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Lanthanoidova kontrakce

= jev, kdy se s postupnym zvysovanim atomoveho Cisla prvku zmensuje
polomér nasledujicich atomu.

Postupné zmensovani atomového polomeru se vysvetluje tim,
Zze elektrony doplhované postupné do orbitalu 4f vykazuji nizké stinéni
kladného naboje atomového jadra a 6s elektrony jsou vice pritahovany
smérem Kk jadru. S pribyvajicim atomovym Cislem a tim i
poétem protonu v jadre roste efektivni naboj jadra pusobici pfitazlivou silou
na elektrony, coz se projevi mensim atomovym polomérem.
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Atomové polomeéry Hf a Zr jsou témér stejné v dusledku lanthanoidové
kontrakce. Dusledkem toho jsou velmi podobné chemické vlastnosti obou
prvku (= ,chemicka dvojcata®). Totéz plati pro dvojice Nb - Ta, Mo - W, Ru -
Os, Rh - Ir, Pd - Pt.
Sc |Ti |v |cr |Mn|Fe |Co [Ni |Cu |2n
1.62 ].4?’41_.1...’%_1 1.27 1 1.26:1 1.26 | 1.251 1.24 | 1.28 | 1.38
Y Zr |Nb | Mo | Tc Ru |Rh | Pd Ag | Cd
180|160 146|139 |136|134 134|137 | 144|154

— —t

e o ——————

la |Hf |Ta |W |Re |Os |[Ir |Pt |Au |Hg
1871158 | 1.46 | 1.39 | 1.37 | 1.35 | 1.36 | 1.38 | 1.44 | 1.57

Rozdil atomovych hmotnosti Zr a Hf je zhruba dvojnasobny (Zr = 91.2 g.mol
1 a Hf = 178.5 g.mol'), zatimco jejich atomovy polomér je v dusledku
lanthanoidové kontrakce zhruba stejny. Hustota Hf (11.4 kg.m3) je tudiz asi
dvojnasobna ve srovnani s Zr (6.4 kg.m3). Podobné maiji vysokou hustotu i
dalSi prvky nachazejici se v periodickeé tabulce za lanthanoidy (Ta, W, ... ).

sc |1 |v |c |[Mn|Fe |Co |Ni |cu |2zn
25 |45 |59 |71 |74 |79 |89 |89 |90 |71

|
l diC e

Y Zr | Nb t Mo [Tc |Ru |Rh [Pd | Ag | Cd
557 |64 |84 | 104 |115]122]124 | 120 | 10.5| 8.65
] oy

la |Hf |Ta |W |[Re |Os |Ir [Pt [Au |Hg
614 | 114 | 166 | 193 | 210 | 226 | 225 | 214 | 193 | 136




Lanthan

= bily, mékky a tazny kov. Vyskytuje se ve tfech alotropickych modifikacich,
hexagonalni a-La pfechazi pfi teploté 310 C na kubicky B-La a pfi teploté nad
861 C na y-La. Lanthan je supravodicC 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,O5; a vodiku, dalSi
reakci oxidu s vodou vznika hydroxid lathanity La(OH); :

2La + 3H,0 — La,04 + 3H,

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

4La + 30, — 2La,0,
2La + N, — 2LaN

Reakce lanthanu se zredenymi kyselinami probihaji za vyvoje vodiku,
s kyselinou dusiCnou reaguje bez vyvoje vodiku:

2La + 6HCI — 2LaCl; + 3H,

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

Pri teplotée 100 C reaguje s halogeny, se sirou se sluCuje az pri teploté nad
600 C.



Od ostatnich prvkd 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.

Kromé hliniku tvori lanthan intermetalické slouCeniny i s jinymi kovy, napr.
MggLa, MgLa,, La,Tl, LaCu,, LaZn, LaCd, LaAu; a radu dalSich. S borem,
sirou, kiemikem a selenem tvori lanthan vedle béznych valencnich sloucenin
také sloucCeniny nestechiometrického slozeni - LaBg, LaS,, LaSi,, LaSe,.
Lanthan tvori Cetné soli, vystupuje v nich vzdy v oxidacnim CcCisle lIl.
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 vétSinou podstatné
nizSi. Vodne roztoky soli lanthanu jsou obvykle bezbarvé.

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, podobné jako Skroby.

V prirodé se lanthan nachazi vzacne v monazitovem pisku, vétSinou ve
spoleCnosti dalSich prvku treti vedlejSi podskupiny skandia a yttria, ¢asto
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 smesi koncentrovane
kyseliny sirové a chlorovodikoveé pfri teploté 120-150 C, po ochlazeni se ze
rmutu vyloucCi vetSina necistot, po pridavku roztoku NaOH dojde k vylouceni
thoria. Pridavkem Kkyseliny stavelové nebo stavelanu amonneho se
lanthanoidy vysrazeji jako nerozpustneé stavelany.

Ty se kalcinaci pfevedou na oxidy, po rozpusténi oxidu v kyseliné dusicné
se jednotlivé kovy separuji kapalinovou extrakci, pomoci iontoménicu, frakeni
krystalizaci nebo selektivnim sraZzenim 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 sodneho.

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



Z reakCni smési pfi vyrobé hnojiv se fosforeCnany lanthanoidl nejprve
oddéli frakéni krystalizaci, nasleduje vysrazeni nerozpustnych Stavelanu
pomoci kyseliny &tavelové nebo &tavelanem draselnym. Stavelany
lanthanoidl se pusobenim hydroxidu draselného pfevedou na hydroxidy, ty
se kalcinuji za vzniku oxidd. Smés oxidu lanthanoidu se pusobenim kyseliny
dusicéné prevede na roztok dusi¢nanu.

