuzi. Deuterid lithia LiD zaroven
slouzi v termonuklearni pume jako stabilni nosiC a zasobnik deuteria - druhé
latky nutné k uskutecnéeni termonuklearni reakce.

Elementarni _lithium se uplathuje v jaderné energetice, kde v néekterych
typech reaktoru slouzi roztavené lithium k odvodu tepla z reaktoru.

Lithium je pfisadou pro vyrobu specialnich skel a keramik, predevsSim
pro ucely jaderné energetiky, ale i pro konstrukci hvézdarskych teleskopu.

Katalyzatory na bazi lithia se pouzivaji pfi vyrobé kaucuku, plasti a
farmaceutik.

Lithium-iontovy akumulator. Elektrody akumulatoru obsahuji na zaporné
elektrodé slitinu Li/Si, na kladné elektrodé je FeS, a jako elektrolyt se
pouziva roztaveny LiCI/KCI pfi 400 C. Tento akumulator je nejbéznéjsi typ,
ale vyviji se dalsi nové typy. Lithiové akumulatory se vyuzivaji
v elektromobilech a automobilech s hybridnimi motory.



Lithiova baterie, nebo lithiovy Clanek je druh primarniho (nenabijeciho)
galvanického cClanku, ve kterém je anoda tvorena kovovym lithiem, nebo
jeho sloucCeninami. V zavislosti na slozeni se napeti Clanku pohybuje od
1,5 V do 3,7 V. NejCastéji pouzivany cClanek vyuziva kovoveho lithia jako
anody a oxidu manganicitého jako katody. Elektrolytem je lithiova sul
rozpusténa v organickém rozpoustédle. Malé lithiové baterie se pouzivaji v
malych elektronickych zarizenich jako hodinky, teplomery, dalkova ovladani
od aut, kalkulaCcky a také jako baterie pro zalozni napajeni hodin v
pocitacich. Lithiové Clanky se pouzivaji vSude tam, kde je potreba dlouha
zivotnost, jako jsou napriklad kardiostimulatory. Pouziva se vysoce
specializovanych lithiovych baterii s zivotnosti 15 a vice let.

Anode P Cathode :
(Graphite) Separator  (LiCoO,)



https://commons.wikimedia.org/wiki/File:CR2032_in_mainboard.jpg

Uhlicitan lithny Li,CO, je jediny nerozpustny uhliCitan alkalického kovu. Je
v keramickém a sklarském prumyslu pouzivan pro snizovani bodu tani,
upravu viskozity a soucCinitele tepelné roztaznosti - sklokeramicke varné
desky. Uhlicitan lithny a oxid lithny Li,O jsou dulezitou slozkou
transparentnich glazur pro redukcni vypal keramiky. Vyznamné je vyuziti
uhli¢itanu lithného ke snizovani teploty taveniny a zvySovani prutoku
elektrickeho proudu pri elektrolytické vyrobé hliniku.

Oxid lithny a hydroxid lithny slouzi k pfipravé praskovitych fotografickych
vyvojek. Mimoradné silnych hygroskopickych vilastnosti a nizke relativni
hmotnosti hydroxidu lithného se vyuziva k pohlcovani oxidu uhli€itého
z vydychaného vzduchu v ponorkach a kosmickych lodich.

Roztok bromidu lithného LiBr se pouziva jako nahrada freonu v chladicich
zarizenich.

Fosfore€nan lithno-zeleznaty LiFePO, se vyuziva k vyrobé& anod do Li-lon
clanku.

Dusicnan lithny LINO; a chlore€nan lithny LiCIO; se vyuzivaji v
pyrotechnice - barvi plamen intenzivné karminove.




Soli lithia (uhliCitan lithny, orotat lithny) se pouzivaji jako profylakticky leék
ke kupirovani manické faze bipolarni deprese (maniodepresivni psychozy).

Lithium effect on nerves
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CNS drugs, 27(2), 135-153.

0O
b =
& esre |
| Lgpsulation; ‘ H N
| o
' Lithium  §f | O i+
(orotate) il 0 Li
\ 5mg :E i N
. e | H




Krystalicky fluorid lithny LiF dokonale propousti UV zareni a pouziva se ke
konstrukci laboratornich a méficich pfistroju pracujicich v UV oboru spektra.
Jodid lithny Lil se pouziva jako detektor neutront a jako luminofor
halogenidovych vybojek.

Kyanid lithny LICN se pouziva jako laboratorni Cinidlo.

Hydrid lithny LiH je vychozi latkou pro pfipravu hydridu Li[AlH,] a Li[BH,],
které jsou dulezitymi redukénimi Cinidly v organické chemii a ovéfuji se jako
experimentalni zdroje vodiku pro jeho vyuziti jako paliva v automobilech.
Hydrid lithny se pouziva k pfipravé vodiku pro vojenské a meteorologicke
ucely. Latky jako tetrahydridohlinitan lithny LiAlH, a organolithna €inidla
se pouzivaji v organicke chemii jako velmi znama redukcni Cinidla.

Kremicitan lithny Li,SiO; je zakladni slozkou prostfedku pro vytvrzovani
betonovych ploch.

Molybdenan lithny Li,MoQ, je inhibitorem koroze.

Titanicitan lithny Li,TiO; slouzi k pripravé bilych glazur a smaltu.
Wolframan lithny Li,WO, slouzi k pfipravé hustych vyplachovacich roztoku
pro ropné vrty.

Tantali€nan lithny LiTaO; a niobi¢nan lithny LiNbO; maji piezoelektricke
vlastnosti a vyuzivaji se v vyrobé detektorti pohybu.



