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Mangan

= stribrité bily, leskly, kfehky a znacné tvrdy kov. Mangan je znam ve trech stabilnich
modifikacich, mangan a, B a y. Mangan a a B vznika pri metalurgické vyrobé a je
tvrdy a krehky. Mangan y vznika pri elektrolytické vyrobé a je velice mékky, kujny a
tazny.

sVvVVvV/

vodivost maji pouze transurany neptunium a plutonium.
Kompaktni kovovy mangan reaguje s koncentrovanou kyselinou sirovou a dusi¢nou
bez vyvoje vodiku:
Mn + 2H,50, = MnSO, + SO, + 2H,0
3Mn + 8HNO, - 3Mn(NO,), + 2NO + 4H,0
Se zfedénymi kyselinami reaguje pouze praskovy mangan za vyvoje vodiku:
Mn + 2HCl = MnCl, + H,

Mn + H,S0, > MnSO, + H,
Pri teploté 150 C reaguje s vodni parou za vzniku hydroxidu manganatého a vyvoje
vodiku:

Mn + 2H,0 = Mn(OH), + H,
Ve slouceninach vystupuje mangan nejcastéji jako dvou, Ctyr a sedmimocny.
Slouceniny trojmocného, pétimocného a Sestimocného manganu jsou méné casté.
Jednomocny mangan se vyskytuje pouze v kyanosolich [Mn(CN),]>".




Mangan je po zelezu druhy nejrozsirenéjsi tézky kov. V prirodé se mangan vyskytuje
znacné rozptylen, vétSinou doprovazi Zelezo. NejdulezitéjSi manganové rudy jsou
pyroluzit (burel, polyanit, ramsdelit) MnO, manganit MnO(OH) nebo rhodochrozit
(dialogit) MnCO,. )

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

MnO + C > Mn + CO

MnO, + C - Mn + CO,

Cisty kovovy mangan se vyrabi aluminotermicky nebo elektrolyzou okyseleného
vodného roztoku siranu manganatého. Pro aluminotermickou vyrobu nelze pouzit
pfimo MnO,, reakce s hlinikem by probihala velice prudce a za vyvoje velkého
mnozstvi tepla. Burel se nejprve prazi v rotacni peci pfri teploté 525 C za vzniku
Mn,0,, pfi teploté nad 900 C poté vznika Mn;0,, ktery se redukuje:

3 Mn;0, + 8 Al 5> 9 Mn + 4 AlLO,



Chudé manganové rudy, které neni mozné primo redukovat, se zpracovavaji
mokrym postupem. Jemné nadrcena ruda se nejprve redukcné prazi v rotacni peci
pri teploté 900-1000 C, vyprazek se louhuje zredénou kyselinou sirovou, z vyluhu
s obsahem siranu manganatého se neutralizaci vysrazi zelezo, fosfor a arsen. Dalsi
necistoty méd, nikl a kobalt se vysrazi plisobenim sulfanu. Po okyseleni se roztok
zpracovava elektrolyticky. Elektrolyza probiha v diafragmovém elektrolyzéru pri
teploté 35 C, katodou je ocelovy plech, anoda je z olova legovaného stribrem.
Mangan vylouceny na katodé obsahuje velké mnozZstvi vodiku, musi se proto
vakuove pretavovat.

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

Mangan je soucasti 36 enzymU a hraje znacnou roli pfi metabolismu sacharidu,
bilkovin a tukda.



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

Vyznamné mnozstvi manganu se spotfebovava k legovani hliniku. Pridavek 0,8 az
1,5% manganu podstatnym zpusobem ovliviiuje odolnost hliniku vici chemické
korozi. Manganem legovany hlinik naléza uplatnéni zejména pfri vyrobé oball pro
potravinarstvi.

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

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

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

Manganin - slitina manganu s niklem a meédi se pouziva k vyrobé odporovych
topnych dratl a presnych elektrickych odpord.

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

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



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

Manganistan sodny NaMnO, je dullezité oxidacni Cinidlo a desinfekcni prostredek.
Manganistan amonny NH,MnO, - velmi silné oxidacni Cinidlo, nachazel omezené
vyuziti v pyrotechnice.

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

Dusiénan manganaty Mn(NO,), slouZi zdroj manganu v hnojivech a prostfedcich pro
vyZivu rostlin.

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

Oxid manganity Mn,0; nachazi vyuziti jako ¢erny pigment.

Oxid manganicity MnO, - Cerny pigment, oxidacni Cinidlo, depolarizator suchych
elektrickych ¢lankd, prisada do skla.

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

Uhli¢itan manganaty MnCO, - oxidacni Cinidlo pro vyrobé hydrochinonu z anilinu,
vychozi surovina pro vyrobu dalSich slou¢enin manganu.

Octan manganaty (CH,COO),Mn - katalyzator pri vyrobé kyseliny octové oxidaci
acetaldehydu.



Manganistan draselny (hypermangan) KMnO,, ktery se vyuZiva jako silné oxidacni
Cinidlo a desinfekcni prostfedek. Mangan se postupné redukuje z ox. stavu VIl az na
ox. stav Il. Pfi redukci dochazi k barevnym zménam od fialové (VII), pres zelenou
(VI), hnédou (IV) az k bezbarvé Ci lehce narGzovélé (Il). Stupen redukce, a tim i
zbarveni, je ovlivnéno reakénim prostredim.

V_kyselém prostredi se puvodné fialovy manganistan redukuje az na bezbarvy ci
nartzovély manganaty kation:

2 KMnO, + 5 K,SO; + 3 H,SO, - 2 MnSO, + 6 K,SO, + 3 H,0O

V neutrdlnim prostredi se redukuje na hnédy az Cerny oxid manganicity:
2KMnQ, + 3Na,SO; + H,0 - 2MnO, + 3Na,S0, + 2KOH

Zcela odlisSné reaguje manganistan v oxidacné-redukcnich reakcich v_alkalickém
prostredi, kdy dochazi k redukci za vzniku zeleného mangananu:
8 KMnQ, + Kl + 8 KOH - 8 K,MnO, + KIO, + 4 H,O

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

2 KMnO, + 5 H,0, + 3 H,50, - K,SO, + 2 MnSO, + 8 H,0 +5 O,



Siran manganaty a chlorid manganaty se pouzivaji v barvirstvi, v tisku tkanin a k
moreni osiva.
Chlorid manganaty se také vyuziva na vyrobu sikativ pro fermeze.

Nékteré sloucCeniny manganu se pouzivaly a dnes jesté nékteré pouzivaji jako
malirské barvy. K prirodnim barvam manganu patfi umbra a k umélym manganova
hnéd' (zasadity uhli¢itan manganaty), manganova béloba (uhli¢itan manganaty),
manganova zelen (nékdy také kasselska zelen) a permanentni violet.

Pridavek malého mnozstvi manganu do skloviny muze zvysit jasnost vyrobeného
skla, protoze odstranuje zelenavy nadech, ktery po sobé ve skle zanechavaji stopy
zeleza.




Technecium

= stribrosedy, radioaktivni kov, krystalujici v hexagonalni soustavé. Technecium se
rozpousti pouze v koncentrované kyseliné dusicné a koncentrované kyseliné sirové
za vzniku kyseliny technicisté HTcO,:

3Tc + 7HNO, = 3HTcO, + 7NO + 2H,0

2Tc + 7H,50, - 2HTcO, + 750, + 6H,0

Reakce technecia s luCavkou kralovskou probiha za vzniku komplexni kyseliny
hexachlorotechnicité:

3Tc + 18HCl + 4HNO, > 3H,[TcClc] + 4NO + 8H,0

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

Ve slouceninach vystupuje technecium nejéastéji jako sedmimocny kation Tc’*, v
silné oxidacnim prostfedi se vyskytuje ve formé technicistého anionu TcO,.
Chemické vlastnosti technicistych sloucenin se nejvice podobaji vlastnostem
sloucenin sedmimocného rhenia.

Chemické vlastnosti slouCenin ¢tyrf a Sestimocného technecia se nejvice podobaji
vlastnostem sloucenin manganu.

Technecium je uméle pripraveny radioaktivni prvek, ktery se v pfirodé témeér
nevyskytuje.




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

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

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

Velmi vyznamné je vyuziti metastabilniho radionuklidu
»™Tc (T,, = 6 hod.) ve formé technicistanu sodného,
jako cistého gama zarice s energii fotonl 140 keV, v
nuklearni medicineé.

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




Mezi nejpouzivanéjsi radiofarmaka znacena techneciem patri napfr.

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

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

99mTc sulfurkoloid pro vysetrovani horni ¢asti travici trubice,

99mTc hexamethylpropylen amin oxim (HMPAQO) pro znaceni bilych krvinek a cela

rada dalsich.
W
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Rhenium

kujny kov, vzhledem podobny platiné. Praskové rhenium je sedomodry prasek.
Kovové rhenium odolava vétsiné mineralnich kyselin s vyjimkou kyseliny dusicné
a koncentrované kyseliny sirové, ve kterych se velmi dobre rozpousti za vzniku
kyseliny rhenisté HReO,:

3Re + 7HNO; - 3HReO, + 7NO + 2H,0

2Re + 7H,50, - 2HReO, + 750, + 6H,0

Ochotné reaguje s koncentrovanym roztokem peroxidu vodiku nebo

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

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

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



Za vysokého tlaku se sluCuje s oxidem uhelnatym za vzniku pentakarbonylu
[Re(CO)c],, s wolframem netvofi slitinu, ale intermetalickou slou¢eninu W,Re;.

Ve slouceninach vystupuje rhenium prevazné jako Ctyr a sedmimocné. Slouceniny
rhenia v jinych oxidacnich stupnich nejsou priliS casté, obvykle se jedna pouze
o oxidy a chloridy. Dalsi chemické vlastnosti rhenia a jeho sloucenin se nejvice
podobaji vlastnostem manganu.

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

Rhenium se ziskdva z odpadnich kall pfi vyrobé médi a molybdenu. Kaly se nejprve
podrobi oxidaci, rhenium prejde na rhenistany, pridavkem roztoku KCl se vysrazi
rhenistan draselny KReO,, ze kterého se redukci vodikem pripravi praskové
rhenium:
2KReO, + 7H, - 2Re + 2KOH + 6H,0
Kovové rhenium se vyrabi slinovanim praskového rhenia nebo redukci rhenistanu
amonného NH,ReO, vodikem:
2NH,Re0, + 7H, = 2Re + 2NH,OH + 6H,0



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

Diborid rhenia ReB, je extrémné tvrdy a odolny material a ma znacnou perspektivu
ve vyrobeé britu obrabécich nastroju.

F
Fluorid rheniovy ReF slouzi jako zdroj rhenia pro pokovovéni  F.,, | oF
elektrickych kontaktg. ',Re\
F© | °F
F

Dimerni chlorid rheniény Re,Cl,, je katalyzatorem rady reakci
olefind.
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Chrom

= bily, leskly, kiehky a neobycejné tvrdy kov. Chrom je nejtvrdsi ze vSech kovu,
podle Mohsovy stupnice dosahuje tvrdost chromu hodnoty 8,5.
Za normalni teploty je chrom znacné chemicky odolny a staly. Za vysSich teplot
primo reaguje s halogeny, kompaktni kovovy chrom podle zvolenych reakcnich
podminek tvori halogenidy ruznych typl, praskovy chrom reaguje prednostné za
vzniku halogenidu typu CrX;. Se sirou se slucuje aZ pfi teplotach nad 1000 C na
smes sulfidu CrS a Cr,S,;, s borem, kfemikem, uhlikem i nékterymi kovy reaguje také
pri teplotach okolo 1000 C.

Cisty chrom se nerozpousti v b&Znych koncentrovanych oxidujicich kyselinach ani
v lucavce kralovské. Tato jeho odolnost je zplsobena pasivaci vrstvou oxidu Cr,0, na
povrchu kovu. Mirné zneciétény chrom se rozpousti v kyseliné sirové. Chemicky Cisty
chrom je rozpustny pouze v kyseliné chlorovodikové, produktem reakce chromu s
kyselinou chlorovodikovou je chlorid chromnaty a vodik:
Cr + 2HCI - CrCl, + H,
Pri teploté 700 C reaguje s vodni parou:
2Cr + 3H,0 - Cr,05 + 3H,




Tavenim s oxidacnimi Cinidly prechazi na oxid chromity pfi teplotach okolo 500 C:
2Cr + KCIO5; = Cr,0, + KCl

S kyslikem tvori zluty alkalicky oxid chromnaty CrO, zeleny amfoterni oxid chromity

Cr,0; a hnédocerveny kysely oxid chromovy CrO..

Hydroxid chromnaty Cr(OH), je slabé alkalicky a s kyselinami reaguje za vzniku
chromnaté soli.
Hydroxid chromity Cr(OH), je amfoterni, s kyselinami reaguje za vzniku chromité
soli, s hydroxidy alkalickych kov( vytvari alkalické hexahydroxochromitany:
Cr(OH); + NaOH + 2H,0 - Na[Cr(OH),(H,0),]
Na[Cr(OH),(H,0),] + 2NaOH - Na;[Cr(OH)]
Od oxidu chromového se odvozuje silna kyselina chromova H,CrO, a kyselina
dichromova H,Cr,0,. Obé kyseliny i jejich soli maji silné oxidacni ucinky. Soli
kyseliny chromové - chromany jsou stalé pouze v alkalickém prostredi, v _kyselém
prostredi prechazeji na dichromany.
Srazenim rozpustnych dichromanu kationty stfibra, barya nebo olova vznikaji vzdy
nerozpustné chromany, nikoliv dichromany:
2K,Cr,0, + 4AgNO; + H,0 - 2Ag,CrO, + 4KNO; + H,Cr,0,
Ve slouceninach vystupuje chrom nejcastéji jako trojmocny, trojmocny chrom ma
sklon tvorit Cetné barevné komplexni slouceniny s koordinac¢nim cislem 6.




Chromité soli slabych kyselin ve vodnych roztocich silné hydrolyzuji za vzniku
hydroxidu chromitého.

Slouc¢eniny dvoumocného a Sestimocného chromu jsou nestalé. Sloucenin
jednomocného, ctyrmocného a pétimocného chromu je znamo pouze nékolik, napt.
chloristan chromny CrClO,, fluorid chromicity CrF, nebo oxid chromic¢ny Cr,O.. Ve
sloucenindch typu [Cr(CO):]* se chrom vyskytuje v oxidaénim stupni -II.

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

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

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

Cr,0; + 2 Al - 2Cr + Al, O,

2Cr,0; + 3Si - 4Cr + 3Si0,

Cr,0, + 3Ca > 2Cr + 3Ca0
Ve fazi nadéjnych pokusl je vyroba chromu elektrolytickou redukci Cr,0; pomoci
taveniny CaCl,, kalciotermicka redukce kovlu (FFC metoda) je popsana pfi vyrobé
titanu.




Chrom ma znacny vyznam v metalurgii, pridavek chromu do oceli podstatné
ovliviuje zaruvzdornost, tvrdost a odolnost proti chemické a elektrochemické korozi
v oxidaCnim prostredi a pouziva se pri povrchové upravé kovl. Jako legujici prvek
ma podstatny vliv na kalitelnost vytvrditelnych slitin hliniku.

Oxid chromity se pouziva jako zeleny pigment (tisk bankovek), jako soucast
katalyzatorl pro celou rfadu chemickych vyrob (syntéza metylalhoholu) a jako
zaruvzdorny material na vyrobu slévarenskych forem.

Chromité soli se vyuzivaji v kozeluzstvi
pfi chromocinéni kazi.

| chromium(IIT) chloride

Chromium (V) trioxide CrO, Chromium (I} chloride CrCl,

hydrated crystals

Chromium (lll) oxide CrO, Sodium chromate (I1) Na,CrO,



Nékteré chromany a dichromany slouzi jako dulezita oxidacni Cinidla, v organické
chemii se pouzZiva napr. Jonesova oxidace sekundarnich alkohold na ketony
dichromanem draselnym v kyselém prostredi.

B o 1* N O O 1%
| | Ol
T r r.
D""/C N cr""/c C\""D
"o 9O o o _
chromate ion dichromate ion

Chroman draselny nebo dichroman draselny jsou hlavni soucasti detekcnich

trubicek na alkohol. —
O
/'\OH 34 L )_k +
OH
Ethanol Acetic acid

Dichroman amonny (NH,),Cr,0, a trichroman amonny (NH,),Cr,0,, se omezené
vyuzivaji v pyrotechnice.



Zajimavou slouceninou chromu je snadno pripravitelny chlorid chromylu CrO,Cl,:

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

B e

Chromic acid Chromyl chloride

Ten ve smési s nékterymi béznymi latkami poskytuje zajimavé pyrotechnické efekty.

Rozpustné slouceniny Sestimocného chromu patfi mezi vyznamneé
toxické latky a jsou zarazeny mezi karcinogeny. Dichromany jsou
podle zakona v CR klasifikovany jako vysoce toxickeé.