Jednotlivé lanthanoidy, s vyjimkou europia oddélovaného elektrochemicky,
se z roztoku dusi€nanu separuji pomoci vicestupniové kaskadové kapalinové
extrakce pusobenim roztoku dietylesteru kyseliny hydrogenfosforeéné
(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 rtutové katodé vznikne
amalgam, ktery se podrobi tepelnému rozkladu za vzniku Cistého lanthanu.

Lanthan se vyuziva jako legujici prisada zejména pri vyrobe slitin
molybdenu, kde jeho pridavek zvysSuje 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 spotrfebovava ve formé hydridu LaH; na vyrobu NiMH
akumulatoru.

Lanthan a jeho soli se pouzivaji jako katalyzator krakovacich reakci.
Uhlic¢itan lanthanity La,(CO,); se pouziva jako soucast léCiv pro snizeni
obsahu fosforeCnanl pfi onemocnéni ledvin, jako soucast bezchlorové
bazénové chemie a ke konstrukci palivovych ¢lankud 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.

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



Cer

= mékky 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 cerite 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 nekovl. 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 pri teplote od 400 C,
s dusikem se slucCuje na nitrid CeN za teploty 450 C, pouze s uhlikem reaguje
za vzniku karbidu CeC, az pri teplotach nad 1000 C. Tvori velké mnozstvi
podvojnych a komplexnich sloucenin.

Ve sloucCeninach vystupuje cer nejcastéji v oxidacnim Cisle lll, 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 Cervené nebo oranzove.

DalSi chemické vlastnosti elementarniho ceru se velmi podobaji chemickym
vlastnostem lanthanu. Chemické vlastnosti a chovani trojmocnych sloucenin
ceru se podobaji vlastnostem trojmocnych slouCenin hliniku. Vlastnosti a
chovani nekterych slouCenin Ctyfrmocného ceru se velmi podobaji
vlastnostem obdobnych slouCenin Ctyrmocného titanu.

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

Pramyslova vyroba ceru se provadi louzenim rudného koncentratu smeési
mineralnich kyselin s naslednou oxidaci pomoci manganistanu draselného
nebo kyseliny chlorné. Cer se z roztoku vyloucCi jako nerozpustny oxid ceriCity
CeO, nebo jako velmi Spatné rozpustny jodiCcnan ceriCity Ce(10;),. Po
separaci ceru se k roztoku pfidava zinek nebo rtut, dojde k redukci
pritomného 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 atmosféfe argonu.

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

Oxid cerity Ce,O5 je soucasti filtri plynovych masek a pouziva se jako
katalyzator nékterych 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 Iékd proti nevolnosti v dopravnich
prostfedcich (kinetéza) a jako antiemetikum se podava pfi chemoterapii,
octan cerity Ce(CH4;COOQ), 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 materiald.



Praseodym

= stfibrite 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 zbarveného oxidu Pr,0;, pfi
vyssich teplotach reaguje s vodou za vzniku vodiku a je dobre rozpustny ve
zredenych anorganickych kyselinach:

2Pr + 6H,0 — 2Pr(OH), + 3H,
2Pr + 6HCI — 2PrCl; + 3H,
Pr + 6HNO; — Pr(NO;); + 3NO, + 3H,0
Zahrat v atmosfére kysliku shofi na tmavé hnédy oxid PrgO,;,.

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



V pfirodé 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 heodymem pod nazvem didym.

Praktické vyuziti naléza praseodym v metalurgii jako soucast lehkych slitin.

Oxidy Pr,0; a Pr O, se pouzivaji ve sklarstvi a v keramickém pramyslu
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 pfi 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 sluCuje az pri 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
kyselinach za vzniku neodymité soli prislusné kyseliny:

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

Ve slouCeninach vystupuje neodym obvykle v oxidacnim stavu Ill. Chemickeé
vlastnosti a chovani slouCenin trojmocného neodymu jsou znacné podobné
slouCeninam hliniku. SloucCeniny dvoumocného neodymu jsou nestabilni
a samovolné se oxiduji. Vodné roztoky soli neodymu v obou oxidacCnich
stavech maji typické Cervené nebo Cervenofialove zbarveni, pouze jodid
neodymity Ndl, je zeleny.



V prirodé se neodym vzacne naléza spoleCne s ostatnimi lanthanoidy
v monazitu a nékterych fosfatech. Neodym jako jeden z mala lanthanoidu
vytvari samostatné mineraly, napf. 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 smési mineralnich kyselin. Z vyluhu se kovy
vysrazeji pfidavkem alkalickych hydroxidu. Separace neodymu od ostatnich
kovu dnes provadi nejCastéji pomoci iontoménicl, po separaci se neodym
prevede na chlorid neodymity NdCl; a nasleduje jeho redukce vapnikem:

2NdCl; + 3Ca — 2Nd + 3CaCl,

Pro technické ucCely se neodym obvykle pripravuje jako slitina
s praseodymem pod nazvem didym.

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

Neodym je také dulezitou sloZkou modernich lehkych slitin na bazi horciku.



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

Chlorid neodymity NdCI, se jako katalyzator polymerace dient pouziva
pri vyrobé syntetického 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 ruzové zbarveni, ale ve tmé svétélkuji
modre nebo modrozeleneé.