Stearan lithny se pouziva k upravé viskozity maziv_a oleju: pouziva se
jako zahustovadlo a Zelatinova latka k pfevadéni oleju na plasticka maziva.
Tato maziva maji velkou odolnost vuéi vodé, maji dobré nizkoteplotni
vlastnosti (-20 C) a velmi dobrou stalost pfi vysSich teplotach (> 150 C).
Tato zahuStovadla se pfipravuji z hydroxidu lithného a pFirodnich tuku
(lithna mydla).

Fenyllithium C H:Li je reakénim Cinidlem pfi pfipravé olefint z aldehydu
a ketonu (Wittigova reakce).

Organické soli lithia (citrat a orotat) se pouzivaji ve farmaceutickém
pramyslu jako soucasti uklidriujicich 1€kl tlumicich afekt.

Jantaran lithny — pouziti v mediciné jako dermatologikum pfi [éCbé
seboroické dermatitidy.



Sodik

je stribrobily, leskly, velmi mekky, neuslechtily kov. Na vzduchu je sodik
nestaly a rychle se pokryva vrstvou hydroxidu NaOH. S kyslikem sodik pfi
zahrati na teplotu 250 C hofi za vzniku zlutého peroxidu Na9O,, v atmosfére
ozonu shofi za vzniku explozivniho &erveného ozonidu sodného NaO,. Pary
sodiku maji syté fialovou barvu. Prudce reaguje s vodou za vzniku hydroxidu
sodného a vyvoje vodiku:
2Na + 2H,0 — 2NaOH + H,

Podobne jako ostatni alkalické kovy je také sodik vysoce reaktivni chemicky
prvek, ktery se pfimo sluCuje s fadou dalSich prvkd. S fluorem a chlorem
reaguje jiz za laboratorni teploty, s ostatnimi halogeny se slucCuje pri teploté
nad 150 C, se sirou, selenem a tellurem se slucuje pfi teploté okolo 130 C.
S Cervenym fosforem reaguje pfi teploté 200 C za vzniku zeleného fosfidu
sodneho Naj,P. Pri teploté 150 C reaguje s uhlikem za tvorby acetylidu
Na,C,. Jiz pri teploté 100 C reaguje s dusikem za vzniku nitridu Na;N,
v kapalném amoniaku se rozpousti za vzniku tetraammin  sodného
komplexu [Na(NH;),], s plynnym amoniakem reaguje za vzniku amidu
sodného NaNH,:

ONa + 2NH, — 2NaNH, + H,



Pri teploté 150 C ochotné reaguje se sirovodikem za vzniku hydrogensulfidu
sodného NaHS:

2Na + 2H,S — 2NaHS + H,
Pri teploté okolo 300 C reaguje dokonce i s témér neteCnym hexafluoridem
siry SF4 za vzniku sulfidu sodného a fluoridu sodného:

8Na + SF; — 6NaF + Na,S
S vodikem se sluCuje za vzniku velmi reaktivnino hydridu NaH, ktery se
prudce explozivné rozklada pusobenim vody.

Ve slouceninach vystupuje sodik v oxidaCnim stavu |, existuji i unikatni
slouCeniny ve kterych se vyskytuje v _oxidacnim stavu -l. Typickym prikladem
je inverzni hydrid sodiku H*Na-. Byly pfipraveny i sodné soli cyklickych
etheru (kryptandy), ve kterych vystupuje sodik v_oxidacnim stavu -l.

Velka vétsina sloucenin sodiku je ve vode dobre rozpustna, vodné roztoky
sodnych soli_byvaji _bezbarvé, pokud neni jejich zbarveni zpusobeno
barevnym aniontem. Jednou z mala znamych barevnych sodnych soli je
svétle zluty dusitan sodny NaNO,. Ve vodé nejhufe rozpustné slouCeniny
sodiku jsou hexahydroxoantimoni¢nan sodny Na[Sb(OH),] a xenonicelan
sodny Na,XeQg, zcela nerozpustné jsou uranan sodny Na,UO, a diuranan
sodny Na,U,0..




Vyskyt sodiku v prirodé je vazan pouze na slouceniny, kde se vyskytuje vzdy
ve formé bezbarvého jednomocného kationu. Prumérny obsah sodiku v
zemské kure Cini 2,34 %, sodik je Ctvrty nejrozSifenéjSi kov a Sesty
nejrozSifenéjSi prvek na Zemi. V mnozstvi 1,06 % je sodik obsazen v morske
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vyznamna je biologicka role sodiku v lidském organismu.

Vyroba sodiku se provadi elektrolyzou taveniny chloridu sodného nebo
hydroxidu sodného - Castnertiv proces vyroby sodiku. Elektrolyza chloridu
se provadi pri teploté 600-650 C za pfitomnosti fluoridu sodného, ktery
snizuje teplotu tani chloridu. Na grafitové anodé se vyluCuje chlor, tekuty
sodik s vyluCuje na zelezné katode.

Kovovy sodik se pouziva jako redukcni Cinidlo pri vyrobe tézkotavitelnych
kovU titanu a zirkonia Krollovym postupem, jako reakcni €inidlo pfi pfipravé
homologl benzenu z jeho halogenderivatu (Wurtzova-Fittigova reakce) nebo
pri vyrobé kyseliny stavelove. RedukCni mineralizace organickych latek s
kovovym sodikem se pouziva k dukazu dusiku (Lassaigneduv test) nebo siry.
Elementarni sodik je vyuzivan pfi vyrobé nékterych kovu z jejich chloridl
jako je titan a zirkonium. Sodik se také pouziva jako katalyzator pri vyrobe
pryze a elastomeru.