Molybden

= stribrobily, leskly, znacné tvrdy kov. Je znam i v Sedé praskové formé.
Molybden je chemicky znacné odolny prvek. Za normalni teploty reaguje kompaktni
kovovy molybden pouze s fluorem za vzniku fluoridu molybdenového MoF,, s
ostatnimi prvky reaguje pouze za vysokych teplot. Praskovy molybden je podstatné
reaktivnéjsi, s chlorem se slucuje na chlorid molybdeni¢ny MoCl. jiz za teploty 40 C, s
bromem se sluCuje za vzniku bromidu molybdenitého MoBr;. S oxidem uhelnatym
probiha reakce pfi teploté 200 C za vzniku hexakarbonylu [Mo(CO).]. S dusikem se
pfimo neslucuje, s amoniakem tvofi nitridy Mo,N a MoN.

V hydroxidech ani béznych kyselinach se nerozpousti, reakce molybdenu s kyselinou
dusi¢nou probiha zvolna za vzniku oxidu molybdenového:

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




Molybden velmi snadno reaguje s taveninami dusicnanl, chloreénanli nebo
peroxidd alkalickych kov(, produktem reakce jsou alkalické molybdenany:
Mo + 3NaNO; + Na,CO; - Na,MoO, + 3NaNO, + CO,
Mo + 2KOH + KCIO; - K,Mo00, + KCIl + H,O
Ve slouceninach vystupuje molybden v oxidacnich stavech Il az VI. Vyznacuje se
silnou afinitou ke kysliku, kromé oxidl béZného sloZeni tvofi i pfechodné oxidy se
zajimavou strukturou - Mo,0,,, Moz0,; nebo Mo,,0,, a radu dalSich.

Od oxidu molybdenového MoO, se odvozuji molybdenany [MoO,]*.
Molybdenany v kyselém prostfedi snadno prechdazeji na slozité molybdenany, napr.
molybdenan sodny Na,MoO, plsobenim kyseliny sirové postupné prechazi na
heptamolybdenan Na,Mo-0,,, oktamolybdenan Na,MogO,, a dokonce i na
hexatriakontamolybdenan oktasodny NagMo5.0,,,.

Existuji vSak mnohem exotictéjsi slouceniny molybdenu, napf. plsobenim
hydroxylaminu NH,OH na okyseleny roztok molybdenanu amonného za vysokych
teplot je mozné ziskat slouceninu (NH,),s[Mo0,:,0,,,(NO),,(H,0),,]. Pusobenim
hydroxylaminu a nekterych soli vanadylu je mozné ziskat
(NH,)6[M05;V0153(NO)6(H,0)y5].

V prirodé se molybden nejcastéji vyskytuje v mineralech molybdenit MoS,,
wulfenit PbMoO, nebo powellit CaMoO, .



Vyroba molybdenu se provadi redukci oxidu molybdenového vodikem ve fluidni
peci. Redukce oxidu molybdenového probiha postupné v jednotlivych teplotnich
pasmech pece ve trech krocich pri teplotdch 400 az 1100 C. Postupny priabéh
redukce znazornuji rovnice:
2MoO; + H, - Mo,0. + H,0
Mo,O; + H, 2 2Mo0O, + H,0
MoO, + 2H, - Mo + 2H,0
Produktem redukce je praskovy molybden, ktery se slinovanim pfi teploté 2400 C
prevadi do kovové podoby. Oxid molybdenovy potrebny k redukci se pfipravuje
oxidacnim prazenim molybdenitu pfi teploté okolo 700 C:
2MosS, + 70, - 2Mo0O; + 450,

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

Dalsim zpUsobem pfipravy oxidu molybdenového je alkalické taveni molybdenitu
v plamenné peci za pritomnosti uhli¢itanu sodného. Reakci vznika molybdenan
sodny, ktery se rozklada koncentrovanou kyselinou chlorovodikovou za vzniku oxidu
molybdenového.



Pro technické ucely se molybden pripravuje aluminotermicky jako slitina se zelezem
- feromolybden. Kompaktni molybden o velmi vysoké Ccistoté se pripravuje
elektrolyzou eutektické taveniny NaCl, KCI a K;MoCl,. Elektrolyzou MoO;,
rozpusténého pri teploté 1000 C v taveniné Na,P,0,, Na,B,0, a NaCl se pripravuje
Cisty praskovy molybden.

Molybden naléza Siroké uplatnéni zvlasté v metalurgii pro vyrobu specialnich
magnetickych, rychloreznych a kyselinovzdornych oceli. Vysokopevné ocele s
prisadou molybdenu se vyuZivaji zejména ve zbrojnim prdmyslu. Molybdenové
draty se pouzivaji v zarovkach jako nosicCe zhavicich vlaken a pro vyrobu topnych
odporu do elektrickych peci.
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Sulfid MoS, se ve smési s grafitem nebo Vel W
syntetickymi oleji pouziva jako prumyslové plastické ‘;(‘\ /,(>(\
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Kyselina fosfomolybdenova NN

Vyuziva se k
fotometrickému
stanoveni fosforecnand

Disilicid MoSi, slouZi k vyrobé Zaruvzdorné keramiky a topnych téles.

Oxid molybdenovy MoO; a oxid molybdenicity
MoO, se pouZivaji jako katalyzatory nékterych

organickych reakci.

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

Cinidlem v chemii

Hexakarbonyl molybdenu Mo(CO), je duleZitym
organokovovych sloucenin.



Wolfram

= bily leskly kov, ktery se vyznacuje znacnou chemickou odolnosti. Wolfram je po
chromu druhy nejtvrdsi kov a ma nejvyssi teplotu tani ze vSech kovd.

Za laboratorni teploty reaguje pouze s fluorem za vzniku fluoridu wolframového
WEF,:

W + 3F, > WF,

S chlorem reaguje za vzniku chloridu wolframového WCI; aZ za teploty nad 500 C,
se sirou a selenem se slucuje az pri teplotach nad 800 C. S oxidem uhelnatym
reaguje praskovy wolfram jiz pfi teploté 200 C za vzniku hexakarbonylu [W(CO),].

Kompaktni kovovy wolfram nereaguje s béznymi kyselinami, s lu¢avkou kralovskou
a koncentrovanou kyselinou dusicnou reaguje velmi pomalu a pouze na svém
povrchu. NejlepSim rozpoustédlem wolframu je horka smés koncentrovanych
kyselin dusicné a fluorovodikové:

W + 4HF + 2HNO; - H,[WO,F,] + 2NO + 2H,0
Velmi ochotné reaguje s alkalickymi oxidacnimi taveninami, napf. NaClO;, Na,O,
nebo KNO; za vzniku wolframanu:
6W + 6NaClO; - 3Na,WO0, + 2WO, + WCl;
W + 2KNO; - K,WO, + 2NO



S peroxidem vodiku reaguje praskovy wolfram jiz za normalni teploty:
W +2H,0, > WO, + 2H,0
WO, + 2H,0, > H,W0,
3H,W0, + 2H,0, > H,W,0,, + 4H,0

V alkalickém prostredi ochotné probiha reakce wolframu s hexakyanozelezitany:
W + 6K;[Fe(CN),] + 8KOH > K,WO, + K,[Fe(CN),] + 4H,0
Wolfram je i za normalni teploty silné korodovan vodnym roztokem chloridu
zelezitého nebo amoniaku a amoniakalnimi roztoky dvoumocné médi. Pri teploté
600 C probiha reakce wolframu s vodni parou:
W +2H,0 - WO, + 2H,
Pri teploté nad 400 C se wolfram snadno slucuje se sirovodikem:
W+ 2H,S > WS, + 2H,

Ve slouceninach vystupuje wolfram nejcastéji v oxidacnim stupni VI obvykle ve
formé wolframani [WO,]2, méné Casto se vyskytuje jako kation W®*. Sloucenin, ve
kterych se vyskytuje Sestimocny wolfram ve formé kationu je znamo pouze nékolik,
jedna se zejména o fluorid, chlorid, bromid, sulfid a oxid. Kromé béznych oxidl
WO, a WO, vytvari také oxidy ponekud exotickych struktur W,0,, nebo W,,0,,.



Wolfram ma silny sklon k tvorbé komplexnich aniontl (parawolframany) se

zajimavou strukturou a jesté zajimavejsimi nazvy. Postupnou kondenzaci

wolframant v kyselém prostfedi mohou vznikat napfr.
henikosaoxohydrogenhexawolframany [HW,O,,]>,
ditetrakontaoxodihydrogendodekawolframany [H,W,,0,,]1° nebo
tetrakontaoxodihydrogendodekawolframany [H,W,0,,] .

Parawolframan amnonny (NH4),,[H,W,,0,,]-4H,0 slouZi k pripravé témér vsech
dalSich sloucenin wolframu.

Nejdulezitéjsi wolframové rudy jsou wolframit (Fe,Mn)WO,, ferberit FeWO,,
hiibnerit MNWO,, scheelit CaWO, a stolzit (raspit) PbWO,.

Technologie vyroby wolframu se sklada ze dvou zakladnich krok(, nejprve probiha
pomeérne slozita priprava a rafinace kyseliny wolframové, poté nasleduje redukce
oxidu wolframového na praskovy wolfram. Vyroba kyseliny wolframové z
wolframitu, hibneritu a pfibuznych rud zacina flotaci a magnetickou separaci.
Vznikly rudny koncentrat se nejprve oxidacné prazi, prazenim se odstrani hlavni
primeési siry a arsenu. Nasleduje louzeni kyselinou sirovou, pri kterém se odstranuji
dalsi necistoty, zejména fosfor.



DalSim krokem je taveni rudného koncentratu se sodou nebo hydroxidem sodnym
v plamenné peci pri teploté 800-900 C. Pri alkalickém taveni vznika rozpustny
wolframan sodny:
(Fe,Mn)WO, + Na,CO,; - Na,WO, + CO, + (Fe,Mn)O,
Wolframan sodny se vylouzi vodou a podrobi se plsobeni koncentrované kyseliny
chlorovodikové za vzniku zZluté srazeniny kyseliny wolframové:
Na,WO, + 2HCl - H,WO, + 2NaCl
Technologie vyroby kyseliny wolframové ze sheelitu je podstatné jednoussi, neni
nutno pouzivat alkalické taveni, na rudny koncentrat se pusobi koncentrovanou
kyselinou chlorovodikovou, produktem je primo kyselina wolramova:
CawoO, + 2HC| - H,WO, + CaCl,
Vysrazena surova kyselina wolframova_obsahuje znacny podil Zeleza i dalSich
necistot a k ziskani Cistého oxidu wolframového se musi se rafinovat. Obvykle se
reakci s vodnym roztokem amoniaku pfipravi parawolframan amonny
(NH,)0o[H,W,0,,], ktery se Cisti frakéni krystalizaci. PFekrystalizovany
parawolframan se termickym rozkladem prevede na Cisty oxid wolframovy:
(NH,)1o[H,W,,0,,]-4H,0 > 12WO0, + 10NH, + 11H,0



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

WO; + H, > WO, + H,0

WO, +2H, > W + 2H,0
Prvni reakce probiha v rozmezi teplot 500-700 C, druhy stupen redukce probiha za
teploty 1000-1100 C. Redukce oxidu wolframového uhlikem se provadi v niklovych
kelimcich pri teploté 1300-1400 C, redukce praskovym zinkem probiha v redukcni
atmosfére vodiku nebo oxidu uhelnatého pri teploté 800 C podle rovnice:

WO, +3Zn > W + 3Zn0
Vznikly oxid zineCnaty se z reakéni smeési odstrani promyvanim kyselinou
chlorovodikovou.

Praskovy wolfram se slinovanim ve vodikové atmosfére pfri teploté 3000 C a

kovanim prevadi na kompaktni kovovy wolfram nebo se z néj stfidavym plsobenim
kyseliny chlorovodikové a hydroxidu sodného pripravuje koloidni wolfram.

Pro bézné technické vyuziti se wolfram obvykle pfipravuje
ve formé slitiny se zelezem jako ferowolfram.




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




Pseudoslitina_wolframu s chromem pripravena metodami praskové metalurgie
slouzi k vyrobé rychloreznych oceli.

Pro svou znaCnou hustotu a vhodné mechanické vlastnosti se wolfram spolu s
ochuzenym uranem pouziva ke konstrukci pribojnych protipancérovych projektild
a nachazi i dalsi rozsahlé vyuziti ve zbrojni vyrobeé.

Tézké slitiny na bdazi wolframu se pouzivaji ke konstrukci rotorl gyroskopd,
rotacnich regulatorl nebo vyvazovacich prvka listd vrtulnikovych rotoru. Hodnota
koeficientu tepelné roztaznosti wolframu je velice blizka koeficientu tepelné
roztaznosti tvrzeného skla, wolfram se proto pouziva ke konstrukci tésnéni sklo-kov
ve vykonnych svételnych zdrojich.

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

Karbid wolframu WC se pouziva k vyrobé obrabécich nastroju, hrott per a k vyrobé
protipancérové munice, jako ucinny reflektor neutront se pouzivd v jaderné
technice.

Borid W,B. a silicid WSi, se pouZivaji jako ochranné povlaky na bfity obrabécich
nastroji a na namahané strojni soucasti.
Sulfid wolframicity WS, je vyuZivan jako katalyzator pfi hydrokrakovani a jako

primyslové mazivo. Jako primyslové mazivo je vyuzivan také selenid wolframicity
WSe,.



Oxid wolframovy na kremeliné je katalyzatorem pfi vyrobé ethanolu prfimou

hydrataci ethylenu. F

Fl . ’ . o _v- , v. p v F-I':r,_ I _.ﬁF
uorid wolframovy WF, je duleZitou latkou pfi vyrobe W

polovodida. F” | YF
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Kyselina wolframova slouzi jako zluty pigment.

Wolframan barnaty BaWwO, a wolframan zinec¢naty ZnWO, jsou 12-

bilé pigmenty. c|)

Wolframan sodny Na,WO, se pouZiva pro nehoflavé upravy »W:\

textilu. o\ O

Wolframan vapenaty CaWO, ma luminoforni vlastnosti, vyuZiva L O |

se k vyrobé zarivek.

Hexakarbonyl wolframu [W(CO),] se pouziva jako katalyzator polymerace olefinl a
k pokovovani keramiky.



Skupina vanadu
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Vanad

ocelové Sedy, vyjimecné tvrdy kov. Vanad je prvek na vzduchu staly, nereaguje s
vodou, hydroxidy ani se zredénymi kyselinami. Vanad je znacné odolny proti
korozivnim ucinkdm morské vody, praskovy vanad je na vzduchu pyroforni. Dobre se
rozpousti se v kyseliné fluorovodikové. Reakce vanadu s kyselinou fluorovodikovou
probiha za vzniku komplexni kyseliny heptafluorovanadicné a vyvoje vodiku, reakci
s  horkou koncentrovanou kyselinou  vznikne komplexni  kyselina
trihydrogenhexafluorovanadita:
2V + 14HF - 2H,[VF,] + 5H,
2V + 12HF = 2H,[VF,] + 3H,
Vanad reaguje i s horkou koncentrovanou kyselinou dusi¢nou, sirovou a lucavkou
kralovskou:
V + 6HNO, > (VO,)NO, + 5NO, + 3H,0
V +3H,S0, - (VO)SO, + 2SO0, + 3H,0
3V + 12HCl + 4HNO, - 3VCI, + 4NO + 8H,0
S kyslikem vytvari zasadity oxid VO a amfoternl OXIdV V,0,, VO a_V,0s, s vodikem
tvori hydrid VH, ;,, s halogeny reaguje za vzniku tékavych a snadno hydrolyzujicich
halogenidu VF., VCl,, VBr; a V..




Reakci V,0. s alkalickymi roztoky vznikaji barevné alkalické polyvanadic¢nany
[V,04]%, [V,0,,]*%, [V140,5]° a dalsi. Reakci oxidu vanadi¢ného s kyselinami vznikaji
soli vanadylu.

Vodné roztoky soli vanadu jsou obvykle rtzné zbarvené. Pestra barevnost
vodnych roztokl slouéenin vanadu je zpUsobena tvorbou barevnych
hydratovanych iontl. Pro dvojmocny vanad je typicka tvorba fialovych iont(
[V(H,0)c]**, trojmocny vanad obvykle wvytvafi zelené kationty [V(H,0)]*,
¢tyfmocny vanad tvofi modré [VO(H,0):]%*.

Pétimocny vanad v roztocich vytvari celou rfadu iontl v zavislosti na pH.
V alkalickém prostfedi tvofi fialové [V(O,),]*", v neutrdlnim prostiedi Zluté
[VO,(0,),]*>" a v kyselém prostfedi Cervené [VO(O,)]*. Vanadnaté a vanadité
slouceniny jsou redukéni Cinidla a snadno se oxiduji, sloueniny vanadu v ox.
stavech IV a V jsou stabilni.

Aqueous
solutions of
+2, +3, +4
and +5 ions
of
vanadium.