V pfirodé se promethium vyskytuje v témér nemeéritelném mnozstvi jako
produkt radioaktivniho rozpadu. NejstabilngjSi izotop '*°Pm ma polocas
rozpadu 17,7 let. Ve vesmiru bylo nejvétsi mnozstvi promethia zjisténo ve
spektru hvezdy HR-465 v souhvezdi Andromedly.

Pfiprava promethia se provadi bombardovanim izotopu '%6Nd neutrony za
vzniku '#’Nd, ktery se beta rozpadem méni na '’"Pm. Kovové promethium se
pripravuje redukci fluoridu promethitého PmF; kovovym lithiem:

PmF; + 3Li —» Pm + 3LiF

|lzotopy promethia jako beta zafiCe jsou vyuzivany jako energetické zdroje
v kosmickem vyzkumu.



Samarium

= stribrite 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 samaritého Sm,0,;. S vodou ochotné
reaguje jiz za laboratorni teploty:
2Sm + 6H,0 — 2Sm(OH)4 + 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 pfi teploté okolo 600 C na zlutohnédy sulfid
samarity Sm,S;.

Stabilni slouCeniny tvori samarium pouze v oxidacnim stupni +lIl,
slouCeniny dvoumocného samaria existuji pouze v tunhém stavu, s vodou
iIhned reaguji za vzniku vodiku a oxiduji se.

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



Vodné roztoky soli trojmocného samaria maji obvykle zluté nebo oranzove
zbarveni, pro slouceniny dvoumocného samaria je charakteristické krvavé
cervené nebo hnedé zbarveni, barevnou vyjimkou je syté zeleny jodid
samarnaty Sml,.

V pfirodé se samarium vzacné naléza pouze ve formé sloucenin spolecné
s ostatnimi lanthanoidy v rlznych druzich monazitu a dalSich fosfatech.
Samostatné mineraly samaria nejsou znamy, jedinou vyjimku tvofi monazit
SmPO,.

Vyroba samaria pro technické ucCely se provadi obdobne jako vyroba
ostatnich lantahanoidd 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 vilastnosti skla a k vyrobé krystalu
pro optické lasery. Intermetalické slouceniny SmCo; a Sm,Co,, se pouzivaji
k vyrobé silnych permanentnich magnetu, které slouzi ke konstrukci
sluchatek, kytarovych snimacu, miniaturnich elektromotort a nalézaji Siroké
uplatnéni v pokrocilych zbrojnich systémech.



Oxid samarity Sm,0O, je pouzivan k vyrobé katalyzatord pro nékteré
organické dehydrogenacni a dehydratacni reakce a Kk vyrobé skla
pohlcujiciho infraCervené zareni.

Chlorid samarnaty SmCI, a chlorid samarity SmCIl; se vyuzivaji jako
laboratorni Cinidla v organické 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 objektt v geologii.



Europium

= stfibrite bily, mékky kov. Europium je chemicky meéné reaktivni nez
pfedchozi prvky ze skupiny lanthanoidd. 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 lanthanoidd 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 sloucCenin hlinitych. Vodné roztoky soli
dvoumocneho i trojmocného europia byvaji obvykle bezbarve.

V prirodé se europium vyskytuje pouze ve forme sloucCenin spoleCne
s ostatnimi lanthanoidy. Samostatné mineraly europia nejsou znamy.



Vyroba europia pro technické ucely se provadi louzenim lanthanoidovych
rud smesi mineralnich kyselin. Roztok, ve kterem 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 vyrobe cCervenych
luminoford do CRT obrazovek a k vyrobé luminiscencénich barviv.



Gadolinium

= stfibfité bily, mékky kov s ferromagnetickymi vlastnostmi. Existuji dvé
alotropické modifikace gadolinia, hexagonalni a-Gd pfi teploté 1235 C
pfechazi na kubické 3-Gd.
Gadolinium je méné reaktivni nez prfedchozi prvky ze skupiny lanthanoidu.
Na suchém vzduchu je prakticky stale, zapaleno shofi na bily oxid gadolinity
Gd,0,. 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 + 6HCl — 2GdCl; + 3H,
Gd + 6HNO,; — Gd(NO,); + 3NO,, + 3H,0
Ve slouCeninach se gadolinium vyskytuje pouze v oxidacnim stupni Ill.
SloucCeniny gadolinia se svymi vlastnostmi podobaji slouceninam hliniku.
Vodné roztoky soli gadolinia jsou bezbarvé a silné toxické. Praskovy kov je
pyroforni.

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



Vyroba gadolinia pro technické ucCely se provadi obdobné jako vyroba
ostatnich lantahanoidld louzenim lanthanoidovych rud smeési 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 spole¢né s terbiem pouziva k vyrobé pocitacovych harddisku
a dalsich pametovych medii. Dale naléza spoleCne s dysprosiem uplatnéni
jako moderator v jaderné technice, jako legujici prisada oceli, pri vyrobé
zelenych luminoforu pro obrazovky radard.

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 medicine. Neodymem dopované krystaly wolframanu
draselno-gadolinitého KGd(WOQO,), se pouzivaji ke konstrukci laseru.

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

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



. oD & d

se pouziva k vyrobe specialnich skel a keramiky. Jeho nasyceny vodny

roztok se vyuziva ke stinéni nékterych jadernych zafizeni, zejména skladu
tezke vody.



Terbium

= stribrite bily, meékky, kujny a tazny kov. Existuji dve alotropickée
modifikace terbia, hexagonalni a-Tb prechazi pfi teploté 1289 C na kubické
B-Th.