Roztaveny kovovy sodik slouzi jako chladivo v reaktorech ve kterych se
vyrabi plutonium. V urCitych typech reaktoru vznika teplo jadernym
rozpadem uranu v primarnim okruhu jaderného reaktoru. Duvodem vyuziti
je jednak pomeérné nizka teplota tani sodiku a pfedevsim fakt, ze sodik pfi
styku s vysoce energetickymi neutrony nebo y — paprsky nepodleha
radioaktivni preméné na nebezpecné 3 nebo y zafiCe s dlouhym poloCasem
rozpadu. V soucasnosti jediny komercni rychly reaktor chlazeny sodikem
BN-600 je provozovan v Bélojarske jaderneé elektrarné v Rusku.

Roztaveny kovovy sodik se také Casto uplathuje v leteckych motorech
jako latka odvadejici teplo.

Elektrickym vybojem v prostfedi sodikovych par o tlaku nékolika torru
vznika velmi intenzivni svételné vyzarovani Zluté barvy. Tento jev naléza
uplatnéni pfi vyrobé sodikovych vybojek, se kterymi se mizeme prakticky
setkat ve svitidlech pouliéniho osvétleni. Nednové lampy s prfidavkem Na
jsou zdrojem jasneho svetla.

Sodikem se také vysouseji kapaliny a transformatorovy olej.

Sodik se pouziva i na vyrobu hydridu sodného a organickych soli.



Hydroxid sodny NaOH je zakladni pramyslovou i laboratorni chemikalii. Vyrabi se
elektrolyzou vodného roztoku NaCl (solanky); jsou znamy zakladni vyrobni postupy:

diafragmovy - katodovy a anodovy prostor oddéleny; diafragmou na katodé vznika NaOH na
anodeé Cl..
membranovy - misto diafragmy se pouziva membrana

amalgamovy - katodou je rtut; elektrolyzou vznika sodikovy amalgam, ktery se odvadi a
rozklada vodou:

2 NaHg, +2H,0 —» 2NaOH + H, +2x Hg

NaOH je hygroskopicky (pohlcuje vzdus. vihkost), se vzdusnym CO, reaguje:
NaOH + CO, — NaHCO,

Pouziva se pfi vyrobé mydel reakci s vySSimi tzv. mastnymi kyselinami.

R1CO,CH, RICO,Na  CH,OH

| |
R2CO,CH +3NaOH —»  R2CO,Na + CH—OH

| |
R3CO,CH, R3CO,Na'  CH,—OH

Sodna mydla jsou vétsinou pevna na rozdil od draselnych, ktera jsou vétSinou tekuta.
Dale se NaOH vyuziva napf. pfi vyrobé |éCiv, hedvabi a celulézy a pfi Cisténi oleju a
uplatnuje se i v laboratofi.



Uhlic¢itan sodny Na,C0O,.10 H,O, krystalicka soda, se pouziva prevazné
pfi vyrobé skla, v textilnim a papirenském prumyslu, jako soucéast pracich
prasku, pfi vyrobé pigmentu, dalSich soli a jako Cistici prostfedek.
Vyroba sody Solvayovou metodou:

NH, + CO, + H,O0 —» NH,HCO,

NaCl + NH,HCO; — NaHCO,; + NH,CI
odfiltrovany NaHCO;, se rozlozi zihanim:

2 NaHCO; —» Na,CO; + H,0 + CO,

Hydrogenuhli€itan sodny NaHCO,, jedla soda, se pouziva jako soucast
kypficich prasku do peciva, k neutralizaci poleptani kyselinou ¢&i k
neutralizaci zaludecCnich stav pri prekyseleni zaludku jako antacidum :

NaHCO, +HClI — NaCl +H,0 + CO,

MuUze se také pouzivat jako napli do hasicich pfistroju.

Siran sodny Na,SO, se pouziva pfi vyrobé skla, organickych rozpoustédel,
jako soucast pracich prostfedku a v |ékarstvi se pouziva jako projimadlo.
Hydratovana sul (Na,SO, . 10 H,0) se nazyva Glauberova sul. Bezvody
slouzi jako susidlo.




Sificitan sodny Na,SO; je sloucCeninou vznikajici napfiklad pfi odsifovani
koufovych plynl. Pouziva se jako konzervant chranici suSené ovoce proti
ztraté barvy a k ochrané masa, Ve farmacii se pouziva jako antiseptikum.
Stejné jako thiosiran sodny Na,S,0, se pouziva ke konverzi elementarnich
halogenl na pfislusné kyseliny, ve fotografii a ke sniZzovani hladiny chloru ve
vode v bazénech.

Octan sodny je obsaZen v tzv. samoohfivacich polstafcich. V polstarku je
presyceny roztok octanu sodneého, latky tajici a krystalizujici pri teploté 54
(58) C. Nepatrnym impulsem dojde k okamzité zméné skupenstvi a s tim
spojenemu uvolnéni tepla (264-289 kJ/kg). Ohybani kovu s Cclenitym
povrchem vede k uvolneni drobnych Castic, které poslouzi jako krystalizacni
jadra. Ohratim na teplotu vySsi nez je 54 (58) C, tfeba ve vrouci vodé, se
krystaly zase rozpusti a polstarek je pripraven k dalsimu pouziti.




Azid sodny NaNj pfi explozi uvolnhuje v kratkém okamziku velké mnozstvi
dusiku, diky této vlastnosti se pouziva jako hlavni slozka iniciacnich nalozi do
airbagu v automobilech.