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

V prirodé se vanad naléza ve vice nez 200 rtznych nerostech, pro primyslové
vyuziti maji nejvétsi vyznam patronit VS, vanadinit Pb.(VO),Cl, sulvanit
3Cu,S+V,S; karnotit K,(UO,),(VO,),-3H,0 a coulsonit FeV,0,

Ferro Vanadium Ferro Wanadium Aluminum Yanadium
Fine Fowmder

Vanadium Pentoxide | Ammonium : wanadium hetal (Disk)
hletavanadate i




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

Princip vyroby vanadu ze Zelezné strusky spociva v oxidaénim prazeni strusky za
pfitomnosti Na,CO; nebo NaOH pfi teploté okolo 850 C . Vanad tvori rozpustny
vanadi¢nan sodny NaVO,, ze kterého okyselenim vznikd oxid vanadi¢ny V,0.. Cisty
vanad se vyrabi kalciotermickou redukci oxidu vanadicného smeési kovového
vapniku a chloridu vapenatého pfi teploté 900-950 C za zvySeného tlaku (postup
McKechnie - Seybair):

V,0; + 5Ca + 5CaCl, - 2V + 5Ca0-CaCl,

Pri vyrobé vanadu z patronitu se provadi taveni rudy v plamenové peci s prisadou
tavidel. Pri tom se specificky tézsi primeési usadi, zatimco vanad prechazi do strusky,
ze které se ve formeé ferovanadu ziskava aluminotermicky.

Postupuje se tak, ze se struska obsahujici vanad smisi se zrnénym hlinikem a
zelezem za prisady tavidel (kazivce a boraxu), zahrivd se v kelimcich nebo v
Sachtové peci do Cerveného Zaru a pak se smés zapali

3V, 0, + 10Al - 6V +5Al,0,



Laboratorni priprava velmi Cistého vanadu se provadi redukci chloridu vanaditého
nebo vanadicitého vodikem nebo hydridem sodnym:
2VCl, + 3H, > 2V + 6HCI
VCl, + 2H, > V + 4HC|
2VCl; + 3NaH - 2V + 3NaCl + 3HCI
VCl, + 2NaH - V + 2NaCl + 2HCI

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

Karbid vanadu VC se pouziva k vyrobé Zaruvzdornych materiald.

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

Chlorid vanadnaty VCl, se pouziva jako silné redukéni Cinidlo v organické chemii.

Chlorid vanadity VCIl, a bromid vanadity VBr; vytvari s vodnim roztokem kyseliny
mekonové intenzivni temné Cervené zbarveni a vyuzivaji se proto jako analyticka
Cinidla k dukazu opia.




Chlorid vanadicity VCl, se jako katalyzator polymerace alkenu wvyuZiva v
gumarenstvi.

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

Vyznamné je pouZiti oxidu vanadicného V,O. jako katalyzatoru pfi vyrobé
kyseliny sirové kontaktnim zplUsobem, pri vyrobé anhydridu kyseliny ftalové
oxidaci naftalenu nebo pri vyrobé antrachinonu oxidaci antracenu.

Oxid vanadity V,0; je velmi ucinnym katalyzatorem fady hydrogenacnich reakci.

Vanadichan amonny NH,VO, je katalyzatorem pri vyrobé kyseliny adipové
oxidaci cyklohexanolu.

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

VSechny rozpustné slouceniny vanadu jsou jedovaté.




Niob

= Sedy, stredné tvrdy kov. Niob nereaguje s alkalickymi hydroxidy ani
s mineralnimi kyselinami. Reaguje pouze pomalu s kyselinou fluorovodikovou,
produktem reakce niobu s HF je komplexni kyselina heptafluoroniobic¢na a vodik:
2Nb + 14HF = 2H,[NbF] + 5H,
Reakce niobu se smeési koncentrovanych kyselin flurovodikové a dusicné probiha za
vzniku komplexni kyseliny hexafluoroniobicné:
3Nb + 18HF + 5HNO, > 3H[NbF] + 5NO + 10H,0

Praskovy niob reaguje s roztoky alkalickych hydroxidu:

2Nb + 2NaOH + 4H,0 - 2(NaNb)O; + 5H,
Za teplot nad 500 C reaguje s taveninami alkalickych hydroxidi za vzniku
alkalickych niobi¢nanu:

4Nb + 12NaOH + 50, - 4Na;NbO, + 6H,0
Korozi vzdusnym kyslikem podléha teprve pri teploté nad 500 C. Za normalni
teploty se primo slucuje pouze s fluorem, za vyssich teplot reaguje s chlorem, sirou
a selenem. Ve sloucCeninach vystupuje niob nejcastéji jako pétimocny. Slouceniny
niobu v dalSich oxidacnich stavech nejsou pfilis rozsifrené, obvykle se jedna pouze
o chloridy a oxidy.



Ze vSech znamych prvkd ma niob nejvyssi bod supravodivosti - 9,25 K, niob je
supravodic Il. typu. Jemné rozptyleny praskovy niob je explozivni a pyroforni.

V prirodé se niob naléza v riznych nerostech, vidy soucasné s tantalem, v malé mire
doprovazi nékteré cinové rudy (kassiterit). NejdulezitéjSimi mineraly niobu jsou
tantalit (Mg,Fe)(Ta,Nb),O,, kolumbit Fe?*Nb,O, (tzv. ,ColTan“) a fergusonit
(Ce,La,Nd,Y)NbO,, ale rozhodujici vyznam pro primyslovou tézbu ma dnes brazilsky
pyrochlor (Ca,Na),Nb,O,(OH,F).

Primyslova vyroba niobu z tantalitu se provadi spolecné s vyrobou tantalu. Na
rudny koncentrat se pusobi horkou smési kyseliny fluorovodikové a sirové, niob
a tantal prechazeji do roztoku jako komplexni fluoridy H,[NbOF] a H,[TaF-]. Separace
obou kovl se provadi frakéni krystalizaci (de Marignaciv proces) nebo castéji
selektivni extrakci cyklohexanolem nebo metylizobutylketonem. Z rozpoustédel se ve
vodném prostredi niob vysrazi pridavkem fluoridu draselného jako nerozpustny
oxopentafluoroniobat draselny K,[NbOF].



Stale vétsi vyznam dnes ziskava o mnoho jednodussi vyroba niobu z pyrochloru, pri
které neni nutna slozita separace tantalu. Po rozpusténi v kyseliné fluorovodikové se
z roztoku niob vylouci pusobenim vodného roztoku amoniaku jako nerozpustny oxid
niobicny. Pyrochlor se také zpracovava Krollovou metodou, tj. chloraci, pri které niob
prechazi na chlorid niobicny s jeho naslednou redukci pomoci horciku. V minulosti se
mensi mnozstvi niobu ziskavalo také ze strusky po vyrobé cinu z nékterych druh(
asijskych cinovych rud.
Cisty kovovy niob se ziskava tavnou elektrolyzou smési K,[NbOF.] a NaCl, redukci

oxidu niobi¢ného sodikem nebo redukci chloridu niobicného horcikem:

Nb,O. + 10Na - 2Nb + 5Na,0

2NbCl; + 5Mg > 2Nb + 5MgCl,
Mezi dalsi zplsoby vyroby kovového niobu patfi redukce oxidu niobiéného uhlikem,
ktera se provadi pri teploté 1600-1800 C v indukéni nebo odporové elektrické peci.
Pracuje se za vysokého vakua. Vstupni surovinou jsou pelety vyrobené slisovanim
stechiometrického mnozstvi oxidu niobi¢ného a sazi. Jako pojivo se pouziva obvykle
cukr nebo kafr. Nejprve probiha reakce:

Nb,O: + 7C - 2NbC + 5CO



Po vychlazeni se pelety s obsahem karbidu rozemelou na prasek, po smiseni s
dalsim podilem oxidu se opét peletuji. Ve vysokofrekvencni elektrické peci pfi
teploté 2100 C a ve vakuu probiha reakce:

Nb,O. + 5NbC - 7Nb + 5CO

Praskovy niob se vyrabi redukci oxidu niobicného kovovym horcikem, redukci

heptafluoroniobi¢nanu draselného K,NbF, sodikem, technicky niob pro legovani
oceli (feroniobium) se vyrabi aluminotermickou redukci smési oxidu niobi¢ného a
oxidu zelezitého:

Nb,O¢ + 5Mg - 2Nb + 5MgO

K,NbF, + 5Na - Nb + 5NaF + 2KF
3Nb,O. + Fe,0, + 12Al = 6Nb + 2Fe + 6Al,0,

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



Niob a jeho slouceniny nachazi uplatnéni zejména ve sklarstvi.

V malém mnoistvi se ve formé oxidu niobiéného Nb,O: pridava ke skloviné pfi
vyrobé nékterych druht optického skla.

Fluorid niobiény NbF. slouZi jako katalyzator rozkladu kovovych hydridd,
vyuzivanych k uskladnovani vodiku.

Velice tvrdy karbid niobu NbC se pouziva k vyrobé feznych nastroju.
Nitrid niobity NbN slouzi k vyrobé detektort foton( a infracerveného zareni.
Nékteré slitiny a slouceniny niobu se pouzivaji k vyrobé supravodivych materiald.

Mezi supravodiCe patri napf. slitiny niobu s titanem nebo zirkoniem. Ze sloucenin
maji supravodiveé vlastnosti napf. Nb;Sn, Nb;Al a Nb,Ge.



Tantal

= platinové Sedy, znacné tvrdy, neobycejné tazny kov. Ma mimoradnou chemickou
odolnost, za normalni teploty reaguje pouze s fluorem, pri vysokych teplotach se
primo slucuje i s chlorem a sirou.
Ve slouceninach vystupuje tantal témér vyhradné jako pétimocny, ze sloucenin
tantalu v nizsim mocenstvi jsou obvyklé pouze chloridy.
Kompaktni kovovy tantal se nerozpousti v zadné mineralni kyseliné, nereaguje ani s
alkalickymi hydroxidy. Pomalu reaguje pouze s kyselinou fluorovodikovou,
produktemm reakce tantalu se zrfedénou HF je komplexni kyselina
heptafluorotantaliéna a vodik, s koncentrovanou kyselinou fluorovodikovou tantal
reaguje za vzniku komplexni kyseliny trihydrogenoktafluorotantalicné:
2Ta+ 14 HF - 2 H,[TaF,] +5H,
2Ta+16 HF - 2 Hy[TaFg] + 5 H,
Nejlépe se vsSak rozpousti ve smési koncentrovanych kyselin fluorovodikové a
dusicné:
3 Ta + 21 HF + 5 HNO, > 3 H,[TaF,] + 5 NO + 10 H,0 - 72

F
o K+ -

heptafluorotantalicnhan draselny




V pfirodé se tantal nachazi jako ryzi kov a v mineralech tantalit (Fe,Mn)Ta,0,,
kolumbit (Fe,Mn)(Nb,Ta),O¢ a niobit vidy v doprovodu niobu.

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

K jeho ziskavani jsou v Kongu rlznymi ozbrojenymi skupinami vyuzivani vesnicané,
cetné déti. Takto vytézeny coltan se Casto ze zemeé pasuje.

Pri rafinaci se z coltanu stava teplotné odolny prasek s vysokou permitivitou. Tantal
z coltanu je dulezitou soucasti pri vyrobé kondenzatorl, pouzivanych pri vyrobé
malych elektronickych soucastek, zejména mobilnich telefonl, notebooku
a ostatnich elektronickych pristroju.




Vyroba tantalu a niobu se provadi dvéma zakladnimi zpUsoby, obvyklejsi je
hydrometalurgicky postup, ktery spociva v louzeni rudného koncentratu horkou
smesi kyseliny fluorovodikové a sirové. Méné pouzivany je pyrometalurgicky
postup, ktery se provadi tavenim rudného koncentratu s hydroxidy alkalickych kovd,
sodou nebo potasi.

V prvnim pripadé prechazi tantal a niob do roztoku, z nichz krystalizuji komplexni

fluoridy K,TaF;, a K,NbF,. V druhém pripadé vznikaji alkalické niobicnany a
tantalicnany Na.NbO. a Na;TaO., ze kterych pusobenim kyseliny chlorovodikové
vznikaji hydratované oxidy Ta,O:-xH,0 a Nb,O-xH,0.
K separaci jednotlivych kovl se v minulosti pouzival de Marignaclv krystaliza¢ni
postup, ktery wvyuzival rozdilné rozpustnosti komplexnich fluoridi ve vodé, v
soucasnosti se v primyslovém méfitku k oddéleni tantalu a niobu vyuziva selektivni
kapalinova extrakce do organickych rozpoustédel nebo se k separaci obou kovu
vyuziva iontomenica.

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



Kovovy tantal se ziskava elektrolyzou taveniny K,TaF,, redukci K,TaF, sodikem,
vakuovou redukci Ta,0-xH,0 uhlikem za vysokych teplot nebo Krollovou metodou
redukci chloridu tantalicného horcikem v elektrické peci:
K,TaF, + 5Na = Ta + 5NaF + 2KF
Ta,0. + 5C > 2Ta + 5CO
2TaCl; + 5Mg - 2Ta + 5MgCl,

Tantal se pouzZiva k vyrobé elektrickych kondenzatoru, chirurgickych nastroju a
vlaken elektronek. V nékterych pripadech tantal nahrazuje platinu. Slitiny legované
tantalem se pouzivaji ke konstrukci tepelné a chemicky namahanych zafizeni pro
petrochemii, spradaci trysky, plynové turbiny, jadernou energetiku a metalurgii kovu
vzacnych zemin.

Smeésny karbid TaC:ZrC ma nejvyssSi teplotu tani ze vSech doposud znamych latek
(pres 4000 2C).

Smeésné karbidy TaNbC, WTiTaC a WTiTaNbC se pouzivaji na vyrobu reznych
nastroji a k povrchové Upravé zubu rypadel a pracovnich ploch priamyslovych
mlynd a drticd.

Borid Ta;B, je extrémné tvrdy (Vickers 30 GPa) a odolny oxidaci a mineralnim

kyselinam do teploty 700 C, pouziva se pro povrchovou Upravu tepelné a chemicky
namahanych dilu.



Intermetalicka sloucenina tantalu a hliniku TaAl; slouzi k povrchové upravé zrcadel
pracujicich v IR oboru spektra.
tantalum(IV) chloride F F,
Fluorid tantalicny TaF, a
chlorid tantalicny TaCl.
katalyzuji alkylacni reakce.

Oxid tantaliény Ta,O; se pouZiva jako prisada pro zvyseni indexu lomu pfi vyrobé
optického skla.

Gq;. 0 .¢G
Tantaliénan lithny LiTaO; ma piezoelektrické vlastnosti a J:', J:',
slouzi se ke konstrukci elektromechanickych filtrd s 5
povrchovou akustickou vinou (SAW filtr), které se
pouzivaji v elektrotechnice a slouzi k vyrobé senzoru Ta
|'+'._ r_'.___',-". E
termokamer. L. o+ 0

Stale popularnéjsi je vyuziti tantalu v klenotnictvi, specialni vyuziti nachazi tantal
pfi konstrukci plastda protipancérové munice.
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Titan

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

Ti + 6HF & H,[TiF.] + 2H,

Pomalu reaguje se zredénymi horkymi roztoky HCl a HBr za vzniku typicky
svétlefialové zbarveného komplexu hexaaquatitanitého [Ti(H,0).]3*.

S kyselinou sirovou titan reaguje za vzniku komplexni kyseliny trisulfatotitanicité:

Ti + 5H,5S0, & H,[Ti(SO,),] + 250, + 4H,0
S kyslikem tvofi oxid titanity Ti,O, a titaniity TiO,. Hydroxid titanity Ti(OH), je slaba
zasada a reaguje s kyselinami za vzniku titanité soli:
2Ti(OH); + 3H,S0, - Ti,(SO,); + 6H,0
Naproti tomu hydroxid titani€ity Ti(OH), je vyrazné amfoterni, s hydroxidy
alkalickych kov( reaguje za vzniku alkalickych hexahydroxytitanicitana:
Ti(OH), + 2NaOH - Na,[Ti(OH)].




S kyselinami reaguje za vzniku soli titanylu, s nadbytkem kyseliny tvori komplexni
kyselinu disulfatotitanylu nebo kyselinu trisulfatotitanicitou:
Ti(OH), + H,SO, - TiOSO, + 3H,0
Ti(OH), + 2H,SO, - H,[TiO(SO,),] + 2H,0
Ti(OH), + 3H,SO, - H,[Ti(SO,),] + 4H,0

Patfi mezi neuslechtilé kovy a snadno vytésnuje uslechtilé kovy z jejich soli. Titan
ma znacny sklon k tvorbé komplexnich sloucenin, ve kterych vystupuje obvykle s
koordinacnim Cislem 6, méné cCasto 4. Ve slouceninach se titan vyskytuje nejcastéji
jako €tyrmocny, slouceniny trojmocného titanu jsou podstatné méné rozsirené,
sloucenin dvoumocného titanu existuje pouze nékolik, napr. oxid titanaty TiO
a nestabilni halogenidy TiCl,, TiBr,, Til,.

Slouceniny titanu v oxidacCnich stavech +Il a +lIl byvaji obvykle zbarvené fialové (i
zelené, slouceniny Ctyfrmocného titanu jsou vétSinou bilé Ci bezbarvé. Komplexni
slouceniny mivaji rdzna zbarveni.

V prirodé se titan vyskytuje znacné rozptylen, byva obsazen témeér v kazdé puldeé.
Nejdulezitéjsi rudy titanu jsou ilmenit FeTiO, (pokryva 92% spotreby), rutil (anatas,
brookit) TiO,, perovskit CaTiO, a titanit CaTiSiO..