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

Na suchém vzduchu je terbium prakticky stalé, ve vlhkem prostredi se
pomalu pokryva vrstvickou tmavé hnédého oxidu terbitého Tb,O,.
Zahrivanim v atmosfére kysliku shofi na hnédy 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 bézné v oxidacnim Cisle lll, slouCeniny
ctyrmocného terbia jsou znacne nestabilni a samovolne se redukuji. Vodné
roztoky soli trojmocného i Ctyrmocného terbia byvaji obvykle bezbarve.
Praskoveé terbium je pyroforni.



V pfirodé se terbium vyskytuje pouze ve formé& trojmocnych slou€enin
spoleCné s ostatnimi lanthanoidy. Samostatné mineraly terbia nebyly

popsany.

Vyroba terbia pro technické ucely se provadi obdobneé jako vyroba
ostatnich lantahanoidl louzenim lanthanoidovych rud smési mineralnich
kyselin s naslednou separaci pomoci extrakce nebo na iontomeénicich.
Priprava Cistého terbia v kovové formé se obvykle provadi redukci oxidu
terbia Tb,0O; 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 luminoforu pro

barevné televizni obrazovky, jako kontrastni latka v rentgenologii
a mikrobiologii a spoleCné s gadoliniem se pouziva Kk vyrobe
magnetooptickych zaznamovych zarizeni. Slitina s neodymem se pouziva
k vyrobé silnych permanentnich magneti pro motory hybridnich
automobilu a generatory vétrnych elektraren. Slou€eniny trojmocného terbia
pod zdrojem UV svetla intenzivhé zelené svétélkuji, této vlastnosti se
vyuziva k tvorbé ochrannych prvki na modernich bankovkach.



Dysprosium

= stribfité bily, meékky kov. Existuji dvé alotropické modifikace dysprosia,
hexagonalni a-Dy prfechazi pfi teploté 1384 C na kubické [3-Dy.
Dysprosium je méne chemicky reaktivhi nez predchozi prvky ze skupiny
lanthanoidld. 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)4 + 3H,
2Dy + 6HCI — 2DyCl; + 3H,
Dy + 6HNO; — Dy(NO;); + 3NO, + 3H,0
Ve sloucCeninach se dysprosium vyskytuje obvykle v oxidacnim stupni Ill.
Slouceniny trojmocného dysprosia se svymi vlastnostmi a chovanim podobaji
slouceninam hliniku. Vodné roztoky sloucCenin dysprosia jsou obvykle zluté
nebo zlutozelené, nestabilni slouCeniny dvoumocného dysprosia jsou obvykle
zbarveny fialové nebo Cervené.

V pfirodé se dysprosium vyskytuje pouze ve formé slou€enin 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 pfes 1000 C v argonové
atmosfére:

2DyF,; + 3Ca — 2Dy + 3CaF,

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

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

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



Holmium

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

Holmium je chemicky meéné reaktivhi nez predchozi prvky ze skupiny
lanthanoidl. Na suchém vzduchu je holmium stalé, ve vlhkém prostiedi se
velice pomalu pokryva vrstvou zlutého oxidu holmitého Ho,0,;. S vodou
reaguje holmium jen pomalu za vzniku vodiku, ale snadno se rozpousti
v beznych mineralnich kyselinach za vzniku holmité soli prislusne 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
redukCcnim prostredi |ze pripravit chlorid HosCl,,, ve kterém se vyskytuje
soucasné holmium dvou i trojmocné. Samostatna existence sloucCenin
dvoumocného holmia nebyla prokazana. SlouCeniny holmia se svymi
vlastnostmi podobaji slouCeninam hliniku. Vodné roztoky soli holmia jsou
zabarveny syté Zluté nebo hnédé, pouze fluorid holmity je ruzovy.



V pfirodé se holmium vyskytuje pouze ve formé slouCenin 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 pfetavovanim.

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

Holmium ma nejvysSi magneticky moment (10,6 uB) ze vSech pfirozené se
vyskytujicich prvkld. Pouziva se ke konstrukci koncentratord magnetického
toku pro vedecke a Iékarskeé pristroje.

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



Erbium

= stribrité bily, mekky kov. Erbium je chemicky méné reaktivni nez predchozi
prvky ze skupiny lanthanoidd. Na suchém vzduchu je erbium stalé. S horkou
vodou reaguje jen pomalu za vzniku hydroxidu erbiteho 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 rdzovy oxid erbity Er,O;, se
sirou se sluCuje na Zluty sulfid erbity Er,S5 az pfi teploté 800 C, ale s chlorem
se slucCuje na fialovy chlorid erbity ErCl, jiz pfi teploté 200 C.
Ve slouCeninach se erbium vyskytuje pouze v oxidacnim stupni lll. SloucCeniny
erbia se svymi vlastnostmi podobaji slouceninam hliniku. Vodné roztoky soli
erbia jsou zbarveny rizové nebo fialové.

V prirode se erbium vyskytuje pouze ve formé sloucCenin spoleCné s ostatnimi
lanthanoidy. Samostatné mineraly erbia nejsou znamy.



Vyroba erbia se provadi podobné jako vyroba ostatnich lantahanoidu
louzenim lanthanoidovych rud smeéesi mineralnich kyselin s naslednou
redukci fluoridu ErF; kovovym vapnikem. Redukce vapnikem probiha pri
teploté okolo 1000 C v argonove 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, prfidavek erbia snizuje
jejich krehkost a zlepsuje obrobitelnost.