Oxid sodny Na,O se pouziva jako tavivo pri pfipravé keramickych glazur.
Peroxid sodny se pouziva jako soucast pracich prasku a k pfipravé bélicich
lazni na hedvabi, vinu, umelé hedvabi, slamu, pefi, vlasy, stetiny, morské houby,
dfevo, kosti a slonovinu. Také se pouziva pro poutani vzduSného oxidu
uhliitého v ponorkach a dychacich pfistrojich pro potapéce pod nazvem Oxon.
Naléza také vyuziti jako energetickeé oxidacni Cinidlo. Vyuziva se teéez
v pyrotechnice - barvi plamen syte zluté.

Sulfid sodny Na,S se pouziva v kozeluzstvi k odchlupovani kizi a slouzil jako
jedna z vychozich surovin po vyrobu bojoveé latky yperit.

Amid sodny NaNH, je zakladni surovinou po vyrobu kyanidu sodného NaCN,
ktery se vyuziva zejmena k louzeni zlata.

Jodid sodny Nal se pouziva k vyrobé luminofort halogenidovych vybojek.
Chlore¢nan sodny NaClO, se dfive pouzival jako herbicid (Travex).

Dusitan sodny NaNO, je hlavni souCasti detekCnich trubicek PT-381/1 a PT-27
k dukazu bojovych chemickych latek DM (adamsit) a CR. Pouziva se také ke
konzervaci masa Ci jinych potravin (E 250), ackoliv je podeziely z karcinogenity.
Dusi¢énan sodny NaNO; (chilsky ledek) se pouziva jako hnojivo, v potravinarstvi
jako konzervacni pfisada do masnych vyrobku (E 251) a také v pyrotechnice
jako okysliCovadlo.




Chlorid sodny NaCl (stl kamenna, kuchynska sul) patfi jiz od davnych dob
k bezné vyuzivanym chemikaliim, predevsim jako nezbytna soucast lidské
potravy (kuchyriska sul), naléza také radu prumyslovych uplatnéni. Ziskava
se dolovanim kamenné soli (halitu) nebo odparovanim vody z morské vody.
ledu Vodny roztok NaCl (solanka) se pouziva jako chladici médium: ke
smési vody a se pfidava pevny NaCl. Pasobenim soli dochazi k tani ledu a
roztok se ochlazuje. Proto se takeé pouziva k zimnimu posypu komunikaci.

Soleni komunikaci

Roztok NaCl ma podstatné nizsi teplotu tuhnuti nez voda, takze osoleny led
pfi teploté okolo 0 C ma tendenci roztat. Teplota, do které soleni prakticky
funguje je zhruba -7 C.




Obsah soli ve vodé ma vyznamny vliv na osmoregulaci zivoCichl. Sladkovodni
ryby nemohou prezit v morské vode a naopak.

Osmotic watergain

Gain of water and o " tori through gills and cther parts ' .
saltions from food Smolcwalarnss of body surface Srw.ru’r: ABC

i through gills and other parts
( and by drinking of body surface Uptake of
seawater

water and some

ions in food =
Excretion of Excretion of saltions Upte_ake of Excretion of
saltions and small amounts salt lons large a_mo_unts of
from gills of waterin scanty by gills waterin dilute
urine from kidneys urine from kidneys
(a) Osmoregulation in a saltwaterfish (b) Osmoregulation in a freshwaterfish

Sul je inhibitorem rustu mikroorganismu, protoze
zbavuje jejich bunky vody vlivem osmotickeho
jevu. Koncentrace soli v mase, potrebna pro
eliminaci nezadoucich bakterii, by méla byt cca
20 %. U uzenych potravin muze byt mnozstvi soli
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Disodna sul kyseliny ethylendiamintetraoctové (EDTA) je pod nazvem
"Komplexon llI" (Chelaton 3) vyuzivana v analytické chemii jako zakladni
Cinidlo pro komplexometrické (chelatometrické) stanoveni celé Fady
kovovych prvku, tetrasodna sul stejné kyseliny je pod obchodnim nazvem
"Syntron B" pouzivana jako chelatacni Cinidlo k L’Jpravé vody a k vyrobé

pracich a disticich prostredku.

Organické komplexy sodnych sloucCenin - crowny a kryptaty.
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Sodna sul kyseliny dichlorizokyanurové C,Cl,N;NaO, slouzi j‘:’"’
jako zdroj aktivniho chloru v bazénové chemii. m"‘“u 2y
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é.
Cyklohexylsulfanan sodny je pod nazvem cyklamat sodny
pouzivany jako umelé sladidlo.
P&
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Sodna sul kyseliny glutamové je pod nazvem glutaman Howoe
sodny vyuzivana jako potravinarsky doplnék E 621. NH,

Sorban sodny (E 201) a benzoan sodny (E 211) se pfidavaji do potravin
jako konzervacni prostredky. o) 0

HacWLda Na® O)LO_ Na*

Sodné alkoholaty (napf. ethanolat sodny) se pouzivaji jako silna organicka
redukcni Cinidla.



Draslik

je stribrite bily, leskly, velmi mekky neuslechtily kov. Jako ostatni alkalicke
kovy, je také draslik znaCné reaktivni chemicky prvek, s fluorem, chlorem,
bromem i jodem reaguje explozivné jiz za normalni teploty za vzniku
draselnych halogenidi KX. Se sirou, selenem a tellurem se slucCuje pfi
teplote 100 C na chalkogenidy drasliku K,X. Na vihkém vzduchu se rychle
pokryva vrstvou hydroxidu draselného KOH.

Reakce drasliku s vodou probiha prudce za vzniku vodiku a hydroxidu.
Zapalen shofi na oranzovy superperoxid draselny KO,, v atmosfére ozonu
shofi za vzniku nestabilniho tmavé ¢erveného ozonidu draselného KO..