Primyslova vyroba titanu se provadi pomérné slozitym, znacné energeticky
narocnym procesem z chloridu TiCl, redukci roztavenym horcikem nebo sodikem
(KrollGv proces vyroby titanu) nebo aluminotermicky. Chlorid titanicity potrebny
pro KrollGv proces se pripravuje chloraci rutilu nebo ilmenitu.

Pokud je surovinou rutil TiO,, je postup jednoduchy, ruda se smisi s uhlim v
poméru 3:1, briketuje se a poté kalcinuje v redukéni atmosféfe pfi teploté 700 C.
Vlastni chlorace se provadi v elektricky vytapéné Sachtové peci pri teploté 800-
1200 C, prubéh chlorace znazornuiji rovnice:

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

Jestlize se pouZije ilmenit FeTiO,, musi se nejprve provést jeho selektivni redukce
v obloukové peci na surové Zelezo, titan tvofi snadno chlorovatelny karbid, ktery
prejde do strusky. Pokud se redukce ilmenitu provadi za pridavku vzduchu nebo
amoniaku, prechazi titan do snadno chlorovatelného nitridu. Pribéh redukce
ilmenitu zachycuiji rovnice:

FeTiO; +4C 5 TiC + Fe + 3CO
2FeTiO; + 6C + N, - 2TiN + 2Fe + 6CO




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

TiC+ 2Cl, + 7% O, - TiCl, + CO

TiN + 2Cl, + %2 O, - TiCl, + NO
KrollGv proces probihd pri teplotach 850 - 900 C v Zeleznych nadobach v ochranné
atmosfére helia nebo argonu. Pribéh redukce chloridu titanicitého horéikem
vyjadruje rovnice:

TiCl, + 2Mg - Ti + 2MgCl,

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

Modifikaci puvodniho Krollova postupu je Maddextv-Eastwoodtliv postup, ktery
spociva v redukci plynného chloridu titanicitého kapalnym horcikem za zvyseného
tlaku. Produktem je suspenze kovového titanu v taveniné chloridu horecnatého.
Suspenze z redukcni pece kontinualné odtéka do elektrické pece, kde dojde k
odpareni nezreagovaného horciku a chloridu horecnatého.

Pro nékteré ucely se pouziva slitina titanu se Zelezem - ferotitan. Ferotitan se vyrabi
redukci rutilu a zelezné rudy uhlim.



Ve stadiu poloprovoznich zkouSek je velice perspektivni a levna vyroba titanu
elektrolytickou redukci. Tento postup je po svém objeviteli prof. Frayovi
pojmenovan jako Frayuv proces vyroby titanu (FFC proces). Elektrolyzuji se pelety
TiO,, elektrolytem je tavenina CaCl,, katoda i anoda jsou z grafitu. Pracuje se s
napétim 2,8-3,2 V za teploty 950-1000 C v inertni atmosfére. Redukcnim Cinidlem je
vapnik vznikajici na katodé. Elektrokalciotermicka redukce oxidu titanicitého
probiha v nékolika stupnich, pri kterych jako meziprodukty postupné vznikaji oxidy
Ti 0., Ti,0; a TiO.

Elektrolyzér pro elektrolytickou redukci tvori sklonéna lezata nadoba. Grafitova
anoda tvori viko a katoda dno elektrolyzéru. Do Sikmé mezery mezi elektrodami se
kontinualné davkuji valcovité pelety TiO, o prdméru 5-10 mm a vySce 2-10 mm,
pelety vyredukovaného titanu, které se mechanickym dopravnikem nepfretrzité
odstranuiji.

Vyhodou FFC procesu je zejména rychlost a jednoduchost celého postupu.
Stejnym zpusobem se pokusné podafilo vyredukovat pfislusné kovy i z Cr,0,, Nb,Oc,
Zr0,, Ta,0,, WO;, CeO,. FFC procesem se také se podafilo pfipravit nékolik
zajimavych intermetalickych sloucenin, napf. TiNi, TiAl;, NiAl, TiNb, TiAl,V,
Ni,MnGa.



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

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

Ze sloucenin titanu ma nejvétsi vyuZiti oxid titanicity TiO,, ktery se pod nazvem
ytitanova béloba” pouziva jako vydatny bily pigment v radé aplikaci.

Pod oznacenim E 171 se pouzival jako potravinarské barvivo k barveni zvykacek,
mléka, Zelé, dzemu a krmiv pro zvirata. Dalsi vyuziti naléza jako kalivo pfi pripravé
keramickych glazur.

Vyroba titanové béloby se mizZe provadét spalovanim cistého chloridu titani¢itého v
proudu kysliku pri teplotach 900-1400 C nebo rozkladem ilmenitu pomoci kyseliny
sirové a naslednou hydrolyzou vzniklého sulfatu titanylu.




Rozklad ilmenitu kyselinou sirovou a hydrolyzu titanylsulfatu popisuji rovnice:
FeTiO, + 2H,S0, - (TiO)SO, + FeSO, + 2H,0
(TiO)SO, + nH,0 - TiO,:(n-1)H,0 + H,SO,

Formy TiO,
rutile anatase brookite
Property Anatase Rutile Brookite
T'etragonal T'etragonal Orthorhombic

Crystal bulk structure

Atoms per unit cell (Z) A 2 8
Crystal size [nm) <11 >35 11-35
Lattice parameters (nm) a=b=03785, c=0.9514 a=b = 0.4594, c = 0.2959 a=¢ = 05436, b = 0.9166



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

Velmi tvrdy nitrid titanu TiN, a diborid titanu TiB, se pouZivaji jako brusivo a k
povrchové Uprave britu obrabécich ndastroju.

Chlorid titanity TiCl, slouzi jako nejdulezitejsi katalyzator pfi vyrobé polypropylenu,
Hexafluorotitanicitan sodny Na,[TiF ] slouzi jako moridlo pfi barveni tkanin.

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

Karbid titanu TiC slouzi k vyrobé Zaruvzdorné keramiky.

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

Titanocen je silné oxidovadlo.


https://de.wikipedia.org/wiki/Datei:Titanocen-monomer.png

Fotokatalyza

je proces chemického rozkladu latek za pritomnosti fotokatalyzatoru a sveételného
zareni. Principialné vychazi z fotolyzy, prirozeného rozkladu nékterych latek
pUsobenim svétla, urychlené pritomnosti fotokatalyzatoru. Primarné vznikly volny
par elektron-dira a hydroxylové radikaly sekundarné vznikajici kontaktem
excitované molekuly fotokatalyzatoru a vodni pary rozkladaji pfitomné organické a
anorganické substance.

Mezi |atky rozlozitelné fotokatalyzou patfi napf. oxidy dusiku (NO,), oxidy siry (SO,),
oxid uhelnaty (CO), ozén (0O,), ¢pavek (NH,), sirovodik (H,S), chlorované uhlovodiky
(napf. CH,Cl,, CHCI,, ccl,, C,HCl;, C,Cl,), dioxiny, chlorbenzen, chlorfenol,
jednoduché uhlovodiky (napf. CH,0OH, C,H.OH, CH,COOH, CH,, C,H,, C;H,, C,H,,
C,H¢), aromatické uhlovodiky (benzen, fenol, toluen, etylbenzen, o-xylen), pesticidy
(Tradimefon, Primicarb, Asulam, Diazinon, MPMC, atrazin) a také bakterie, viry,
houby nebo castice mikroprachu. Konecnym produktem pak byvaji bézné a stabilni
slouceniny.

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




Zirkonium

= znam ve dvou formach. Lesklé kovové zirkonium a cerné praskové zirkonium,
které je pyroforni. Jsou znamy dvé krystalografické modifikace, Sesterecné a-Zr
prechazi pri 867 C na kubické B-Zr.
Zirkonium je odolné vuci vodé i alkalickym hydroxidim. Dobre se rozpousti ve
zfedéné i koncentrované kyseliné fluorovodikové a lucavce kralovskeé:

Zr + 4HF + H,0 - H,[ZrOF,] + 2H,
Zr + 6HF - H,[ZrF.] + 2H,
3Zr + 6HCI + 4HNO; - [Zr,Cl;(OH)]Cl; + 4NO + 2H,0
Reakce zirkonia s koncentrovanou kyselinou sirovou probiha zvolna:
Zr + 4H,S0, - H,[Zr(SO,),0] + 250, + 3H,0

Pfi teploté nad 300 C reaguje s vodni parou za vzniku oxidu zirkonicitého ZrO, a
malého mnozstvi hydridu ZrH,. S dusikem reaguje az pri teplote 800 C za vzniku
zlutého nitridu ZrN. Se sirou se primo slucuje az za teplot 300-650 C. S halogeny
reaguje praskové zirkonium pfi teploté od 300 C za vzniku halogenidd typu ZrX,.

Ve slouceninach vystupuje zirkonium témeér vyhradné jako ¢tyrmocné, ze sloucenin
trojmocného zirkonia je znam chlorid zirkonity ZrCl; a bromid zirkonity ZrBr;, ze
sloucenin dvoumocného zikonia je znam chlorid zirkonaty ZrCl, a oxid zirkonaty ZrO.




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

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

V pfirodé se zirkonium naléza vidy v doprovodu hafnia v ruznych mineralech
rozptylené po celém zemském povrchu. Nejdulezitéjsi uZitkové nerosty zirkonia
jsou zirkon ZrSiO, a baddeleyit ZrO.,,.

Vyroba zirkonia se provadi podobné jako vyroba titanu redukci chloridu
zirkonicitého ZrCl, roztavenym horcikem - Krolluv proces vyroby kovu.
Chlorid zirkonicity potfebny pro Krolliv proces se z baddeleitu ZrO, pfipravuje
primou chloraci briket rudy slisovanych s uhlim v Sachtové peci vyhtivané z vnéjsku
na teplotu 900 C. Chlorace baddeleitu probiha ve dvou stupnich a je znazornéna
rovnicemi:
ZrO, + 2Cl, + 2C - ZrCl, + 2CO

ZrO, + 4Cl, + 2C - ZrCl, + 2COCI,
Pokud je jako surovina pouZit koncentrat ziskany ze zirkonu ZrSiO,, provadi se
nejprve jeho redukce koksem v obloukové peci pri teploté nad 1000 C, kremik
vytéeka ve formé kremicitého Uuletu a zirkonium prechazi do snadno
chlorovatelného nitridu. Chlorace nitridu je snadna a provadi se oddélené
v chloracnim reaktoru jiz za teploty okolo 400 C.



Pred redukci se chlorid zirkonicity rafinuje sublimaci, prfi ni dojde k separaci
chloridu hafnicitého HfCl,, ktery se oddélené zpracovava na kovové hafnium.
Vlastni redukce chloridu zirkonicitého se provadi roztavenym horcikem pfri teploté
800 C v atmosfére argonu nebo helia. Nezreagovany horcik a vznikly chlorid
horecnaty se oddeéli vakuovou sublimaci pri teploté nad 825 C nebo promyvanim
kyselinou chlorovodikovou.

Produktem redukce je houbovité zirkonium, které se do podoby kompaktniho
kovu prevadi slisovanim do tvaru elektrody a naslednym pretavenim v elektrické
obloukové peci. Pribéh redukce chloridu zirkonicitého horéikem zndzornuje
rovnice:

ZrCl, + 2Mg - Zr + 2MgCl,

Praskové zirkonium se také vyrabi redukci hexafluorozirkonicitanu draselného
K,ZrF, sodikem nebo draslikem pfi teploté 800 C v inertni atmosféfe. Prubéh
redukce hexafluorozirkonicitanu alkalickymi kovy vyjadruji rovnice:

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



Velmi Cisté zirkonium pro specialni ucely se ziskava rafinaci Van Arkelovou a De
Boerovou metodou, kterd se zaklada na tepelném rozkladu jodidu zirkonicitého Zrl,
na Zzhaveném zirkoniovém vlakné pfri teplotdch okolo 1300 C. Timto zplUsobem se
ziskava kujné a tazné zirkonium, které je mozno tvaret i za studena. Pokusna vyroba
zirkonia se provadi Frayovym procesem, ktery je blize popsan pfi vyrobé titanu.

Praktické vyuziti zirkonia a jeho sloucenin je pomeérnée znacné.

Kovové zirkonium se pouziva zejména pro vyrobu tézkotavitelnych slitin (tryskové
motory, lopatky plynovych turbin, pancérovani vojenské techniky) a supravodivych
magnetl. Zirkonium velmi malo absorbuje volné neutrony, pouzivd se proto k
vyrobé ochrannych potahl palivovych ¢lanklii vodou chlazenych jadernych
reaktoru.

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

Pyrofornich vlastnosti praskového zirkonia ve smeési s dusichanem zirkonicCitym
Zr(NO,), se vyuziva pfi vyrobé zapalné munice. Zirkonium i nékteré jeho slouceniny
se pouzivaji jako katalyzatory rady hydrogenacnich, aminacnich, izomeracnich a
oxidacnich reakci. Zirkoniem legované wolframové elektrody se pouzivaji ke
svarovani slitin hliniku stfidavym proudem.



Mezi nejdulezitéjsi slouceniny zirkonia patfi oxid zirkonicity ZrO,, ktery se pouziva
jako bily pigment, zaruvzdorny material, jako kontrastni latka v rentgenologii, k

vyrobé biokeramiky a je soucasti keramickych glazur (glazura ultrox obsahuje 65 %
ZrO,, glazura zirkopax az 67 %).

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

Dusicnan zirkonylu ZrO(NO,), a chlorid zirkonylu ZrOCI, se pouZivaji v analytické
chemii k odstranovani kyseliny fosforecné.

Fluorid zirkonicity ZrF, se vyuziva ke katalyze rozkladu hydridi horciku, které se
slouzi jako zasobniky vodiku.



Hafnium

= velmi leskly, kujny a tazny kov. Praskové hafnium je pyroforni. Ve slouceninach
vystupuje hafnium témér vzdy jako ctyrmocné, redukce na trojmocné nebo
dvoumocné hafnium je znacné obtizna. Ze sloucenin dvou a trojmocného hafnia
byly pfipraveny pouze cerny bromid hafnaty HfBr, a modry bromid hafnity HfBr;.
Pri teplote pres 700 C reaguje s vodikem za vzniku hydridu HfH, 4
Hafnium je dobre rozpustné v koncentrované i zredéné kyseliné fluorovodikové:
Hf + 6HF - H,[HfF.] + 2H,

Hf + 4HF + H,0 > H,[HfOF,] + 2H,
Reakce hafnia s koncentrovanou kyselinou sirovou a lucavkou kralovskou probihaji
zvolna:

Hf + 4H,S0, - H,[Hf(S0,),0] + 250, + 3H,0
3Hf + 6HCl + 4HNO, - [Hf,Cl,(OH)]Cl, + 4NO + 2H,0
Pfi teploté nad 300 C reaguje s vodni parou za vzniku oxidu hafnicitého HfO, a
malého mnozZstvi hydridu HfH,.
Chemické i fyzikalni vlastnosti hafnia i vSech jeho sloucenin se zcela podobaji
vlastnostem zirkonia a jeho sloucCenin. Vzajemna podobnost dvojice hafnium -
zirkonium je nejvetsi v celé periodické soustave.



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

Vyroba hafnia se provadéla rekrystalizaci podvojnych fluoridt ziskanych z odpadnich
produktl po rafinaci zirkonia. V soucasnosti se hafnium oddéluje selektivni extrakci
nebo pomoci iontoménicu. Primyslova vyroba hafnia se nejcastéji provadi Krollovou
metodou:
HfO, + 2 Cl, + 2 C - HfCl, + 2 CO
HfCl, + 2 Mg - Hf + 2 MgCl,

Laboratorni priprava Cistého kovového hafnia se provadi tepelnym rozkladem jodidu
hafnicitého Hfl, pomoci rozZzhaveného wolframoveho viakna.

Hafnium se vyznacuje velmi silnou absorpci termickych neutront a pouziva se k
vyrobé regulacnich tyci do jadernych reaktorl ponorek.

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



Oxid hafnicity HfO, se pouZiva k vyrobé Zaruvzdorného skla a spolecné s HfSiON a
HfSiO k vyrobé pokrocilych pocitacovych Cipu, kde slouzi jako dielektrikum.

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

Fluorid hafnicity je slozkou specidlnich skel pro vyrobu optickych vldken a pfistroju

VVVVV

Metastabilni izotop 78™Hf byl v letech 1998-2004 objektem vojenského vyzkumu
jako perspektivni material pro konstrukci jadernych zbrani nové generace.



Skandium a yttrium
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Skandium

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

Skadium je znacné reaktivni_prvek. Vysoka reaktivita je zpUsobena nestabilni
elektronovou konfiguraci, skandium je prvnim prvkem 4. periody, ktery ma obsazen
orbital d a velice ochotné tedy uvoliuje 3 elektrony za tvorby bezbarvého,
diamagnetického kationu Sc3*. S vodou reaguje za vzniku oxidu skanditého. Pri
zahrati na teplotu 200 C hofi na vzduchu za vzniku oxidu Sc,0;, s chlorem se pfimo
sluCuje na chlorid ScCl; pfi teploté 400 C, s dusikem reaguje za vzniku nitridu ScN az
za teplot okolo 800 C. Skandium velmi ochotné reaguje jiz za teploty okolo 100 C
s oxidem dusicitym za vzniku dusi¢nanu skanditého Sc(NO;)s.