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



Thulium

= stribrité bily, mékky kov. Thulium je chemicky méné reaktivni nez predeslé
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
dvoumocneho thulia jsou nestabilni a samovolné se oxiduji, jsou
charakteristické svym intenzivnim fialove Cervenym zbarvenim.

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



Vyroba thulia se provadi podobné jako vyroba ostatnich lantahanoidd
louzenim lanthanoidovych rud smeési mineralnich kyselin s naslednou redukci
fluoridu thulitétho TmF; kovovym vapnikem. Redukce fluoridu vapnikem
probiha pfi teploté pres 1000 C v argonové atmosfére:

2TmF; + 3Ca — 2Tm + 3CaF,

Slouc€eniny thulia se vyznacuji intenzivni modrou fluorescenci pod zdrojem
UV zareni a pouzivaji se k vyrobé ochranych prvkd na bankovkach.

Vyznamnéjsi praktické vyuziti kovove thulium ani jeho slouCeniny nemaji.

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



Ytterbium

= stribfité bily, mékky kov. Jsou znamy dvé alotropické modifikace ytterbia,
hexagonalni a-Yb pfechazi pfi teploté 792 C na kubické B-Yb.

Ytterbium je chemicky méne 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 nejCastéji v oxidacnim stupni lll,
slouceniny dvoumocneého ytterbia se snadno oxiduji a jsou nestale, jejich
chovani se podoba chovani sloucenin kovu alkalickych zemin. Slouc€eniny
trojmocného ytterbia se svymi chemickymi vlastnostmi podobaji slouceninam
hliniku. Vodné roztoky soli dvoumocného ytterbia jsou zelené, trojmocného
bezbarve.

V prirode se ytterbium vyskytuje pouze velmi vzacne ve formé sloucCenin
spolecne s ostatnimi lanthanoidy. Mezi samostatné mineraly ytterbia patfi
napi. xenotim-(Yb) YbPO,, keivit-(Yb) (Yb,Y),Si,O, nebo hinganit-(Yb)
(Yb,Y),([1)Be,Si,05(OH),.



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

Vyroba kovového ytterbia se provadi tavnou elektrolyzou chloridu
ytterbitého YbCl; nebo termickou redukci fluoridu YbF; nebo oxidu Yb,O,4
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 ovlivhéni
mikrokrystalické struktury specialnich druhd oceli. VyznamnéjSi praktické
vyuziti kovové ytterbium nema.

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

Chlorid ytterbnaty YbCI, 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 ionta.



Lutecium

= stfibfité bily, leskly, mékky kov, ktery ma ze vSech lanthanoidu nejvyssi
hustotu. Lutecium je ze vSech lanthanoidu chemicky nejméné reaktivni prvek.
Na suchém vzduchu je lutecium stale, pfi zahrati na 150 C shofi na bily oxid
lutecity Lu,0O,, s vodikem tvofi hydridy LuH, a LuH;. S vodou reaguje pouze
za zvyseneé 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 sloucCeninach se Ilutecium vyskytuje pouze v oxidacnim stupni il
SloucCeniny lutecia se svymi chemickymi vlastnostmi podobaji slou€eninam
hliniku. Vodné roztoky soli lutecia jsou bezbarve, pouze jodid je hnédy.

V pfirodé 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 smesi 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,

Vyznamnéjsi praktické vyuziti kovove lutecium ani jeho slouceniny nemaiji.
Oxid lutecity Lu,0O; se pouziva pro vyrobu katalyzatoru pro krakovani,
hydrogenaci, alkylaci a polymeraci.

Tantali€nan lutecity LuTaO, ma termoluminiscencni vlastnosti a slouzi k

vyrobé detektoru IR zarfeni.

Izotop '7®Lu se vyuziva ke stanoveni stafi meteoritu.



|
|
|

Aktinoidy

CHlement

Al

‘lh

Pa
L]
Np

| P

Am
Cm
Bk
f
Es
Fm
Md
No
Lx

Oxadation states
V3,
+3, +4
+3, +4, +5
W30, 23, M

+3, +4, +5, +6, +7
+3, +4, 45, +6, +7

+2, +3, +4, +5, +6
+3, +4
+3, +4
+3
+3
+3
+3
+2, +3
+3

|

e '

Eﬂ
91
92
93
94
95
96
a7
98
99
100
101
102
103

TR

Gt oo
fi=<’ '

2
3

. BENE
- g

L]

i

& °

Table

Actinium
Thorium
Protactinium
Uranium
Neptunium
Flutonium
Americium
Curium
Berkelium
Californium
Einstenium
Fermium
Mendelevium
Nobelium
Lawrencium

- iEE R

e

=
o

:

. PERE
c ERE
B

 gEEE
@

3

5
T
#E

6d'7s"
6d'7s"
5f%6d'7s"
5f %6d'7s*
5f '6d'7s"
5f %75
5775
5f76d'7s
5f%7s"

5f 975
5f 7
5f ¥7s*
5f ¥7s*
5f "7t
5f"6d'7s"

o 9F @

!E'

§

5;“
5!
5f*
5f*
5f*
5%
5f°
5f7
5f*®
51"
EJ-JG
Ef]]
5f 12
Ef]a
EJ-JI

R

: WEE

. EEEEE
EEEE~

g
[ i

1
i

=
[}

o

 EEEWEE

T

: Some Properties of Actinimm and Actinoids

Electronic cuniﬁguratiuns'
Atomic Name Symbol
Number

111
5f° g9
5f" 96
5f* 103 93
5f* 101 92
5f* 100 90
5f° 99 89
5f7 99 88
5f7 98 87
5f° 98 86
5f° - -
Efm _ _
5__f“ - -
Efm _ _
Efm _ _