Pfi teplot& pfes 200 C reaguje s vodikem za vzniku hydridu draselného
KH. S kapalnym amoniakem reaguje draslik jiz za velmi nizkych teplot za
vzniku tmavé modrého hexaaminkomplexu [K(NH;)gl, s plynnym NH; se pfi
teplote pres 60 C sluCuje na amid draselny KNH,, s Cervenym fosforem
reaguje pri teploté okolo 200 C za vzniku zeleného, snadno hydrolyzujiciho
fosfidu draselného K;P. Jiz za laboratorni teploty ochotné reaguje s oxidem
dusiCitym NO, za vzniku dusitanu sodného KNO,. Roztaveny draslik se
ochotné sluCuje s arsenem a antimonem na arsenid draselny K;As
a antimonid draselny K;Sb.




Reakce drasliku s neoxidujicimi kyselinami probiha prudce exotermné za
vzniku draselné soli a vyvoje vodiku:
2K + 2HCI — 2KCIl + H,
Draslik je velmi silné redukcni Cinidlo, pri jeho reakci s koncentrovanou
kyselinou sirovou dochazi k redukci siry o 8 oxidacnich stupnt za vzniku
draselné soli a vyvoje sirovodiku:
8K + 5H,SO, — 4K,SO, + H,S + 4H,0
Pri reakci drasliku se zredénou kyselinou sirovou vznika vedle draselné soli
oxid siriCity a elementarni sira:
8K + 6H,SO, — 4K,SO, + SO, + S + 6H,0

V laboratori lze vSak také pfripravit slouCeniny (tzv. superbaze), ve kterych
muUze mit draslik draslidovy anion K-. K tomu muze dojit, protoZe draslik tak
zaplni s-orbital a vytvofi stabilni elektronovou konfiguraci. Takovéto
slouCeniny jsou vSak velmi nestabilni, protoze draslik ma nizkou ionizacCni
energii, ale velmi vysokou elektronovou afinitu, proto dojde velmi snadno k
oxidaci, a tak tyto slouCeniny patri mezi nejsilngjsSi redukcni Cinidla. Velmi
rychle az explozivné reaguje draslik s kyslikem na superoxid draselny a
vodou na hydroxid draselny



https://cs.wikipedia.org/w/index.php?title=Superb%C3%A1ze&action=edit&redlink=1

VétSina sloucenin drasliku je dobfe rozpustna ve vodé, mezi nerozpustné
slouceniny drasliku patfi tetrachloroplaticitan draselny K,[PtClg], velice
omezene rozpustny je hexabromoplaticitan draselny K,[PtBrg] a jodistan
draselny KlO,. Vodné roztoky draselnych soli byvaji bezbarve, pokud neni
jejich zbarveni zpusobeno barevnym aniontem. Jednou z mala znamych
barevnych draselnych soli je svétle zluty dusitan draselny KNO.,.

V pfirodé se volny draslik nevyskytuje, pritomen je vzdy vazany ve
slouCeninach, ve kterych vystupuje vyhradné jako jednomocny kation K*.

Draslik spolu se sodikem patfi mezi biogenni prvky a pomer jejich
koncentraci v bunécnych tekutinach je vyznamnym faktorem pro zdravy vyvoj
organizmu. Obvykle je zdlUrazrfiovana vyznamna role drasliku, naopak vysoka
konzumace sodnych soli je pokladana za zdravi ohrozujici. VyssSi
koncentrace drasliku je v lidskem téle uvnitr bunek, k uvolfovani ven dochazi
pomoci draslikovych kanall pfi pfenosu vzruchu.




Sodno-draselna pumpa (t€z Na+/K+) je transmembranovy protein pracujici
jako bunéfna pumpa. Spotfebovava ATP, naCez nékolikrat méni svou
konformaci (prostorové usporfadani) a pfesouva ionty sodiku a drasliku pres
bunéCnou membranu, a to proti koncentracnimu gradientu. Zatimco sodik je
tedy transportovan ven z bunky, draslik je naopak pumpovan dovnitr.
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Pramérny obsah drasliku v zemské kurfe Cini 2,35 % hmot., je v8ak vice
rozptylen nez Na. Nejvice drasliku je obsazeno v kremicitanech a v loziscich
chloridu draselného (sylvin). DalSi vyznamné mineraly drasliku jsou sylvinit
KCI-NaCl, karnalit MgCl,:KCI-6H,0, orthoklas KAISi;O; a kainit
KCI-MgSO,-3H,0. Kromé& vyznamného podilu drasliku v morské soli jej
nalézame také témer ve vsech podzemnich mineralnich vodach.

Pramyslova vyroba drasliku se provadi termickou redukci taveniny
chloridu draselného KCI kovovym sodikem nebo redukci fluoridu
draselného karbidem vapniku - Griesheimeruv proces vyroby drasliku.
Griesheimerlv proces redukce probiha podle rovnice:

2KF + CaC, —» 2K + CaF, + 2C
Do roku 1950 se draslik vyrabél podle puavodni Davyho metody tavnou
elektrolyzou KClI nebo KOH, v omezené mife se draslik pfipravoval
termickym rozkladem vinného kamene (draselna sul kyseliny vinne)
HOOCCH(OH)CH(OH)COOK.

Volny draslik nema vyznamné pfimé vyuziti (redukéni Cinidlo v organicke
syntéze a analytické chemii), velmi dulezité jsou vSak jeho slouceniny.
Perspektivni vyuziti muze kapalny draslik najit jako chladivo v doposud
experimentalnich jadernych reaktorech moderovanych vodikem.