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

85c + 30HNO, - 85¢(NO,), + 3NH,NO, + 9H,0




Ve slouceninach, kterych tvori celou radu, vystupuje skandium témér vyhradné
v_oxidacnim stavu +lIl jako kation skandity Sc3*, za urcitych podminek tvori také
skanditany [ScO,]" nebo diskanditany [Sc,0,]>. VétSina rozpustnych sloucenin
skandia snadno podléha hydrolyze. Slouceniny skandia v jinych oxidaCnich stavech
jsou vzacné a nemaji zvlastni prakticky vyznam, v ox. stavu | se vyskytuje ve formé
chloridu skandného ScCl, v ox. stavu |l se vyskytuje ve formé sulfidu skandnatého
ScS.

Diky malému iontovému poloméru ma ze vsech prvkd 1ll.B skupiny nejsilnéjsi
sklon k tvorbé komplexnich sloucenin, ve kterych se vyskytuje s koordinacnim
¢islem 6, béiné jsou napf.  hexafluoroskanditany  [ScF¢]>* nebo
hexahydroxoskanditany [Sc(OH)¢]>".

Vlastnosti vétsSiny sloucenin skandia se podobaji vlastnostem sloucenin lanthanu,
nékteré slouceniny skandia se vsak svym chovanim vice blizi vlastnostem sloucenin
vapniku nebo hliniku.

Od ostatnich kovu skupiny 111.B se skandium odliSuje nékolika vlastnostmi. Hydroxid
skandity Sc(OH); vykazuje amfoterni vlastnosti, na rozdil od hydroxidu ostatnich
prvkl téze skupiny, které jsou alkalické. Termickym rozkladem hydratovaného
chloridu skanditého vznika oxid skandity, termickym rozkladem chloridi dalSich
kovu téze skupiny vznikaji oxid-chloridy typu MOCI.



S nékterymi nekovy tvori skandium vedle béznych valencCnich sloucenin také
slouCeniny nestechiometrického slozeni, napr. s kfremikem tvori skandium silicid
ScSi,, ktery se vice podoba intermetalickym slouceninam. Také s chlorem tvori radu
sloucenin nestechiometrického slozeni, napfr. Sc,Cl,, nebo Sc.Clg. S vyjimkou vanadu,
chromu, hafnia a tantalu se skandium primo slucCuje se vSemi ostatnimi kovy za
vzniku intermetalickych sloucenin rozmanitého slozeni.

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

Vyroba skandia se provadi elektrolyzou taveniny ScCl,. Chlorid skandity, nutny pro
elektrolyzu, se pfipravuje chloraci oxidu skaditého pomoci smeési Cl, a S,Cl, pfi
teploté 800 C nebo castéji pusobenim CCl, pfi teploté 750 C:

25¢,05 + 3CCl, - 4ScCl; + 3CO,
V minulosti se pouzivala i prima chlorace plisobenim plynného chloru na smés oxidu
skanditého a koksu. Reakce probihala pfri teplotach nad 1200 C:

Sc,05 + 3C + 3Cl, - 2ScCl; + 3CO

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



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

Slouéeniny skandia se vyuzivaji k vyrobé specialnich skel a Zaruvzdornych materiald.
Jodid skandity Scl, se pfidava do rtutovych vybojek pro Upravu barvy jejich svétla.
Siran skandity Sc,(SO,), se pouziva jako mofridlo na osivo kukufice a hrachu.

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

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

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



Yttrium

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

a-Y prechazi pri teploté 1480 C na kubické B-Y.
Kompaktni kovové yttrium je na vzduchu stalé, dobre se rozpousti ve zredénych
mineralnich kyselinach, kyseliné octové a stavelové za vzniku yttrité soli a vyvoje
vodiku:
2Y + 6HCl > 2YCl, + 3H,
Reakce yttria se zredénou kyselinou dusicnou probiha bez vyvoje vodiku:
8Y + 30HNO, - 8Y(NO,), + 3NH,NO, + 9H,0
S vodou reaguje jiz za laboratorni teploty za vzniku hydroxidu yttritého:
2Y + 6H,0 > 2Y(OH), + 3H,

Pri zahrati na teplotu 470 C na vzduchu hofi cervenym plamenem, v atmosfére
chloru se vzniti jiz pri teplote 200 C za vzniku chloridu yttritého YCI;. Pfi teploté
okolo 700 C reaguje s dusikem za vzniku nitridu YN, s amoniakem reaguje za vzniku
nitridu jiz pri teploté 450 C. Praskové yttrium velmi rychle podléha samovolné
oxidaci a ochotné reaguje i s oxidy dusiku za vzniku dusi¢nanu yttritého Y(NO,);. Za
vysoké teploty se pfimo sluCuje s borem za vzniku velké fady boridu, napf. YB,, YB,
nebo YB,, existuji i boridy yttria YB,; nebo YB,,.



Chemické vlastnosti yttria i jeho slou€enin se nejvice podobaji vlastnostem lanthanu
a jeho sloucenin. Ve slouceninach vystupuje v oxidacnim stupni Ill jako bezbarvy
kation Y3*. S nékterymi nekovy tvori yttrium také slouceniny nestechiometrické
povahy, napf. silicid YSi,, s uhlikem tvori acetylid YC, ve kterém vystupuje jako
formalné dvoumocné.

Kovové yttrium a jeho nékteré slouceniny vykazuji supravodivé vlastnosti jiz pri
relativné vysokych teplotach. Yttrium je supravodic I. typu.

V prirodé se yttrium naléza velmi vzacné a pouze ve formé svych sloucenin, casto
v doprovodu skandia, lanthanu, ceru a dalSich, zejména tézsSich lanthanoidu.
Relativné vysoky obsah yttria byl zjistén v horninach na Mésici.

Vyroba yttria se provadi louzenim lanthanoidovych rud smeési mineralnich kyselin s
naslednou separaci yttria pomoci chromatografické iontové vymény. Pusobenim
kyseliny Stavelové vznikaji Stavelany, jejich oxidacnim prazenim vznikne oxid yttrity
Y,0,, ktery se pusobenim kyseliny fluorovodikové pfevede na fluorid yttrity YF,, ze
kterého se kovové houbovité yttrium vyredukuje v elektrické peci vapnikem nebo
draslikem:
2YF; + 3Ca - 2Y + 3CaF,
YF; +3K > Y + 3KF



Praktické vyuziti naléza ytrium dopované europiem nebo terbiem jako soucast
cervenych luminofort barevnych obrazovek. V metalurgii se yttrium pouziva jako
slozka kujné litiny a lehkych slitin, pridavek yttria podstatnym zplUsobem zvysuje
pevnost slitin hliniku a hofCiku a jako deoxidacni Cinidlo pri vyrobé titanu, vanadu a
dalSich nezeleznych kovu. Pouziva se jako legujici prisada pro zjemnéni struktury
slitin chromu, molybdenu a zirkonia. Kovové yttrium i nékteré jeho slouceniny se
pouzivaji jako katalyzatory pfi polymeraci ethylenu.

Oxid yttrity je soucasti elektrolytl ve vysokoteplotnich kysliko-uhlovodikovych
palivovych ¢lancich MCFC (Molten Carbonate Fuel Cell) nebo SOFC (Solid Oxide Fuel
Cell). Oxid Y,0, se pouZiva ve sklarstvi pro upravu bodu tani a soucinitele tepelné
roztaznosti skla a k vyrobé supravodic¢u YBCO (yttrium, baryum, oxid médnaty).
Oxidy Y;Fe.O,, a Y;Al.O,, se jako umeélé granaty pouZivaly jako levna nahrada
diamantu, diky své schopnosti uc¢inné pohlcovat nékteré slozky mikrovinného zareni
se dnes pouzivaji ke konstrukci ochrannych krytt radard.

Fluorid yttrity YF, se pouZiva pro povrchovou upravu keramiky.

Vanadiénan yttrity YVO, slouZi k vyrobé polarizacnich hranolu a vyuZiva se jako
luminofor ve vysokotlakych rtutovych vybojkach.

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

Radioaktivni izotop °°Y se vyuziva jako zati¢ v mediciné.
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Lanthanoidova kontrakce

= jev, kdy se s postupnym zvySovanim atomového cisla prvku zmensuje polomér
nasledujicich atomd.

Postupné zmensovani  atomového poloméru se  vysvetluje  tim,
ze elektrony doplnované postupné do orbitalu 4f vykazuji nizké stinéni kladného
naboje atomového jadra a 6s elektrony jsou vice pritahovany smérem k jadru.
S pribyvajicim atomovym Cdislem a tim i poctem protonu v jadre roste efektivni
naboj jadra pulsobici pfitazlivou silou na elektrony, coz se projevi mensim
atomovym polomeérem.
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Dusledky lanthanoidové kontrakce

Atomové poloméry Hf a Zr jsou témér stejné v dusledku lanthanoidové kontrakce.
Dlsledkem toho jsou velmi podobné chemické vlastnosti obou prvkd (= ,,chemicka
dvojcata®). Totéz plati pro dvojice Nb - Ta, Mo - W, Ru - Os, Rh - Ir, Pd - Pt.

1.62 | 1.47 | 1.34
Mo

1.80 | 1.60 | 1.46

1.87 | 1.58 | 1.46

Ti |V

Cr

1.27 | 1.26

Mn k Fe
1.26

Co

Ni

1.25 | 1.24

Cu
1.28

n
1.38

Zr | Nb

Hf | Ta

.

Mo

Tc

1.39 | 1.36

Ru

1.34

Rh

1.34

Pd

W

Re

1.39 | 1.37

Os

1.35

Ir

1.36

pt"

Ag

1.37 | 1.44

Au

1.38 | 1.44

cd
154 x 10 pm

e

Hg
1.57

Rozdil atomovych hmotnosti Zr a Hf je zhruba dvojnasobny (Zr = 91.2 g.mol*! a Hf =
178.5 g.mol?l), zatimco jejich atomovy polomér je v dusledku lanthanoidové
kontrakce zhruba stejny. Hustota Hf (11.4 kg.m™3) je tudiz asi dvojnasobna ve
srovnani s Zr (6.4 kg.m>3). Podobné maiji vysokou hustotu i dalsi prvky nachazejici se
v periodické tabulce za lanthanoidy (Ta, W, ...).

sc |Ti |v | [Mn|Fe |Co |Ni |cu |
25 |45 |59 |71 |74 |79 |89 |89 |90
Y |zr [Nb EMO Tc |Ru |Rh |Pd | Ag
557 |64 |84 |104|115|122]124| 120|105

| =
la |Hf |Ta |W |Re |Os |IF |Pt |Au
614 | 114 | 166 | 193 | 210 | 226 | 225 | 214 | 193

n
7
Cd
8.65

Hg

13.6



Lanthan

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

Lanthan se na suchém vzduchu pomalu pokryva modrou vrstvou oxidu La,0,, ve
vihkém prostredi se rychle pokryje vrstvou bilého hydroxidu. Se studenou vodou
reaguje kompaktni kovovy lanthan velmi pomalu, s horkou vodou reaguje prudce za
vzniku oxidu lanthanitého La,0; a vodiku, dalsi reakci oxidu s vodou vznika hydroxid
lathanity La(OH); :

2La + 3H,0 - La,05 + 3H,

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

4la + 30, - 2La,0,
2La + N, > 2LaN

Reakce lanthanu se zredénymi kyselinami probihaji za vyvoje vodiku, s kyselinou
dusi¢nou reaguje bez vyvoje vodiku:

2La + 6HCI - 2LaCl; + 3H,

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

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



Od ostatnich prvkd skupiny 1lI.B se lanthan odliSuje zejména chovanim oxidu
lanthanitého, ktery silné exotermné reaguje s vodou za vzniku hydroxidu. Oxidy
ostatnich prvkul této skupiny s vodou nereaguiji.

Kromé hliniku tvofi lanthan intermetalické slouceniny i s jinymi kovy, napr. MggLa,

MglLa,, La,Tl, LaCu,, LaZn, LaCd, LaAu; a fadu dalSich. S borem, sirou, kfemikem a
selenem tvori lanthan vedle béznych valencnich sloucenin také slouceniny
nestechiometrického slozeni - LaBy, LaS$,, LaSi,, LaSe,.
Lanthan tvori Cetné soli, vystupuje v nich vzdy v oxidacnim Ccisle lll. Chemické
vlastnosti lanthanitych soli se podobaji chemickym vlastnostem hlinitych soli.
Lathanité soli silnych kyselin byvaji obvykle dobfe rozpustné ve vodé, rozpustnost
lanthanitych soli slabych kyselin je vétSinou podstatné nizsi. Vodné roztoky soli
lanthanu jsou obvykle bezbarvé.

Vytvari také nestabilni komplexni slouceniny ve kterych obvykle vystupuje
s koordinacnim cislem 8.

Zasadity octan lanthanity pripraveny reakci kyseliny octové s uhli¢itanem Ci
hydroxidem lanthanitym barvi jod modre, podobné jako Skroby.

V prirodé se lanthan nachazi vzacné v monazitovém pisku, vétSinou ve spolecnosti
dalSich prvka treti vedlejSi podskupiny skandia a yttria, ¢asto doprovazen také
thoriem. Mezi znamé nerosty s obsahem lanthanu patfi napfr. fluocerit (La,Ce)F,,
bastnasit La(CO,)F, wakefieldit LaVO,.



Vyroba lanthanu se provadi louzenim lanthanovych rud smeési koncentrované
kyseliny sirové a chlorovodikové pfri teploté 120-150 C, po ochlazeni se ze rmutu
vylouci vetSina necistot, po pridavku roztoku NaOH dojde k vylouceni thoria.
Pfidavkem kyseliny Stavelové nebo Stavelanu amonného se lanthanoidy vysrazeji
jako nerozpustné stavelany.

Ty se kalcinaci prevedou na oxidy, po rozpusténi oxidd v kyseliné dusi¢né se
jednotlivé kovy separuji kapalinovou extrakci, pomoci iontoménica, frakéni
krystalizaci nebo selektivnim sraZenim nerozpustnych komplex(. Cisty kovovy
lanthan se vyrabi redukci fluoridu lanthanitého vapnikem nebo redukci chlorudu
lanthanitého lithiem. Redukce probiha pri teploté okolo 1000 C v atmosfére argonu.
Pribéh redukce halogenid( lanthanu popisuji rovnice:

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

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

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



Z reakcéni smési pri vyrobé hnojiv se fosforecnany lanthanoidi nejprve oddéli
frakéni krystalizaci, ndsleduje vysrazeni nerozpustnych Stavelani pomoci kyseliny
§tavelové nebo &tavelanem draselnym. Stavelany lanthanoidi se pUsobenim
hydroxidu draselného prevedou na hydroxidy, ty se kalcinuji za vzniku oxid{. Smés
oxidU lanthanoidl se pusobenim kyseliny dusi¢né prevede na roztok dusi¢nand.

Jednotlivé lanthanoidy, s vyjimkou europia oddélovaného elektrochemicky, se z
roztoku dusinanl separuji pomoci vicestupnové kaskadové kapalinové extrakce
pUsobenim roztoku dietylesteru kyseliny hydrogenfosforecné (DEHPA) nebo
tributylesteru kyseliny fosforecné (TBP) v petroleji nebo v jinych nepolarnich
organickych latkach. Nasleduje redukce jednotlivych dusi¢nanl vodikem na kovy.
Vyslednym produktem je kovovy lanthan a dalsi prfibuzné kovy o Cistoté az 99,999%.

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

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



Lanthan ve formé oxidu La,0; se pouZiva jako prisada do specidlnich druhu skel pro
Upravu jejich optickych vlastnosti (vysoky index lomu, nizky svételny rozptyl) a pro
vyrobu kristdlového skla, porceldnu a glazur. Ve sklafstvi nahrazuje toxické
slouceniny olova, pfi souasném zlepseni chemické a tepelné odolnosti skla. Sklo s
vysSi alkalickou odolnosti je vhodné do mycek nadobi. Lanthanem legované
wolframové elektrody se pouzivaji zejména pri automatizovaném svarovani.

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

Lanthan a jeho soli se pouzivaji jako katalyzator krakovacich reakci.
Uhlic¢itan lanthanity La,(CO,); se pouziva jako soucast Iéciv pro snizeni obsahu
fosforeCnanu pri onemocnéni ledvin, jako soucast bezchlorové bazénové chemie a
ke konstrukci palivovych ¢lankut typu SOFC (Solid Oxide Fuel Cells).
Dusi¢nan lanthanity La(NO;), se vyuZiva jako analytické cinidlo ke stanoveni
fluoridu.
Borid lanthanity LaB, se pouZiva ke konstrukci katod s vysokou emisi elektrond,
napt. v elektronovych mikroskopech.
Sloucenina La,_Sr,Cu0, se pouZiva jako vysokoteplotni supravodic.