Aktinoidova kontrakce

lontové poloméry aktinoidl postupné klesaji se zvysujicim se atomovym Cislem

aktinoidova kontrakce, analogicka lanthanoidové kontrakci (stinici efekt 5f-orbitall
je v dusledku jejich tvaru mnohem mensi ve srovnani se stinicim efektem s, p i d-

orbitalQ).
Nasledkem aktinoidové
kontrakce roste kovalentni

charakter sloucenin aktinoidl s
rostoucim atomovym cislem
(slou€eniny lawrencia jsou nejvice
kovalentni, slouceniny aktinia jsou
nejméné kovalentni).

Covalent properties : AC(OH) 3 Cf(OH)3

Basic strength :  Ac(OH)3 > Cf(OH);

What is actinide contraction in chemistry ?
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The common electronic configuration of actinides is 5f1%6d%17s% .
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Lanthanoidy vs. aktinoidy
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Lanthanides

They show +2 and +4 oxidation

states in few cases besides 43

non-radioactive

Except promethium, they are

The do not form oxoions

The compound of lanthanides are less basic

Lla Cle Plr Ntli Prln Slm Elu éd 'Ilb ij Illo IEr 'Il'm IYb Il_u

They have less tendency of

complex formation complex formation
Ac Th PalU Np Pu Am CmBk Cf Es Fm Md No Lr
Characteristics Lanthanoids Actinoids
1. | Electronic It may be represented by It may be represented by
configuration [Xe]af> " 54! 65° [Rn]5f** 6d®*! 74

il

Oxidation state

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

Show higher oxidation states such
as +4. +5, +6. +7 also n addition to
+3 oxidation state,

1.

Atomic and 1onic sizes

The ionic radii of M ions in
lanthanods senes show a regular
decrease in size of ions with increase
in atomic munber. This decrease is
known as lanthanoid contraction.

There is a greater and gradual
decrease in the size of atoms or M**
ions across the series. This greater
decrease 15 known as actinoid
COMtraction.

.

Chemical reactivity

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

These are highly reactive metals
especially i finely divided state.
They form a mixmre of oxide and
bydride by action of boiling water.
They combine with non-metals even
at moderate temperature. They
show a greater tendency for
complex formation.

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

All actinides are radioactive

They form oxoions
Actinide compounds are more basic

They have greater tendency of




Lanthanides

Actinides

1) Bindmng energics of 41 1] Binding energics of 3f ¢clectrons are
electrons are higher. lower.

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

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

m) |4felectrons have greater i) | 5felectrons have poor shiclding
shielding effect. effect.

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

{vellow)

v) | They arc paramagnetic but v) | They arc also paramagnetic but
magnetic propertics can be ther magnetic propertics are very
casily explained. difficult to mterpret.

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

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

vit) | Thewr compounds are less vii) | Ther compounds are more bask.
basic.

x) |They do not form oxocations. | x) | They form oxocations such as

UO.*, U0, NpO,~, PuO -




Aktinium

= radioaktivni, ve tme sveteélkujici 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 primému 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 prirodé aktinium vznika radioaktivnim rozpadem protaktinia a thoria
a vyskytuje se jako nepatrna pfimés v uranovych rudach. Znamym nerostem
aktinia je vicanit (Ca,Ce,La,Th),;As(AsNa)FeSizB,0,,F-.

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



Pfiprava aktinia se provadi z %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 neutront pro vyzkumné ucely.



Thorium

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

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

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

3Th + 4HNO4 + 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 sloucCeninach vystupuje thorium nejCastéji v oxidacnim stupni [V,
chemické vlastnosti sloucCenin cCtyrmocného 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 spociva v pusobeni NaOH pfi zvySené
teplote. Vzniklé nerozpustné oxidy thoria a uranu se rozpusti v horke
kyseliné chlorovodikové. Oddéleni thoria od uranu se provadi kapalinovou
extrakci.

Pfi kyselém postupu se rudny Kkoncentrat podrobi pusobeni
koncentrované kyseliny sirové, vznikne roztok sloucCenin thoria znecisteny
kovy vzacnych zemin. Po prevedeni na Stavelany se na zaklade rozdilné
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 kovové thorium zejména jako soucast slitin pro
vyrobu Zhavicich dratd do elektrickych peci. Slitina thoria s wolframem se
pouziva k vyrobé zhavicich vlaken elektronek. Thorium se vyuziva ve
sklarstvi pro upravu indexu lomu optickych skel.

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

jako soucast katalyzatoru pro vyrobu benzinu Fischer-Tropschovou syntézou
a pro oxidaci amoniaku pfi primyslové vyrobé kyseliny dusi¢né. 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 jaderné energetice
budoucnosti.



Protaktinium

L4

= radioaktivni prvek kovového charakteru. Jeho nestabilnéjsi izotop 23'Pa
ma polodas rozpadu 3,2.10% let.
Protaktinium se primo sluCuje s halogeny, za vyssSich 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 radioaktivniho 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, kosoCtvereCny
a-U prechazi pfi teploté 667 C na CtvereCny B-U, pfi teploté nad 772 C
vznika krychlovy y-U.

Za vysSSich teplot je uran znaéné 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, pfi mirném zahrati na vzduchu hori za silného vyvoje jisker na oxid
U;04. S borem a arsenem se primo slucCuje az pfi teplotach nad 1000 C.