KOH ma podobné pouziti jako u NaOH, ale pro jeho vySSi cenu se pouziva
jen ve specifickych pripadech, napf. pfi vyrobé mydel reakci s vysSimi tzv.
mastnymi kyselinami. Draselna mydla jsou vétSinou tekuta, na rozdil od
sodnych, ktera jsou témer vSechna pevna. Hydroxid draselny se také
pouziva pri vyrobeé léCiv, celulosy, papiru, umelého hedvabi a oxidu hlinitého.

KCIO; podporuje hofeni (silné ox. €inidlo), ve smési s org. latkami probiha
prudka (explosivni) reakce, ktera muze byt iniciovana zahratim nebo
narazem

KNO, draselny ledek (hnojivo), pfipravuje se konverzi levnéjSiho ledku
chilského:

NaNO, + KCI <« KNO, + NaCl

KNO, byval v minulosti dulezitou surovinou pro pfipravu ¢erného strelného
prachu.

K,CO, (potas), bezvody Ci dihydrat, vyznam pfi vyrob& mydel, pfi vyrobé
skla, v textilnim a papirenském primyslu, jako soucast pracich prasku, pfi
vyrobé pigmentu, v barvirstvi a béli€stvi a pfi prani viny, v chemické analyze
ve smesi se sodou k taveni analyzovanych latek. Pouziva se také pro
pripravu kyanidu draselného.



Kyanatan draselny KOCN je uc€innou slozkou selektivnhiho herbicidu Alisan
a vyuziva se ve veterinarni medicine.

Fulminat draselny KCNO se vyuziva k vyrobé zapalek do perkusnich
zbrani.

Sulfid draselny K,S se vyuziva v koznim lékarstvi.

Pentasulfid didraselny K,S; se pouziva k patinovani slitin médi a slouzi
k vyrobé IéCiv.

Siran draselny se pouziva pfi vyrobé skla, kamence draselného a vyuziva
se i jako hnaojivo.

Manganistan draselny (,hypermangan®) a dichroman draselny = oxidacni
cinidla.

Mezi organické slou€eniny drasliku patfi zejména draselné soli
organickych kyselin a draselné alkoholaty.

Vinan sodno-draselny KOOCCH(OH)CH(OH)COONa (Seignettova sdl) je
sloZzkou Fehlingova Cinidla, které slouzi k analytickému didkazu ketonu a
aldehydu.

Acetat draselny CH;COOK je dehydratacnim prostfredkem pfi vyrobé
bezvodého ethanolu a jako konzervant E 261 se pouziva v potravinarstuvi.




Sorban draselny (E202) se pouZziva se jako konzervant zabranujici
Sifeni plisni a kvasinek v potravinach. 0
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K dalsim draselnym slouCeninam patri organické komplexy draselnych
sloucenin tzv. crowny a Kkryptaty. I\ (\ /ﬁ
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Valinomycin = peptid pouzivany k pfenosu iontu K (iontové selektivni
elektrody) a jako antibiotikum. o N
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https://cs.wikipedia.org/wiki/Crown
https://cs.wikipedia.org/w/index.php?title=Krypt%C3%A1t&action=edit&redlink=1

Rubidium

je velmi mekky, stribrobily neuslechtily kov. Podobné jako dalsi alkalické
kovy je i rubidium mimoradné reaktivni chemicky prvek. Na vzduchu je
nestalé, pokryva se vrstvou hydroxidu. V atmosféfe kysliku shofi na
superoxid rubidny RbO,, v atmosféfe ozonu shofi za vzniku nestabilniho
cervené zbarveného ozonidu rubidneho RbO,.

S vodou reaguje velmi prudce a bourlivé za vzniku hydroxidu rubidného a
vodiku:

2Rb + 2H20 — 2RbOH + H,

Prudce reaguje s kyselinami za vzniku rubidné soli:

2Rb + 2HCI — 2RbCI + H,

8Rb + 6H,S0, — 4Rb,S0O, + SO, + S + 6H,0

S vodikem se pri teploté nad 300 C sluCuje za vzniku reaktivniho hydridu
RbH, ktery je i na suchém vzduchu samozapalny. Za laboratorni teploty se
explozivné sluCuje s halogeny na halogenidy RbX. Se selenem a tellurem
reaguje za vzniku selenidu rubidného Rb,Se a telluridu rubidneho Rb,Te jiz
pri teploté -40 C, ale se sirou se na sulfid rubidny Rb,S slucCuje az po
zahrati na teplotu 110 C.




S kapalnym amoniakem reaguije jiz pfi teploté -40 C za tvorby tmavé modrého
hexaaminrubidného komplexu, pri vyssich teplotach tvori s plynnym
amoniakem amid rubidny:

Rb + 6NH; — [Rb(NH;)g]
2Rb + 2NH; — 2RbNH,, + H,
Se sirovodikem rubidium reaguje za vzniku hydrogensulfidu rubidného:
2Rb + 2H,S — 2RbHS + H,
Rubidium je silné redukcni Cinidlo, je mozné pripravit aurid rubidny RbAu, v
némz se uslechtily kov zlato vyskytuje v oxidaénim stupni -l, tutéz vlastnost
ma pouze cesium.

VétSina slouCenin rubidia je ve vodé dobre rozpustna, témer nerozpustny je
hexaflurokfemicitan rubidny Rb,SiF.

V prirodé se volné rubidium nevyskytuje, je znam pouze jeho vyskyt ve
slouCeninach, ve kterych vystupuje vyhradné v oxidacnim stupni | jako kation
Rb™.

Rubidium ve stopovych mnozstvich doprovazi ostatni alkalicke kovy, napf.
cesium v polucitu nebo draslik v karnalitu.
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Rb,CO,, ktery je hlavni souc€asti odpadnich produktu po rafinaci lithia.