Cer

= mekky kov sSedé barvy. Vyskytuje se ve ctyrech alotropickych modifikacich.
vyskytuje se ve cCtyrech alotropickych modifikacich. Krychlovy a-Ce je stabilni pfi
teploté pod -178 C, hexagonalni modifikace B-Ce existuje v rozmezi -178 - 10 C,
krychlova modifikace y-Ce je stabilni v rozmezi teplot -10 - 762 C, nad touto teplotou
se vyskytuje krychlovy 6-Ce.

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

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

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

Ve slouceninach vystupuje cer nejcastéji v oxidacnim Cisle lll, slouCeniny cericité, s
vyjimkou oxidu cericitého, jsou nestalé a snadno se redukuji na slou€eniny cerité.




V oxidacnim stavu Il se vyskytuje v CeH,, Cel, nebo CeS. Vodné roztoky ceritych soli
byvaji obvykle bezbarvé, roztoky cericitych soli jsou vétSinou zbarveny intenzivné
cervené nebo oranzove.

Dalsi chemické vlastnosti elementarniho ceru se velmi podobaji chemickym
vlastnostem lanthanu. Chemické vlastnosti a chovani trojmocnych sloucenin ceru se
podobaji vlastnostem trojmocnych sloucenin hliniku. Vlastnosti a chovani nékterych
sloucenin ¢tyrmocného ceru se velmi podobaji vlastnostem obdobnych sloucenin
ctyrmocného titanu.

V prirodé se cer vyskytuje vzacné pouze ve formé svych sloucenin, vidy v
doprovodu lanthanu a dalsSich lantahoidl. cer je nejrozSirenéjsi lanthanoid celé
periodické soustavy. NejdullezitéjSim zdrojem ceru jsou nerosty monazit
(Ce,La,Nd,Th)PO,, bastnasit (Ce,La)(CO,)F a loparit (Ce,La,Na,Ca,Sr)(Ti,Nb)O,.

Prmyslova vyroba ceru se provadi louzenim rudného koncentratu smési
mineralnich kyselin s naslednou oxidaci pomoci manganistanu draselného nebo
kyseliny chlorné. Cer se z roztoku vylouci jako nerozpustny oxid cericity CeO, nebo
jako velmi Spatné rozpustny jodi¢nan cericity Ce(10;),. Po separaci ceru se k roztoku
pridava zinek nebo rtut, dojde k redukci pfitomného europia z oxidacniho stavu Ill na
oxidacni stav Il.



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

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

Kovovy cer se pouzivd jako soucast slitin pro vyrobu kresacich kaminku do
zapalovacl. Cerem legované wolframové elektrody se pouzivaji ke svarovani slitin
horciku, hliniku, titanu, médi a niklu v ochranné atmosfére argonu.

Slouceniny ceru, zejména sulfid cerity Ce,S;, slouZi k obarvovani skla, porcelanu,
smaltu a polymert na ¢ervenou nebo oranzZovou barvu.

Oxid cerity Ce,O, je soucasti filtrd plynovych masek a pouZiva se jako katalyzator
nékterych organickych reakci.

Vysoce aktivni katalyzatory pro Cisténi vyfukovych plyn nebo do palivovych ¢lanku
se vyrabéji z oxidu ceri€itého CeO, v kombinaci s niklem, rutheniem, palladiem,
cinem, platinou nebo zlatem.

Stavelan cerity Ce,(C,0,); je soucasti 1éki proti nevolnosti v dopravnich
prostredcich (kinetoza) a jako antiemetikum se poddava pri chemoterapii, octan cerity
Ce(CH;COO0), se pridava do pigmentu na bazi oxidu titanicitého pro vylepSeni jejich
optickych vlastnosti a prodlouzeni zivotnosti.




Uhlicitan cerity Ce,(CO;); se vyuZiva ke konstrukci palivovych clankd typu SOFC
(Solid Oxide Fuel Cells).

Siran cericity Ce(SO,), je duleZité oxidacni Cinidlo vyuzivané v laboratorni praxi.
Chlorid cerity CeCl, slouzi jako katalyzator alkylacnich reakci.

Bromid cerity CeBr, slouZi k vyrobé scintilatoru k detekci y-zareni.

Hexaborid cerity CeB, se pouZiva k vyrobé Zaruvzdornych materialu.



Praseodym

= stribrité bily, mékky a tazny kov. Existuji dvé alotropické modifikace, hexagonalni
o-Pr prechazi pri teploté 792 C na kubicky plosné centrovany B-Pr.

Na vzduchu se rychle pokryva vrstvou zelené zbarveného oxidu Pr,0;, pfi vysSich
teplotach reaguje s vodou za vzniku vodiku a je dobrfe rozpustny ve zredénych
anorganickych kyselinach:

2Pr + 6H,0 - 2Pr(OH); + 3H,
2Pr + 6HCl - 2PrCl; + 3H,
Pr+ 6HNO; - Pr(NO;); + 3NO, + 3H,0
Zahrat v atmosfére kysliku shofi na tmave hnédy oxid Pr,O,;.

Ve slouceninach se praseodym vyskytuje nejcastéji v oxidacnim Cisle llI,
slouceniny s oxidacnimi Cisly Il a IV jsou stabilni pouze jako tuhé latky, v roztoku
rychle prechazeji na stabilni oxidacni stav lll. Vodné roztoky sloucenin trojmocného
praseodymu maji charakteristické zluté nebo zlutozelené zbarveni, slouceniny
dvoumocného a c¢tyrmocného praseodymu jsou obvykle bezbarvé. Chemické
vlastnosti praseodymu i jeho trojmocnych sloucenin se nejvice podobaji chemickym
vlastnostem hliniku a jeho sloucenin.




V prirodé se praseodym vyskytuje vzacné ve formé svych sloucCenin vzdy
v doprovodu dalSich lantahoidd. NejvétSi mnoistvi (6,89 % Pr) praseodymu
obsahuje mineral paratoit REE;(Ca,Sr),NaCu(CO;,),.

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

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

Praktické vyuziti naléza praseodym v metalurgii jako soucast lehkych slitin.

Oxidy Pr,0; a Pr,O,, se pouZivaji ve sklarstvi a v keramickém prumyslu pro
barveni glazur a skloviny na Zlutou nebo zelenou barvu a pro vyrobu antireflexnich
vrstev cocCek objektivi nebo bryli.

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

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



Neodym

= mekky, stribrité bily kov. Existuji dvé alotropické modifikace neodymu,
hexagonalni a-Nd prechazi pri teploté 862 C na kubicky B-Nd.

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

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

2Nd + 6H,0 - 2Nd(OH); + 3H,
2Nd + 6HCl - 2NdCl; + 3H,
Nd + 6HNO, = Nd(NO,), + 3NO, + 3H,0

Ve slouceninach vystupuje neodym obvykle v oxidacnim stavu Ill. Chemické
vlastnosti a chovani slouCenin trojmocného neodymu jsou znacné podobné
slouceninam hliniku. Slouceniny dvoumocného neodymu jsou nestabilni a samovolné
se oxiduji. Vodné roztoky soli neodymu v obou oxidacnich stavech maji typické
cervené nebo Cervenofialové zbarveni, pouze jodid neodymity Ndl, je zeleny.



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

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

2NdCl; + 3Ca - 2Nd + 3CaCl,
Pro technické ucely se neodym obvykle pripravuje jako slitina s praseodymem pod
nazvem didym.

Neodym se vyuziva k vyrobé velmi silnych permanentnich magnett, krystalli pro
infracervené lasery a k obarvovani skla a glazur na fialovou nebo temné Cervenou
barvu.

Neodym je také dllezitou slozkou modernich lehkych slitin na bazi horciku.

Oxid neodymity Nd,O, se pouziva k barveni skel slunecnich a svafecskych bryli.

Chlorid neodymity NdCl; se jako katalyzator polymerace dienu pouziva pfi vyrobé
syntetického kaucuku.



Promethium

= radioaktivni, uméle pripraveny chemicky prvek. Chemické vlastnosti promethia
nejsou doposud prozkoumdany. Na vzduchu se rychle pokryva rGzovou vrstvou
Pm,0;. Vodné roztoky sloucenin promethia, kterych bylo pfipraveno pouze 30, maji
nejcastéji rizové zbarveni, ale ve tmé svétélkuji modre nebo modrozelené.

V prirodé se promethium vyskytuje v témér nemeéritelném mnozstvi jako produkt
radioaktivniho rozpadu. Nejstabilnéjsi izotop *>Pm ma polocas rozpadu 17,7 let. Ve
vesmiru bylo nejvétsSi mnozstvi promethia zjisténo ve spektru hvézdy HR-465 v
souhvézdi Andromedy.

Priprava promethia se provadi bombardovanim izotopu 4®Nd neutrony za vzniku
14/Nd, ktery se beta rozpadem meéni na */Pm. Kovové promethium se pfipravuje
redukci fluoridu promethitého PmF, kovovym lithiem:

PmF, + 3Li - Pm + 3LiF

lzotopy promethia jako beta =zarice jsou vyuzivany jako energetické zdroje
v kosmickém vyzkumu.



Samarium

= stribrité bily, leskly a mékky kov, ktery se vyskytuje ve dvou alotropickych
modifikacich. Trigonalni a-Sm pfi 924 C prechazi na kubické B-Sm.
Na vzduchu je samarium pomeérné stale, pri zahrati na teplotu 150 C se vzniti za
vzniku naZloutlého oxidu samaritého Sm,0,. S vodou ochotné reaguje jiz za
laboratorni teploty:

2Sm + 6H,0 - 2Sm(OH); + 3H,
Je dobre rozpustné v neoxidujicich i oxidujicich kyselinach:

2Sm + 6HCl - 25mCl; + 3H,
Sm + 6HNO, - Sm(NO,), + 3NO, + 3H,0

S halogeny primo reaguje az pri teplotach nad 300 C za vzniku halogenidu typu
SmX;, se sirou se sluCuje pfi teploté okolo 600 C na Zlutohnédy sulfid samarity
Sm,S,.

Stabilni_slouceniny tvori samarium pouze v _oxidacnim stupni +lll, slouceniny
dvoumocného samaria existuji pouze v tuhém stavu, s vodou ihned reaguji za vzniku
vodiku a oxiduji se.

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




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

V prirodé se samarium vzacné naléza pouze ve formeé sloucCenin spolecné
s ostatnimi lanthanoidy v ruznych druzich monazitu a dalSich fosfatech. Samostatné
mineraly samaria nejsou znamy, jedinou vyjimku tvofi monazit SmPO,.

Vyroba samaria pro technické ucely se provadi obdobné jako vyroba ostatnich
lantahanoidu louzenim lanthanoidovych rud smési mineralnich kyselin s naslednou
redukci oxidu Sm,O; vapnikem nebo lanthanem. Redukce probiha v atmosfére
argonu pri teploté 1100-1200 C:

Sm,0; +2La 2 25m + La,0;
Cisté samarium se pFipravuje elektrolyzou taveniny SmCl,.

Samarium se pouziva k Upravé fyzikalnich vlastnosti skla a k vyrobé krystald pro
optické lasery. Intermetalické slouceniny SmCo. a Sm,Co,, se pouZivaji k vyrobé
silnych permanentnich magnetdl, které slouzi ke konstrukci sluchatek, kytarovych
snimacd, miniaturnich elektromotord a nalézaji Siroké uplatnéni v pokrocilych
zbrojnich systémech.




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

Chlorid samarnaty SmCl, a chlorid samarity SmCl; se vyuZivaji jako laboratorni
Cinidla v organické chemii.

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

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

Radioaktivni izotop °3Sm se vyuziva v mediciné, izotop 1®Sm se pouZiva k
radioizotopovému urcovani stari objektl v geologii.



Europium

= stribfité bily, mékky kov. Europium je chemicky méné reaktivni nez predchozi prvky
ze skupiny lanthanoidl. Na vzduchu je europium za normalni teploty relativné stalé.
S horkou vodou reaguje za vzniku vodiku a snadno se rozpousti v béznych
mineralnich kyselinach:
2Eu + 6H,0 - 2Eu(OH); + 3H,
2Eu + 6HC| - 2EuCl, + 3H,
Eu + 6HNO, - Eu(NO,), + 3NO, + 3H,0

Od ostatnich lanthanoidu se europium odliSuje tim, Ze se kromé stabilnich
trojmocnych slouCenin vyskytuji i stabilni slouceniny dvojmocné.

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

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



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

Cisté europium se pfipravuje elektrolyzou taveniny EuCl,.

Europium se spolecné s terbiem a yttriem pouzivd k vyrobé cervenych luminoforu
do CRT obrazovek a k vyrobé luminiscencCnich barviv.



Gadolinium

= stribrité bily, mékky kov s ferromagnetickymi vlastnostmi. Existuji dveé alotropické
modifikace gadolinia, hexagonalni a-Gd pri teploté 1235 C prechazi na kubické B-
Gd.
Gadolinium je méné reaktivni nez predchozi prvky ze skupiny lanthanoidl. Na
suchém vzduchu je prakticky stalé, zapaleno shofi na bily oxid gadolinity Gd,O;. Se
studenou vodou prakticky nereaguje, s horkou vodou reaguje gadolinium jen
pozvolna za vzniku vodiku a snadno se rozpousti v béznych mineralnich kyselinach:
2Gd + 6H,0 - 2Gd(OH); + 3H,
2Gd + 6HCl - 2GdCl; + 3H,
Gd + 6HNO; - Gd(NO;); + 3NO, + 3H,0
Ve sloucCeninach se gadolinium vyskytuje pouze v oxidacnim stupni lll. Slouceniny
gadolinia se svymi vlastnostmi podobaji slouceninam hliniku. Vodné roztoky soli
gadolinia jsou bezbarvé a silné toxické. Praskovy kov je pyroforni.

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



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

2GdCl; + 3Ca - 2Gd + 3CaCl,

Gadolinium se spolecné s terbiem pouzZziva k vyrobé pocitacovych harddiski
a dalSich pamétovych médii. Dale naléza spolecné s dysprosiem uplatnéni jako
moderator v jaderné technice, jako legujici prisada oceli, pri vyrobé zelenych
luminoforl pro obrazovky radard.

Diky Curieové teploté lezici v blizkosti pokojové teploty ma gadolinium zajimavou
perspektivu pri vyvoji chladicich zafizeni pracujicich na principu adiabatické
magnetizace.

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

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



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

Ze sloucenin gadolinia je nejduleZitéjSi dusiénan gadolinity Gd(NO;),, ktery se
pouziva k vyrobe specialnich skel a keramiky. Jeho nasyceny vodny roztok se vyuziva
ke stinéni nékterych jadernych zafizeni, zejména skladt tézké vody.



Terbium

= stribfité bily, mekky, kujny a tazny kov. Existuji dvé alotropické modifikace terbia,
hexagonalni a-Tb prechazi pri teploté 1289 C na kubické B-Tb.
Chemicka reaktivita terbia je nizsi nez u predchozich prvkd ze skupiny lanthanoidd.

Na suchém vzduchu je terbium prakticky stalé, ve vlhkém prostfedi se pomalu
pokryva vrstvickou tmavé hnédého oxidu terbitého Tb,0,. Zahfivanim v atmosfére
kysliku shofi na hnédy oxid terbito-terbicity Tb,0O,. S horkou vodou reaguje terbium
velice pozvolna za vzniku vodiku, ale snadno se rozpousti v béznych mineralnich
kyselinach za vzniku terbité soli:

2Tb + 6H,0 - 2Tb(OH); + 3H,
2Tb + 6HCl - 2TbCl; + 3H,
Tb + 6BHNO; - Tb(NO;); + 3NO, + 3H,0

Ve slouceninach se terbium vyskytuje bézné v oxidacnim Cisle lll, slouCeniny
ctyrmocného terbia jsou znacné nestabilni a samovolné se redukuji. Vodné roztoky
soli trojmocného i ctyrmocného terbia byvaji obvykle bezbarvé. Praskové terbium je
pyroforni.




V prirodé se terbium vyskytuje pouze ve formé trojmocnych sloucenin spolecné
s ostatnimi lanthanoidy. Samostatné mineraly terbia nebyly popsany.

Vyroba terbia pro technické ucely se provadi obdobné jako vyroba ostatnich
lantahanoidu louzenim lanthanoidovych rud smési minerdlnich kyselin s naslednou
separaci pomoci extrakce nebo na iontoménicich.

Priprava Cistého terbia v kovové formé se obvykle provadi redukci oxidu terbia
Tb,0; elementarnim vapnikem. Metalotermicka redukce oxidu terbitého vapnikem
probiha pri teploté 1000-1200 C ve zredéné argonové atmosfére:

Tbh,0, +3Ca - 2Tb + 3Ca0

V praxi se terbium spolu s europiem pouzivd k vyrobé luminofori pro barevné
televizni obrazovky, jako kontrastni latka v rentgenologii a mikrobiologii a spolecné
s gadoliniem se pouziva k vyrobé magnetooptickych zaznamovych zarizeni. Slitina s
neodymem se pouzivd k vyrobé silnych permanentnich magnetli pro motory
hybridnich automobilt a generdtory vétrnych elektraren. Slouceniny trojmocného
terbia pod zdrojem UV svétla intenzivné zelené svétélkuji, této vlastnosti se vyuziva
k tvorbé ochrannych prvka na modernich bankovkach.