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



UQ,2+ U (CO5)3%

1.0

0.8

0.6

Fraction

[]4 B UDQ_(DH)B_

UG (OH)42
0.2

0.0 !

Uran 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 slouceninach vystupuje uran ve vsech oxidacnich stavech od |l az po VI.
NejstabilngjSi jsou sloucCeniny s oxidacnim Cislem VI.




V pfirodé se uran vyskytuje jako smés 3 radioaktivnich izotopu, 34U, 23°U a
238, posledni izotop je nejstabilngjsi (T,, = 4,51.10° let). Uran tedy nema
stabilni izotop !

. oD e d

karnotit K,(UO,)(VO,),.3H,0, torbernit Cu(UO,)(PO,),.8H,0, brannerit
UTiO,, autunit Ca(U0,),(PO,), : 10-12H,0, davidit
(La,Ce)(Y,U,Fe)(Ti,Fe),,(O,0H);5, uranofan Ca(UO,),[SiO;(OH)],-5H,0,
ningyoit (U,Ca),(PO,),-1-2H,0 a fada dalSich mineralu.

Radioactive Minerals

'!r -
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Ban,

Torbernite Monazite Autunite Uranocircite

Zippeite Metatorbernite Uraninite Carnotite




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
Andersonite 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 kovového uranu se provadi slozitym postupem, ktery spocCiva v
louzeni koncentratu uranoveé rudy kyselinou dusiCnou. Uran prejde na
rozpustny dusic¢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
dusiChan opet rozpusti ve vodé a oxiduje se peroxidem vodiku na
hydratovany oxid uranovy UO;-2H,0, ktery se zahfanim pfevede 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 uranového 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 ddlezitou surovinou pro vyrobu nuklearnich zbrani. P¥i
vyvoji prvnich soveétskych jadernych bomb sehrala podstatnou ulohu tézba
uranu v Jachymove v Krusnych horach.




Obohaceny uran

= uran, ve kterém byl zvySen podil izotopu 23°U nad jeho pfirozeny podil
0.71 %.

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

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

Difuzni postup vyuziva rozdilnych difuznich koeficientd plynného UF,. V
pfipadé oddélovani 238U a 233U je rozdil hmotnosti velmi maly a pro dosazeni
vysokého stupné separace je treba tento postup opakovat az nékolika
tisicinasobne.

Centrifugalni separace je dnes hlavnim pramyslovym 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 kvalitniho stépného
materialu je stale nezbytné pouziti kaskad odstredivek v fadu nékolika stovek
az tisic kusu.



Ochuzeny uran (depleted uranium — DU)

= odpadni produkt v procesu obohacovani prirodniho uranu, s obsahem
radioaktivniho izotopu 23°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
projektilti, v nékterych americkych tancich (napf. M1 Abrams) je pouzivan
jako soucCast pancife. Na rozdil od wolframu ¢i jinych jeho alternativ je
ziskavani ochuzeného uranu pomeérné levné a tento material je dostupny ve
velkych mnozstvich.

Pres pomérné nizkou radioaktivitu 238U vSak presto dochazi k slabému radioaktivnimu
zamoreni, mira jeho neskodnosti nebo skodlivosti neni dosud doresena.

DU pouziva Casto i na vyvazeni v leteckém priamyslu a jako vhodna
ochrana prfed rentgenovym zarfenim v nemocnicich, nebo na vyrobu
kontejneru 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¢énan
uranylu) pouziva k zesilovani negativli, do tonovacich lazni, zesilovac
svétlotisku. Kvuli chemické toxicité se dusi¢nan 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,0- maji vyznam v analytické chemii.

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


https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Uranium-glass-karafa.jpg

Neptunium

= stribrite bily, leskly, na vzduchu staly radioaktivni kov, jeho nejstabilngjsi
izotop 23’Np ma polo¢as rozpadu 2,25.10° let. Neptunium se vyskytuje ve
tfech modifikacich, kosoltvereCna 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 zredénymi 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 sloucenin se nejvice podobaji vlastnostem sloucenin promethia.

Vodné roztoky soli neptunia maji - - | A
charakteristické zbarveni podle F&R jedg (8 Np(VIL (vl
mocenstvi, Np3* - fialova, Np* ' ; :

Zlutozelena, Np°* - v kyselém prostredi
zelena, v alkalickém Zluta, Np®* - rizova,
Np’* - v kyselém prostifedi hnédocervena,
v alkalickem zelena.

V prirode se neptunium nachazi jako nepatrna primés uranovych rud.

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



Plutonium

= tmavosedy, silne elektropozitivni a radioaktivni kov. Nestabilngjsi izotop
plutonia 242Pu ma polodas rozpadu 3,73.10° let.
Plutonium reaguje s horkou vodou za vzniku Sedomodréeho hydroxidu
plutonitého, s horkou vodou nasycenou kyslikem reaguje za vzniku zeleneho
hydroxidu plutonicitého:
2Pu + 6H,0 — 2Pu(OH)4 + 3H,

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

2Pu + 3H,SO, — Pu,(S0O,); + 3H,

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

3Pu + 16HNO; — 3Pu(NO,), + 8H,0 + 4NO

Chemickeé vlastnosti trojmocnych sloucCenin plutonia se nejvice podobaji
vlastnostem samaria. Ostatni chemické vlastnosti plutonia se velmi podobaji
vlastnostem uranu. Plutonium i vsechny jeho sloucCeniny jsou prudce
jedovaté. Ve sloucCeninach se plutonium vyskytuje v_oxidacnich stupnich -+l
az +VIl, nejstabilnéjSi slouCeniny jsou plutonicité.