Vyroba rubidia se provadi tavnou elektrolyzou chloridu rubidného RbCl nebo
jeho termickou redukci vapnikem:
2RbCl — 2Rb + Cl,

2RbCI + Ca — 2Rb + CaCl,
Mezi dalSi zpusoby vyroby rubidia patfi redukce hydroxidu rubidného
horéikem nebo redukce oxidu rubidného vapnikem:

2RbOH + Mg — 2Rb + Mg(OH),
Rb,O + Ca — 2Rb + CaO

Vzhledem ke své mimoradné nestalosti a reaktivite ma kovové rubidium jen
minimalni praktickeé vyuziti.

Kovové rubidium se pouziva pfi vyrobé fotoclanka (termoiontové
konvertory) diky nizkému ionizaCnimu potencialu. Zaroven je proto
perspektivnim meédiem pro iontovée motory jako pohonneé jednotky
kosmickych plavidel. Dulezité vyuziti nachazi rubidium pfi odstranovani
zbytkl plynd z vakuovych trubic a jako soucéast pfesnych atomovych hodin
v satelitech GPS. Stale stoupa vyznam rubidia ve vyzkumu a vyvoji
supravodivych materiald.



Izotop 8Rb se vyuziva v mediciné v pozitronové emisni tomografii (PET)
v kombinaci s CT angiografii.

Izotop 8’Rb s pfirozenym vyskytem 27,8 % je mirné radioaktivni, rozpada se
s polo¢asem 4,92 1079 roku za vzniku izotopu 87Sr a uvolnéni B-zareni. Toho
se v geologii vyuziva k datovani stafi hornin.

Soli rubidia se pfidavaji do smési zabavné pyrotechniky a barvi vzniklé
svételné efekty do fialova.

Oxid rubidny Rb,O se pouziva jako sklafska pfisada pro zvysSeni tvrdosti
skla.



Cesium

je modrobily, leskly, na vzduchu nestaly kov. Ze vSech kovU je cesium
nejmeékCi. Cesium je ze vSech alkalickych kovu nejreaktivnéjSi chemicky
prvek a ma_silné elektropozitivni charakter. Ve slouCeninach cesium
vystupuje vyhradné jako bezbarvy kation Cs*. Naprosta vétSina slouCenin
cesia je ve vodé dobre rozpustna, vyjimku tvori nerozpustné podvojné
halogenidy cesia s zelezem, medi, kadmiem, antimonem, olovem
a bismutem, manganistan cesny CsMnQO, a terafluoroboritan cesny CsBF,.
Na vzduchu se cesium samovolné vzniti a shofi za vzniku superoxidu
CsO,, v atmosféfe ozonu hofi za vzniku Cerveného nestabilniho ozonidu
cesného CsO,;. S vodou i s ledem reaguje cesium velmi prudce, az
explozivné, za vzniku hydroxidu cesného CsOH, ktery je ze vSech hydroxidu
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2Cs + 2H20 — 2CsOH + H,

S vodikem se sluCuje za vzniku tuhého, prudce reaktivniho hydridu CsH,
ktery je i na suchém vzduchu samozapalny. S halogeny reaguje jiz za
laboratorni teploty, se selenem a tellurem se slucCuje i za teplot hluboko pod
bodem mrazu. Se sirou reaguje jiz za teploty 100 C.



Reakce cesia s kapalnym amoniakem probiha za vzniku hexaamincesného
komplexu, s plynnym amoniakem reaguje za vzniku amidu cesného:
Cs + 6NH; — [Cs(NH;)g]
2Cs + 2NH; — 2CsNH, + H,

Cesium je silné redukéni Cinidlo, pusobenim cesia je mozné pfipravit aurid
cesny CsAu, sloucCeninu, ve které se uslechtily kov zlato vyskytuje v
oxidacnim stupni -I, stejnou vlastnost ma pouze rubidium.

Redukcni vlastnosti cesia se projevuji také v jeho reakci se zredénou
kKyselinou sirovou, pri které dochazi k vyredukovani elementarni siry:

8Cs + 6H,SO, — 4Cs,S0O, + SO, + S + 6H,0

S galliem, indiem a thoriem tvofi intermetalické slouCeniny, které se vyznacuji
fotocitlivymi vlastnostmi.

V prirode se elementarni cesium nevyskytuje, ve forme sloucCenin ve
stopovych mnozstvich doprovazi ostatni alkalické kovy.



Vyroba cesia se provadi tavnou elektrolyzou chloridu nebo hydroxidu
cesného. Chlorid cesny potfebny pro elektrolyzu se pfipravuje louzenim
polucitu  kyselinou chlorovodikovou s malym pridavkem kyselin
fluorovodikové a bromovodikové. Produktem louzeni neni Cisty chlorid
cesny, ale smés CsSbCl,, Cs,ICl a [CS,(CeCly)], ze kterych se Cisty chlorid
cesny pfipravuje frakCni krystalizaci a naslednou hydrolyzou. DalSi moznosti
je alkalické taveni rudy se smési CaCO,; a CaCl, nebo Na,CO; a NaCl.
Produktem alkalického taveni je Cs,CO,, ktery se reakci s HCI prevadi na
chlorid cesny.

DalSim zplsobem vyroby cesia je louzeni polucitu v 40% kyseliné sirové,
cesium prejde do roztoku ve formé kamence Cs,SO,-Al,(SO,);:24H,0.