Dysprosium

= stribrité bily, mékky kov. Existuji dvé alotropické modifikace dysprosia, hexagonalni
a-Dy prechazi pri teploté 1384 C na kubické B-Dy.
Dysprosium je méné chemicky reaktivni nez predchozi prvky ze skupiny lanthanoidd.
Na suchém vzduchu je prakticky stalé. S vodou reaguje jen velmi pozvolna za vzniku
vodiku, ale snadno se rozpousti v béznych mineralnich kyselinach:
2Dy + 6H,0 - 2Dy(OH); + 3H,
2Dy + 6HCI - 2DyCl; + 3H,
Dy + 6HNO; - Dy(NO;); + 3NO, + 3H,0
Ve slouceninach se dysprosium vyskytuje obvykle v oxida¢nim stupni lll. Slouceniny
trojmocného dysprosia se svymi vlastnostmi a chovanim podobaji slouceninam
hliniku. Vodné roztoky sloucenin dysprosia jsou obvykle zluté nebo Zlutozelené,
nestabilni slou¢eniny dvoumocného dysprosia jsou obvykle zbarveny fialové nebo
cervene.

V prirodé se dysprosium vyskytuje pouze ve formé sloucenin spolecné s ostatnimi
lanthanoidy.

Samostatné mineraly dysprosia nejsou znamy.



Vyroba dysprosia pro technické ucely se provadi obdobné jako vyroba ostatnich

lantahanoidd louzenim lanthanoidovych rud smeési mineralnich kyselin

s naslednou redukci fluoridu dysprositého DyF; kovovym vapnikem.

Redukce fluoridu vapnikem probiha pri teploté pres 1000 C v argonové atmosfére:
2DyF; + 3Ca - 2Dy + 3CaF,

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

Slitina dysprosia, terbia a Zeleza, znama pod nazvem Terfenol-D ma
magnetostrikéni vlastnosti a pouziva se ke konstrukci senzord lodnich sonard.

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



Holmium

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

Holmium je chemicky méné reaktivni nez predchozi prvky ze skupiny lanthanoidd. Na
suchém vzduchu je holmium stalé, ve vlhkém prostfedi se velice pomalu pokryva
vrstvou zlutého oxidu holmitého Ho,0;. S vodou reaguje holmium jen pomalu za
vzniku vodiku, ale snadno se rozpousti v béznych mineralnich kyselinach za vzniku
holmité soli pfislusné kyseliny, s hydroxidy holmium nereaguje, s vodikem tvofi
hydridy HoH, a HoH;:

2Ho + 6H,0 - 2Ho(OH); + 3H,
2Ho + 6HCIl - 2HoCl; + 3H,
Ho + 6HNO; - Ho(NO;),; + 3NO, + 3H,0

Ve slouceninach se holmium vyskytuje pouze v oxidacnim stupni lll. V silné
redukcnim prostfedi lze pripravit chlorid HocCl ;, ve kterém se vyskytuje soucasné
holmium dvou i trojmocné. Samostatna existence sloucenin dvoumocného holmia
nebyla prokazana. Slouceniny holmia se svymi vlastnostmi podobaji slou¢eninam
hliniku. Vodné roztoky soli holmia jsou zabarveny syté zluté nebo hnédé, pouze
fluorid holmity je rtzovy.




V prirodé se holmium vyskytuje pouze ve formé sloucenin spolecné s ostatnimi
lanthanoidy. Samostatné mineraly s obsahem holmia nejsou znamy.

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

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

Holmium se spolecné s gadoliniem pouziva k vyrobé moderatorovych tyci pro
mnozivé reaktory, pro vyrobu permanentnich magnetd a laserd.

Holmium ma nejvyssi magneticky moment (10,6 uB) ze vSech pfirozené se
vyskytujicich prvkl. Pouziva se ke konstrukci koncentratord magnetického toku pro
vedecké a lékarské pristroje.

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



Erbium

= stribrité bily, mékky kov. Erbium je chemicky méné reaktivni nez predchozi prvky ze
skupiny lanthanoidd. Na suchém vzduchu je erbium stalé. S horkou vodou reaguje
jen pomalu za vzniku hydroxidu erbitého a vyvoje vodiku, snadno se rozpousti v
béznych kyselinach:
2Er + 6H,0 - 2Er(OH), + 3H,
2Er + 6HCl > 2ErCl, + 3H,
Er + 6HNO, - Er(NO,), + 3NO, + 3H,0
Zahrato na teplotu 300 C na vzduchu shofi na ruZovy oxid erbity Er,0;, se sirou se
sluCuje na zluty sulfid erbity Er,S; az pfi teploté 800 C, ale s chlorem se slucuje na
fialovy chlorid erbity ErCl; jiZ pfi teplote 200 C.
Ve slouceninach se erbium vyskytuje pouze v oxidacnim stupni lll. Slouceniny erbia
se svymi vlastnostmi podobaji slou¢eninam hliniku. Vodné roztoky soli erbia jsou
zbarveny rizové nebo fialove.

V prirodé se erbium vyskytuje pouze ve formé sloucenin spolecné s ostatnimi
lanthanoidy. Samostatné mineraly erbia nejsou znamy.



Vyroba erbia se provaddi podobné jako vyroba ostatnich lantahanoid( louzenim
lanthanoidovych rud smési mineralnich kyselin s naslednou redukci fluoridu ErF,
kovovym vapnikem. Redukce vapnikem probiha pri teploté okolo 1000 C v argonové
atmosfére:

2ErF; + 3Ca - 2Er + 3CaF,

Erbium se spolecné s gadoliniem pouzivda k vyrobé moderatorovych tyci pro
jadernou techniku, pro vyrobu permanentnich magnett a laseru.

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

Oxid erbity Er,0; se pouziva ve sklafstvi a keramickém prumyslu pro barveni
skloviny, porcelanu a glazur do ¢ervenych a rizovych odstin.




Thulium

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

Ve sloucCeninach se thulium vyskytuje obvykle v oxida¢nim stupni lll. Slouceniny
trojmocného thulia se svymi chemickymi vlastnostmi podobaji slou¢eninam hliniku.
Vodné roztoky sloucenin trojmocného thulia jsou obvykle zabarveny zelené, chlorid
a jodid je zbarven zluté. Slouceniny dvoumocného thulia jsou nestabilni
a samovolné se oxiduji, jsou charakteristické svym intenzivnim fialové Cervenym
zbarvenim.

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



Vyroba thulia se provadi podobné jako vyroba ostatnich lantahanoidu louzenim
lanthanoidovych rud smési minerdlnich kyselin s naslednou redukci fluoridu
thulitého TmF; kovovym vapnikem. Redukce fluoridu vapnikem probiha pri teploté
pres 1000 C v argonové atmosfére:

2TmF; + 3Ca - 2Tm + 3CaF,

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

Vyznamnéjsi praktické vyuziti kovové thulium ani jeho slou¢eniny nemaji.

Radioaktivni izotop !’*Tm je potencidlnim energetickym zdrojem pro kosmicky
vyzkum.



Ytterbium

= stribrité bily, mékky kov. Jsou znamy dvé alotropické modifikace vytterbia,
hexagonalni a-Yb prechazi pfi teploté 792 C na kubické B-Yb.
Ytterbium je chemicky méné reaktivni nez predes|é prvky ze skupiny lanthanoidu. Na
suchém vzduchu je ytterbium stalé, zapaleno shofi na bily oxid ytterbity Yb,O..
S horkou vodou reaguje jen pomalu za vzniku vodiku, ale snadno se rozpousti v
béznych kyselinach:
2Yb + 6H,0 - 2Yb(OH); + 3H,
2Yb + 6HC| - 2YbCI, + 3H,
Yb + 6HNO, = Yb(NO,), + 3NO, + 3H,0

Ve slouceninach se ytterbium vyskytuje nejCastéji v oxidacnim stupni lll, slouceniny
dvoumocného ytterbia se snadno oxiduji a jsou nestalé, jejich chovani se podoba
chovani sloucenin kovu alkalickych zemin. Slouceniny trojmocného ytterbia se svymi
chemickymi vlastnostmi podobaji slouceninam hliniku. Vodné roztoky soli
dvoumocného ytterbia jsou zelené, trojmocného bezbarvé.

V prirodé se ytterbium vyskytuje pouze velmi vzacné ve formeé sloucenin spolecné
s ostatnimi lanthanoidy. Mezi samostatné minerdly ytterbia patfi napr. xenotim-(Yb)
YbPO,, keivit-(Yb) (Yb,Y),Si,O, nebo hinganit-(Yb) (Yb,Y),([])Be,Si,Og(OH)s.




Vyroba ytterbia se provadi podobné jako vyroba ostatnich lantahanoidl louzenim
lanthanoidovych rud smési mineralnich kyselin s naslednou slozitou separaci.
Vyroba kovového ytterbia se provadi tavnou elektrolyzou chloridu ytterbitého
YbCI; nebo termickou redukci fluoridu YbF; nebo oxidu Yb,0; kovovym draslikem,
vapnikem nebo lanthanem:
YbF; + 3K - Yb + 3KF
Yb,0; +3Ca - 2Yb + 3Ca0
Yb,0; + 2La - 2Yb + La,0;
V omezené mire se ytterbium vyuziva v metalurgii pro ovlivnéni mikrokrystalické
struktury specialnich druhu oceli. Vyznamnéjsi praktické vyuziti kovové ytterbium
nema.

Oxid ytterbity Yb,O, slouZi k vyrobé bilych smaltd a glazur.

Chlorid ytterbnaty YbCl, se obcas pouziva v laboratorni praxi jako velmi silné
redukéni Cinidlo.

Chlorid ytterbity YbCl; se vyuziva jako katalyzator alkylaci.

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



Lutecium

= stribrité bily, leskly, mékky kov, ktery ma ze vsech lanthanoidl nejvyssi hustotu.
Lutecium je ze vSech lanthanoid( chemicky nejméné reaktivni prvek.
Na suchém vzduchu je lutecium stalé, pri zahrati na 150 C shofi na bily oxid lutecity
Lu,0,, s vodikem tvori hydridy LuH, a LuH;. S vodou reaguje pouze za zvysSené
teploty a velmi pomalu za vzniku vodiku, ale snadno se rozpousti v béznych
mineralnich kyselinach:
2Lu + 6H,0 - 2Lu(OH); + 3H,
2Lu + 6HCI - 2LuCl; + 3H,
Lu + 6HNO; - Lu(NO;); + 3NO, + 3H,0

Ve sloucCeninach se lutecium vyskytuje pouze v oxidacnim stupni lll. SlouCeniny
lutecia se svymi chemickymi vlastnostmi podobaji slouc¢eninam hliniku. Vodné
roztoky soli lutecia jsou bezbarvé, pouze jodid je hnédy.

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

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



Vyroba kovoveho lutecia se provadi elektrolyzou taveniny chloridu letecitého LuCl,
nebo jeho redukci kovovym vapnikem:

2LuCl; + 3Ca - 2Lu + 3CaCl,
Vyznamnéjsi praktické vyuziti kovové lutecium ani jeho slou¢eniny nemaiji.
Oxid lutecity Lu,0; se pouziva pro vyrobu katalyzatort pro krakovani, hydrogenaci,
alkylaci a polymeraci.
Tantalicnan lutecity LuTaO, ma termoluminiscencni vlastnosti a slouzi k vyrobe

detektoru IR zareni.

Izotop 176Lu se vyuZiva ke stanoveni stari meteoritQ.
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: Some Properties of Actinimm and Actinoids

Electronic cuniﬁguratiuns'
Atomic Name Symbol
Number

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




Aktinoidova kontrakce

lontové poloméry aktinoidl postupné klesaji se zvysujicim se atomovym Cislem

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

orbitalQ).
Nasledkem aktinoidové
kontrakce roste kovalentni

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

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

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

What is actinide contraction in chemistry ?
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THE IONIC RADII OF ACTINIDE ELEMENTS IN PICO-METER.

The common electronic configuration of actinides is 5f1%6d%17s% .
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Lanthanoidy vs. aktinoidy
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Lanthanides

They show +2 and +4 oxidation

states in few cases besides 43

non-radioactive

Except promethium, they are

The do not form oxoions

The compound of lanthanides are less basic

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

They have less tendency of

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

il

Oxidation state

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

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

1.

Atomic and 1onic sizes

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

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

.

Chemical reactivity

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

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

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

All actinides are radioactive

They form oxoions
Actinide compounds are more basic

They have greater tendency of




Lanthanides

Actinides

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

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

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

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

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

{vellow)

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

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

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

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

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

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




Aktinium

= radioaktivni, ve tmé svétélkujici prvek kovového charakteru.

Aktinium se dobre rozpousti v mineralnich kyselinach za vzniku aktinité soli a vyvoje
vodiku, vyjimku tvori reakce aktinia se zfedénou kyselinou dusi¢nou, pri které se
vodik neuvolnuje:

2Ac + 6HCI - 2AcCl; + 3H,
8Ac + 30HNO; - 8Ac(NO;); + 3N,0 + 15H,0
S vodou aktinium ochotné reaguje za vzniku hydroxidu:
2Ac + 6H,0 - 2Ac(OH); + 3H,

Zvlastnosti aktinia je jeho pomeérné znacna neochota k pfimému slucovani s fluorem,
reakce za tvorby fluoridu aktinitého AcF, probiha az za teploty okolo 1350 C. Ostatni
chemické vlastnosti aktinia i jeho slouCenin se nejvice podobaji vlastnostem
lanthanu a jeho sloucenin, pouze chovani aktinia ve formé bezvodého fosforeCnanu
AcPO, se vice podoba vlastnostem vapniku.

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

Nejstalejsi izotop 22’Ac ma polocas rozpadu 21,7 let. Celkem je zndmo 29 izotopU
aktinia.



Pfiprava aktinia se provadi z %?°Ra bombardovanim neutrony. Vyroba kovového
aktinia z pfirodnich zdroju se provadi redukci fluoridu aktinitého AcF; parami lithia
pri teploté 1100-1300 C.

Praktické vyuziti naléza aktinium jako silny zdroj neutronu pro vyzkumné ucely.




Thorium

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

Pfi laboratorni teploté reaguje s fluorem za vzniku fluoridu thoric¢itého ThF,, pfi
teplotach okolo 500 C reaguje thorium s ostatnimi halogeny za vzniku halogenidu
typu ThX, a se sirou za vzniku sulfidu thoricitého ThS, s pfimési sulfidu thoritého
Th,S;. Pri vyssich teplotach reaguje také s dusikem za vzniku nitridu ThyN, a s
kfemikem za vzniku silicidu ThSi,. Pfi zahrati na teplotu 250 C na vzduchu hofi za
vzniku oxidu thoricitého ThO,.

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

3Th + 4HNO, + 12HCl - 3ThCl, + 4NO + 8H,0
Th + 4HCl > ThCl, + 2H,



Za teploty od 150 C probiha reakce thoria s vodni parou za vzniku hydroxidu
thoricCitého a vyvoje vodiku:
Th + 4H,0 - Th(OH), + 2H,
Ve sloucCeninach vystupuje thorium nejcastéji v oxidacnim stupni IV, chemické
vlastnosti sloucenin ¢tyfmocného thoria se velmi podobaji vlastnostem sloucenin
titanu.

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

Vyroba thoria se provadi alkalickym nebo kyselym louzenim rudnych koncentratu.
Alkalicky postup spocivda v pusobeni NaOH pfi zvySené teploté. Vzniklé
nerozpustné oxidy thoria a uranu se rozpusti v horké kyseliné chlorovodikové.
Oddéleni thoria od uranu se provadi kapalinovou extrakci.

Pfi kyselém postupu se rudny koncentrat podrobi plsobeni koncentrované
kyseliny sirové, vznikne roztok sloucenin thoria znecistény kovy vzacnych zemin. Po
pfevedeni na Stavelany se na zakladé rozdilné rozpustnosti oddéli Stavelan thoria
od stavelan( vzacnych zemin.

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



Cisté thorium se pFipravuje tepelnym rozkladem jodidu Thl,, redukci oxidu
thoricitého vapnikem nebo elektrolyzou taveniny podvojného fluoridu ThF,.KF.

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

Dusi¢nan thoricity se vyuziva na vyrobu thoriovanych wolframovych elektrod pro
obloukové svarovani tezkosvaritelnych nerezovych oceli a slitin niklu stejnosmérnym
proudem.

VVVVVV

soucast katalyzatoru pro vyrobu benzinu Fischer-Tropschovou syntézou a pro
oxidaci amoniaku pri primyslové vyrobé kyseliny dusi¢né. Pro svou vysokou teplotu
tani (3300 C) se oxid thoricity také pouziva k vyrobé Zzaruvzdorné keramiky. V
mediciné se oxid thoricity pouziva jako kontrastni latka v rentgenologii.

Praktické vyuziti thoria ma znacnou perspektivu v jaderné energetice budoucnosti.



Protaktinium

= radioaktivni prvek kovového charakteru. Jeho nestabilnéjsi izotop 23'Pa ma
polocas rozpadu 3,2.10% |et.

Protaktinium se primo slucuje s halogeny, za vyssich teplot reaguje s vodou za
vzniku oxidu Pa,O¢ a vyvoje vodiku, s vodikem reaguje za zvyseného tlaku a teploty
a tvori hydrid PaH,.