Vodné roztoky soli plutonia maji
chrakteristické zbarveni podle mocenstvi,
Pu3* - modra, Pu*" - Zlutohnéda, Pu®* -
razova, 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 ozafovanim jader 238U rychlymi neutrony v mnozivych
jadernych reaktorech typu FBR (Fast Breeder Reactor) podle rovnice..

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

. V&b &l

surovina pro vyrobu jadernych zbrani. 1zotop 23¥Pu byl pouzit jako trvanlivy
energeticky zdroj pro seizmické i dalSi védecké pristroje rozmisténé na
povrchu Mesice pri vypravach projektu Apollo. Pro jaderne vyuziti se
plutonium leguje pridavkem gallia a jeho povrch se pokryva ochrannou
vrstvou niklu.



Americium

= stfibfité bily, tazny, radioaktivni kov. Nestabilné&jsi izotop americia 23 Am ma
polo¢as rozpadu 7,95.103 let.

Americium se pfi teploté 200 C pfimo slucCuje s fluorem na Cerveny fluorid
americity AmF;, pfi teploté nad 400 C vznika oranzovy fluorid americicCity
AmF,. S dalSimi halogeny reaguje nepfimo a tvofi Cerny chlorid americnaty
AmCl,, rdzovy 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,O, 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 + 6HCI — 2AmCl; + 3H,
8Am + 30HNO; — 8Am(NO;); + 3N,O + 15H,0

Reakci americia se studenou koncentrovanou kyselinou dusiCnou vznika
americicita sul:
S5Am + 24HNO; — 5Am(NO,), + 2N, + 12H,0
Reakci s kyselinou dusicnou sycenou kyslikem vznikne dusiCnan americylu:
Am + 2HNO, + 30; - AmO,(NO;), + 30, + H,0O

Ve slou€eninach se vyskytuje nejCastéji v oxidaénim stavu Ill. SlouCeniny
americia v oxidacnim stavu |l se obvykle pfipravuji redukci americitych soli
pomoci silnych redukénich Cinidel. Chemické vlastnosti sloucenin
dvojmocného a trojmocného americia jsou nejvice podobné vlastnostem
obdobnych slouCenin europia, vodné roztoky soli americia v oxidacnim stavu
Il maji obvykle CcCervené zbarveni. SlouCeniny americia ve vysSsSich
oxidacnich stavech se pripravuji elektrolytickou oxidaci americitych soli,
nebo jejich oxidaci pomoci kyseliny chloristé. Tyto slouCeniny jsou velmi
nestalé a jejich chemické vlastnosti se nejvice podobaji vlastnostem
analogickych slouCenin uranu a neptunia.



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

2AmF; + 3Ba — 2Am + 3BaF,

V prirodé se nenaléza.

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



Curium

L a4

= stfibfité bily, radioaktivni kov. NejstabilnéjSi izotop curia 24’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 nestabilniho 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 zfedenymi neoxidujicimi i oxidujicimi kyselinami za vzniku
curitych soli:
2Cm + 6HCI — 2CmCl; + 3H,
Cm + 4HNO; — Cm(NO;); + NO + 2H,0

Stabilni sloucCeniny tvori curium pouze v oxidacnim stavu lll, slouceniny v ox.
stavu |V se samovolné redukuji. Vodné roztoky soli trojmocného curia jsou
bezbarvé nebo maji charakteristické zlutozelené zbarveni, jejich chemicke
vlastnosti se velmi podobaji vlastnostem sloucenin gadolinia.

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

Praktické vyuziti curium nema.



Berkelium

LIV 4

= silné radioaktivni kov. Nejstabilnéjsi izotop berkelia 24’"Bk ma polo¢as
rozpadu 1380 let. Zapaleno na vzduchu hofi za vzniku Zlutého oxidu
berkelicitého BkKO,. S horkou vodou reaguje za vzniku hydroxidu berkelitého a
vyvoje vodiku:
2Bk + 6H20 — 2Bk(OH); + 3H,
Snadno reaguje se zfedenymi neoxidujicimi i oxidujicimi kyselinami za vzniku
berkelité soli:
2Bk + 6HCI — 2BkCl; + 3H,
Bk + 4HNO; — Bk(NO3); + NO + 2H,0
Ostatni chemické a fyzikalni vlastnosti berkelia ani jeho slouCenin nebyly
doposud spolehlivé urCeny, pravdépodobné se budou podobat viastnostem
sloucenin terbia.

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

Zvlastni prakticke vyuziti berkelium nema.



Kalifornium

LI v 4

= 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)4 + 3H,
Ochotné reaguje se zrfedénymi neoxidujicimi i oxidujicimi kyselinami za
vzniku kalifornité soli:
2Cf + 6HCI — 2CfCl; + 3H,
Cf + 4HNO; — Cf(NO;); + NO + 2H,0
DalSi chemické a fyzikalni vlastnosti kalifornia ani jeho slouCenin nebyly
doposud spolehlivé urCeny. Je ovérena pouze existence stabilnich sloucenin
kalifornia v oxidacnim stavu +lll, jejich vlastnosti by se mély podobat
vlastnostem sloucenin dysprosia.

V prirodé se kalifornium nenaléeza, pfipravuje se uméle jadernymi reakcemi,
napf. bombardovanim curia 242Cm ¢asticemi a.

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