Poslednim zpusobem vyroby je pfima redukce policitu pomoci sodiku,
drasliku, vapniku nebo zirkonia, redukce probiha ve vakuu nebo ve velmi
zfedéné atmosfére argonu pfi teplotach mezi 640 - 700 C. Produktem je
kovové cesium o Cistoté presahujici 98%, hlavni znecistujici pfimési je
rubidium.

Kovové cesium je také mozné ziskat redukci uhliCitanu, hydroxidu nebo
hlinitanu roztavenym horéikem ve vodikové atmosféfe nebo redukci
vapnikem ve vakuu. V minulosti se kovové cesium pfipravovalo také
redukci chromanu cesného kovovym zirkoniem.




Kromé& mineralu je hlavnim zdrojem cesia pro jeho vyrobu uhliitan cesny
Cs,CO;, ktery spolecné s uhliCitanem rubidnym Rb,CO, vznika jako odpadni
produkt pfi rafinaci lithia. Na velmi vysokou Cistotu se surové cesium rafinuje
termickym rozkladem azidu cesného CsN, pfi teploté 390 C. Azid cesny se
pripravuje reakci rozpustnych soli cesia s azidem barnatym Ba(N,),.

Zpocatku nemélo cesium vyznamnejSi praktické vyuziti, od roku 1920 se
zaCalo vyuzivat pfi vyrobé elektronek jako getter, tj. latka slouzici k
odstranovani zbytkd kysliku pfi evakuaci sklenénych trubic a banék.

V soucCasnosti se cesium ve formé intermetalické slouCeniny KCsSb
pouziva k vyrobé citlivé vrstvy fotoelektrickych ¢lankd do pfistroju pro noéni
vidéni.

Jeho nizky ionizaCni potencial dava moznost jeho uplatnéni ve
foto€lancich, slouzicich pro pfimou preménu svételné energie v elektrickou.
Zaroven je proto perspektivnim meédiem pro iontové motory, jako
pohonné jednotky vesmirnych plavidel, dale ke konstrukci elektronek a
fotonek (jako jediny kov vyzaruje elektrony pfi osvétleni svétlem vSech
barev)



Pri vyrobé katodovych trubic, pracujicich s nizkotlakou napini inertniho
plynu, se uziva cesia jako getru, tj. latky slouzici k zachyceni a odstranéeni
poslednich zbytkl pfimiSenych reaktivnich plynu.

Pouziva se do pristroju pro nocni vidéni, ve fotonasobiCich elektronu a v
televiznich prijimacich.

|zotop 33Cs je soucdasti atomovych hodin.
Ty vyuzivaji atomove rezonance a jejich
presnost je takova, ze se rozchazeji
maximalné o sekundu za 158 milionu let.

Radioaktivni izotop 13’Cs se vyuziva v nedestruktivnim zkouseni materiall
a vyrobku (defektoskopii), v mediciné pfi ozafovani rakovinnych nadoru a pfi
radiacni sterilizaci potravin.



137Cs
(poloCas cca 30 let)

Byl pritomen v
atmosfére nasledkem
havarie jaderné
elektrarny v Cernobylu
na Ukrajineé a také po
zkouskach jadernych
zbrani na tichomorskych
ostrovech (USA,
Francie).
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Cs,0 je soucasti katalyzatoru nékterych chemickych reakci (vyroba kyseliny
akrylove, styrenu, methanolu, antrachinonu, anhydridu kyseliny ftalove
apod.). Cesiem dopované katalyzatory na bazi oxidu prechodnych kovu se
pouzivaji pri oxidaci SO, na SO, pri vyrobe kyseliny sirove.

CsOH, velmi agresivni hydroxid, je hlavni slozkou leptacich lazni pfi vyrobe
polovodi€u a slouzi k odsifovani nékterych druhu tézkeé ropy.

Jeho rozpousténim v kyseliné mravenci se pripravuje mravenc¢an cesny
HCOOCs, ktery se pouziva k pfipravé velmi hustych roztoku pro vyplachy
podmofiskych ropnych vrtdl (ma hustotu az 2,3 g-cm™).

Krystalicky jodid a bromid cesny se pouzivaji na vyrobu citlivych vrstev
scintilaCnich pfistroju, zejména k detekci paprsku y a Rentgenového zareni.

Siran cesny Cs,S0, a trifluoracetat cesia CF,COOCs se vyuzivaji
K upravé hustoty roztoku pfi separaci viri a nukleovych kyselin pomoci
ultracentrifugy.

Chlorid cesny se pouziva jako protijed pfi otravach slou¢eninami arsenu.
Jodid cesny Csl slouzi jako luminofor v halogenidovych vybojkach.
Dusicnan cesny CsNO; se pouziva v pyrotechnice - barvi plamen modfre.



Francium
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je radioaktivni kovovy prvek. Nejstabilnéjsi izotop francia %23Fr ma polocas
rozpadu 21 minut. V pfirodé francium vznika radioaktivnim rozpadem aktinia.
Za pokojové teploty je francium pevny kov s nejnizSi hodnotou
elektronegativity. Ve slouCeninach vystupuje francium pouze jako kation
Fr*. Fluorid francia (FrF) je slouCeninou s nejvétSim rozdilem
elektronegativity mezi vazanymi prvky. Je velmi reaktivni a jeho slouCeniny
se svymi vlastnostmi podobaji slouCeninam cesia. Témér vsechny soli
francia jsou ve vodé rozpustné.
Francium se dobfie rozpousti v mineralnich kyselinach za vzniku francné soli
prislusné kyseliny a vodiku, s vodou reaguje za vzniku hydroxidu francného
FrOH a vodiku, v atmosfére kysliku shofi na hyperoxid francny FrO, a

ochotné reaguje s halogeny.

Praktické vyuziti kovové francium ani sloucCeniny francia nemaiji.