Reakce protaktinia s neoxidujicimi kyselinami probihaji za vyvoje vodiku:

Pa + 4HCI - PaCl, + 2H,

V prirodé protaktinum vznika jako produkt radioaktivniho rozpadu uranu.
Priprava kovového protaktinia probiha redukci fluoridu protaktinicného parami

barya:
2PaF. + 5Ba - 2Pa + 5BaF,



Uran

= stribrité bily, leskly, tvrdy, tvarny radioaktivni kov, ktery se da i za normalni teploty
dobre kovat a valcovat. Tvori tfi krystalické modifikace, kosoCtverecny a-U prechazi
pri teploté 667 C na CtverecCny B-U, pfri teploté nad 772 C vznika krychlovy y-U.

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

Uran se snadno rozpousti ve zredénych mineralnich kyselinach za vzniku uranicité
soli a vyvoje vodiku:
U +4HCl - UCl, + 2H,
V koncentrované kyseliné dusicné se kompaktni uran nerozpousti, ale praskovy uran
s koncentrovanou i zredénou kyselinou dusicnou reaguje velmi prudce za tvorby
dusi¢nanu uranylu a vyvoje oxidu dusného:
4U + 14HNO,; - 4UO,(NO;), + 3N,0 + 7H,0



UQ,2+ U (CO5)3%
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UG (OH)42
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C'C' | | |
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Uran snadno reaguje s koncentrovanym roztokem peroxidu vodiku a pfi teplotach

nad 150 Ci s vodni parou:
U +2H,0, - U(OH),
U+2H,0 - UO, + 2H,

Ve slouceninach vystupuje uran ve vSech oxidacnich stavech od Il az po VI.
Nejstabilnéjsi jsou slouceniny s oxida¢nim Cislem VI.




V prirodé se uran vyskytuje jako smeés 3 radioaktivnich izotop0, 23*U, 23°U a 238U,
posledni izotop je nejstabiln&jsi (T,, = 4,51.10° let). Uran tedy nema stabilni izotop
11

Nejdulezitéjsi uranové rudy jsou uraninit (smolinec) UO,, coffinit USiO,, karnotit
K,(UO,)(VO,), . 3H,0, torbernit Cu(UO,)(PO,),.8H,0, brannerit UTiO,, autunit
Ca(U0,),(PO,), - 10-12 H,O, davidit (La,Ce)(Y,U,Fe)(Ti,Fe),,(0,0H);5, uranofan
Ca(U0,),[SiO4(OH)], - 5 H,O, ningyoit (U,Ca),(PO,), - 1-2 H,O0 a rada dalSich
mineralu.
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Table 1: Radioactivity of Minerals that contain Uranium as an Integral Structural
Component

Mineral

Radioactivity

Location Visible Light SW UV
Level (cpm)

Daybreak Mine, Spokane

Autunite Co., WA 40,000
Meta- . Vogtland, Sachsen, 2.000
Uranocircite Germany
; D Day #2 Mine, Owl Draw
Andersonite area, Grand County, Utah 1,000
Krunkelbach Valley
Uranophane Uranium deposit, Baden- 900
Wirttemberg, Germany
Andersonite D Day #2 Mine, Owl Draw 300

on Matrix

area, Grand County, Utah




Vyroba kovového uranu se provadi slozitym postupem, ktery spociva v louzeni
koncentratu uranové rudy kyselinou dusicnou. Uran prejde na rozpustny dusicnan
uranylu UO,(NO,),. Z roztoku se pomoci kyseliny sirové vysrazi olovo, radium, vanad
a dalsSi primési ve formé nerozpustnych sirand, které se odfiltruiji.

Filtrat se podrobi extrakci éterem, po odpareni rozpoustédla se Cisty dusicnan
opét rozpusti ve vodeé a oxiduje se peroxidem vodiku na hydratovany oxid uranovy
UO;-2H,0, ktery se zahranim prfevede na bezvody oxid UO;. Oxid uranovy se
pusobenim fluorovodiku nebo fluoridu amonného prevede na fluorid uranicity UF,,
ktery se posléze redukuje vapnikem na kovovy uran.

Nékteré technologie vyuzivaji redukci oxidu uranového vodikem nebo hlinikem, s
vynechanim mezistupné prevodu oxidu uranového na fluorid uranicity. Pro
laboratorni pouziti se Cisty kovovy uran pripravuje redukci UF, hofcikem.

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




Obohaceny uran

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

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

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

Difuzni postup vyuziva rozdilnych difuznich koeficientd plynného UF.. V ptipadée
oddélovani 238U a 23>U je rozdil hmotnosti velmi maly a pro dosazeni vysokého stupné
separace je treba tento postup opakovat az nékolika tisicinasobné.

Centrifugalni separace je dnes hlavnim primyslovym postupem obohacovani uranu.
V centrifuze o vysokych otackach dochazi k déleni molekul podle jejich hmotnosti na
zakladé rozdilného momentu hybnosti pohybujicich se molekul plynného UF.. Pro
vyrobu kvalitniho $tépného materialu je stale nezbytné pou?iti kaskad odstredivek v
radu nékolika stovek az tisic kusu.




Ochuzeny uran (depleted uranium — DU)

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

Ochuzeny uran ma hustotu 19,07 g.cm3 (1,7krat vétsi hustota neZz olovo). V
praskové forme se ochuzeny uran spontanné odparuje pri teploté 600-700 C.

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

Pfres pomérné nizkou radioaktivitu 238U vsSak presto dochazi k slabému radioaktivnimu
zamoreni, mira jeho neskodnosti nebo Skodlivosti neni dosud doresena.

DU pouziva ¢asto i na vyvazeni v leteckém primyslu a jako vhodna ochrana pred
rentgenovym zarenim v nemocnicich, nebo na vyrobu kontejnert k transportu
radioaktivnich zdroja.



Hexahydrat diurananu sodného (Na,U,0,.6H,0) a hexahydrat diurananu
draselného (K,U,0,.6H,0) se dosud oznaduji jako uranova Zlut pouzivajici se k
barveni skla, glazur a porceldanu (barvi na Zluto az Zlutozeleno, pricemz
fluoreskuje).

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

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

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


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

Uranové sklo je sklo, do jehoz smési byl pred tavenim pridan uran, obvykle ve
formé oxidu diuranicitého, aby se zabarvil. Podil uranu se obvykle pohybuje od
stopovych mnozstvi az po priblizné 2 % hmotnosti, ackoli nékteré kusy z 20. stoleti
obsahovaly az 25 % uranu.

pod UV lampou zari




Neptunium

= stribrité bily, leskly, na vzduchu staly radioaktivni kov, jeho nejstabilngjsi izotop
23/Np ma polocas rozpadu 2,25.10° let. Neptunium se vyskytuje ve trech
modifikacich, kosocCtverecna modifikace a-Np stabilni za normalni teploty, ¢tverecna
modifikace B-Np stabilni v rozmezi teplot 278-550 C a y-Np, ktera vznika pfri teploté
nad 550 C a je stabilni az do teploty tani.

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

2Np + 6H,0 - 2Np(OH), + 3H,

Np + 2H,0 + O, - Np(OH),
Neptunium snadno reaguje se zredénymi mineralnimi kyselinami:

2Np + 6HCl = 2NpCl, + 3H,

2Np + 10HNO, > 2Np(NO,), + N,O + 5H,0
V silné oxidacnim prostrfedi reaguje neptunium za vzniku rdzovych soli neptunylu:
5Np + 28HNO, + 6KMnO, = 5NpO,(NO,), + 6Mn(NO,), + 14H,0 + 6KNO,
Np + 2HNO; + KBrO; - NpO,(NO;), + KBr + H,0

Jiz za mirné zvySené teploty reaguje s vodikem za vzniku hydridu NpH; a NpH,.



Ve slouceninach vystupuje neptunium nejcastéji v oxidacnim stavu VI, jeho
chemické vlastnosti jsou velmi podobné vlastnostem sloucenin Sestimocného
uranu nebo v oxidaCnim stavu lll, chemické vlastnosti neptunitych sloucenin se
nejvice podobaji vlastnostem sloucenin promethia.

Vodné  roztoky soli  neptunia  maji - A
charakteristické zbarveni podle mocenstvi,  ®M v NV} N (VI Np(vil
Np3* - fialova, Np** - Zlutozelena, Np>* - v " i
kyselém prostfedi zelena, v alkalickém zluta,
Np®* - rGzova, Np’* - v kyselém prostredi
hnédocervena, v alkalickém zelena.

v

V prirodé se neptunium nachazi jako nepatrna primeés uranovych rud.

Kovové neptunium se pripravuje redukci fluoridu neptunitého NpF; parami barya
nebo lithia pri teploté okolo 1200 C:

2NpF; + 3Ba - 2Np + 3BaF,



Plutonium

= tmavosedy, silné elektropozitivni a radioaktivni kov. Nestabilnéjsi izotop plutonia
242py ma polocas rozpadu 3,73.10° let.
Plutonium reaguje s horkou vodou za vzniku Sedomodrého hydroxidu plutonitého, s
horkou vodou nasycenou kyslikem reaguje za vzniku zeleného hydroxidu
plutonicitého:
2Pu + 6H,0 - 2Pu(OH); + 3H,

Pu+ 2H,0 + O, - Pu(OH),

Plutonium reaguje s mineralnimi kyselinami za vzniku plutonité soli a vyvoje vodiku:
2Pu + 3H,S0, - Pu,(SO,); + 3H,

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

3Pu + 16HNO, - 3Pu(NO,), + 8H,0 + 4NO

Chemické vlastnosti trojmocnych sloucenin plutonia se nejvice podobaji
vlastnostem samaria. Ostatni chemické vlastnosti plutonia se velmi podobaji
vlastnostem uranu. Plutonium i vSechny jeho slouceniny jsou prudce jedovaté. Ve
slouceninach se plutonium vyskytuje v oxidacnich stupnich +II az +VII, nejstabilnéjsi
slouceniny jsou plutonicité.



Vodné roztoky soli plutonia maji chrakteristické
zbarveni podle mocenstvi, Pu3* - modra, Pu** -
zlutohnéd3a, Pu>* - rlzova, Pu®t - zlutd, oranzova,
Pu’* - zelena.

V prirodé se plutonium naléza v nepatrném
mnozstvi v uranovych rudach, ve kterych vznika
prirozenym radioaktivnim rozpadem.

Plutonium se vyrabi ozafovanim jader 233U rychlymi neutrony v mnoZivych
jadernych reaktorech typu FBR (Fast Breeder Reactor) podle rovnice:.

238J + 1n > 239U + B > 23Np + B > 39Pu + B
Jako chladivo se pro rychly reaktor FBR s uran-plutoniovym palivovym cyklem
pouziva kapalny sodik. DulleZzitym zdrojem plutonia jsou také vyhorelé uranové
palivové ¢lanky z reaktorl jadernych elektraren.

NejdUlezitéjsi vyuziti naléza plutonium, ve formé izotopu 23°Pu, jako zakladni
surovina pro vyrobu jadernych zbrani. lzotop 23%Pu byl pouZit jako trvanlivy
energeticky zdroj pro seizmické i dalSi védecké pristroje rozmisténé na povrchu
Mésice pri vypravach projektu Apollo. Pro jaderné vyuZiti se plutonium leguje
pridavkem gallia a jeho povrch se pokryva ochrannou vrstvou niklu.




Americium

= stfibrité bily, tazny, radioaktivni kov. Nestabilnéjsi izotop americia 2> Am ma polocas
rozpadu 7,95.103 let.

Americium se pri teploté 200 C primo slucuje s fluorem na cerveny fluorid
americity AmF;, pri teplotée nad 400 C vznika oranZovy fluorid americicity AmF,.
S dalSimi halogeny reaguje nepfimo a tvofi cerny chlorid americnaty AmCl,, ruzZovy
chlorid americity AmCI;, bily bromid americity AmBr;, cerny jodid americnaty Aml, a
zluty jodid americity Aml,.

Zapaleno na vzduchu hofi za vzniku ¢erného oxidu americi¢itého AmO,, hnédy oxid
americity Am,0,; je mozné pfipravit nepfimym zpusobem. Se sirou se pfimo
nesluCuje, neprimym postupem je mozné pripravit sulfid americity Am,S,.

S horkou vodou reaguje za vzniku nerozpustného cerveného hydroxidu americitého
Am(OH), a vyvoje vodiku:

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



S hydroxidy nereaguje, snadno se rozpousti ve zredénych neoxidujicich i oxidujicich
kyselinach za vzniku americité soli:
2Am + 6HCI - 2AmCl; + 3H,
8Am + 30HNO; - 8Am(NO;); + 3N,0 + 15H,0

Reakci americia se studenou koncentrovanou kyselinou dusi¢nou vznika americicita
sal:
S5Am + 24HNO, - 5Am(NO,), + 2N, + 12H,0
Reakci s kyselinou dusi¢nou sycenou kyslikem vznikne dusi¢nan americylu:
Am + 2HNO, + 30, > AmO,(NO,), + 30, + H,0

Ve slouceninach se vyskytuje nejcastéji v oxidacnim stavu lll. Slouceniny americia v
oxidacnim stavu Il se obvykle pripravuji redukci americitych soli pomoci silnych
redukcnich cinidel. Chemické vlastnosti sloucenin dvojmocného a trojmocného
americia jsou nejvice podobné vlastnostem obdobnych sloucenin europia, vodné
roztoky soli americia v oxidacnim stavu Il maji obvykle cervené zbarveni.
Slouceniny americia ve vysSich oxidacnich stavech se pripravuji elektrolytickou
oxidaci americitych soli, nebo jejich oxidaci pomoci kyseliny chloristé. Tyto
sloucCeniny jsou velmi nestalé a jejich chemické vlastnosti se nejvice podobaji
vlastnostem analogickych sloucenin uranu a neptunia.



Americium se pripravuje jadernymi reakcemi, v kovové formé byl ziskano az v roce

1951 redukci fluoridu americitého AmF; kovovym baryem. Redukce se provadéla ve

vysokém vakuu v kelimku zhotoveném z oxidu beryllnatého pfi teploté 1100 C:
2AmF; + 3Ba - 2Am + 3BaF,

V prirodé se nenaléza.

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



Curium

= stribrité bily, radioaktivni kov. Nejstabilnéjsi izotop curia 2*’Cm se rozpada s
polo¢asem rozpadu 15,6 milion( let.

Na vzduchu curium samovolné reaguje s kyslikem a povrch kovu se pokryva tenkou
vrstvou nestabilniho oxidu curnatého CmO, oxidace samovolné postupuje pres zeleny
oxid curity Cm,0, az k cernému oxidu curic¢itému CmO,. S horkou vodou reaguje za
vzniku hydroxidu curitého a vyvoje vodiku:

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

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

V prirodé se curium nenaléza, pripravuje se uméle jadernymi reakcemi z plutonia.
Praktické vyuziti curium nema.



Berkelium

= silné radioaktivni kov. Nejstabilnéjsi izotop berkelia 4’Bk ma polocas rozpadu 1380
let. Zapaleno na vzduchu hofi za vzniku Zlutého oxidu berkeli¢itého BkO,. S horkou
vodou reaguje za vzniku hydroxidu berkelitého a vyvoje vodiku:
2Bk + 6H20 - 2Bk(OH); + 3H,
Snadno reaguje se zfedénymi neoxidujicimi i oxidujicimi kyselinami za vzniku
berkelité soli:
2Bk + 6HCl = 2BkCl, + 3H,
Bk + 4HNO, - Bk(NO,), + NO + 2H,0
Ostatni chemické a fyzikalni vlastnosti berkelia ani jeho sloucenin nebyly doposud
spolehlivé urceny, pravdépodobné se budou podobat vlastnostem sloucenin terbia.

V prirodé se berkelium nenaléza, pripravuje se uméle jadernymi reakcemi. Berkelium
bylo poprvé pripraveno v urychlovaci ¢astic srazkami americia 24*Am s vysoce

energetickymi ¢asticemi alfa.

Zv1astni praktické vyuziti berkelium nema.



Kalifornium

= silné radioaktivni kov. Nejstabilnéjsi izotop kalifornia 2>1Cf ma polocas rozpadu 898
let. Kompaktni kovové kalifornium reaguje s horkou vodou, praskové kalifornium s
vodou reaguje jiz za laboratorni teploty za vzniku hydroxidu kalifornitého a vyvoje
vodiku:
2Cf + 6H,0 - 2Cf(OH); + 3H,
Ochotné reaguje se zredénymi neoxidujicimi i oxidujicimi kyselinami za vzniku
kalifornité soli:
2Cf + 6HCl - 2CfCl; + 3H,
Cf + 4HNO, - Cf(NO,), + NO + 2H,0
Dalsi chemické a fyzikalni vlastnosti kalifornia ani jeho sloucenin nebyly doposud
spolehlivé urceny. Je ovérena pouze existence stabilnich sloucenin kalifornia
v oxidacnim stavu +lll, jejich vlastnosti by se mély podobat vlastnostem sloucenin
dysprosia.

V prirodé se kalifornium nenaléza, pripravuje se uméle jadernymi reakcemi, napt.
bombardovanim curia #42Cm casticemi a.

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




