
  

Fosfor

Rozdíly v chemické reaktivit ě dusíku a fosforu

�  Fosfor nevytvá ří (až na nepatrné výjimky) schopen vytvá řet  πp vazby, 
odtud rozdíl ve struktu ře a vlastnostech obdobných slou čenin 

�  Tvorba kovalentních vazeb s nekovy i kovovými prv ky      
(elektronegativita fosforu jen cca 2,1).

�  Kovalentní vazby se siln ě elektronegativními prvky jsou ve srovnání 
s dusíkem polárn ější, což se projevuje vyšší reaktivitou. 

�  Vzhledem k nízké elektronegativit ě fosforu se netvo ří vodíkové m ůstky.

�  Vazba  P— P  je velmi pevná (vazebná energie je 222 kJ mol -1, pro N—N  
pouze 159 kJ mol -1) ⇒⇒⇒⇒ existuje mnoho po čet slou čenin s vazbou P — P.

�  Typické k. č. = 4. Má neobsazené  d-orbitaly ⇒⇒⇒⇒ tvorba k. č. = 5 a 6. 

�  Se siln ě elektronegativními prvky (F, O, Cl) se uplat ňuje πpd interakce.

�  Formáln ě lze odvozovat všechny oxida ční stupn ě od  -III  po  V. 

�  Sudé oxida ční stupn ě (např. v P2Cl4, H4P2O6) jsou pouze formální. 



  

Rozdíly v chemické reaktivit ě dusíku a fosforu

   Typ hybridizace Typ vazby Příklad

sp3 

(s oktetovou konfigurací)

4σ PH4 
+, (CH3)4P+

3σ  +  1 vp PH3 , PCl3 , P4O6

sp3 

(s nadoktetovou konfigurací)

4σ  +  2πd delok. PO4 
3-, 

4σ  +  1πd H3PO4 , P4O10

sp3d 5σ PF5 ,  PCl5 (g)

sp3d2 6σ PF6
- , PCl6- (s)



  

Výskyt a výroba fosforu

Výskyt 
fosforu:

Výroba 
fosforu:

fluoroapatit  Ca5F(PO4)3 
fosforit Ca 3 (PO4)2

karbonátoapatit 
hydroxyapatit Ca 5(OH)(PO4)3

kosti a zuby obratlovc ů

jako biogenní prvek sou část těl organism ů – nukleotidy, apod.

Fosfor se získává z fosfore čnanu vápenatého redukcí uhlíkem 
za přítomnosti SiO 2 v elektrických pecích (1300 °C).

Ochlazením par získáme bílý fosfor, který se v ětšinou hned 
dále zpracovává  (P 4O10, PCl3). 

2 Ca3(PO4)2  +  6 SiO2   +   10 C   →→→→    6 CaSiO3  +  P4  +  10 CO
bílý fosfor



  

Allotropické modifikace fosforu

Bílý fosfor P 4   nažloutlá  , měkká pevná látka ( t. tání  44,1 °C, t. varu  280,5 °C ) 

Vazby v P 4 molekule mají  p-charakter

Vazby jsou „ohnuté“ s vazebným úhlem 60 o (pro čisté  p-
vazby je to  90 o). 

V molekule je tak velké pnutí, čímž se vysv ětluje velká 
reaktivita bílého fosforu. 

Atomy fosforu drží pohromad ě van der Waalsovské síly.

Vlastnosti bílého fosforu

Bílý fosfor je ve vod ě nerozpustný (uchovává se pod vodou). 

Dobře se rozpouští v sirouhlíku a jiných nepolárních ro zpoušt ědlech.

Na vzduchu sho ří na oxid fosfore čný.

Světélkuje. 

Je prudce jedovatý  (smrtelná dávka asi 50 mg). 



  

Červený fosfor P n   červená pevná látka ( t. z.  400 °C ), k.č. fosforu  3   

Allotropické modifikace fosforu

amorfní tetragonální  triklinický  kubický

Amorfní červený fosfor  se získává zah říváním bílého fosforu 
v inertní atmosfé ře (uzavřený prostor) na  270 - 300 °C. 

V průběhu zah řívání dochází k částečnému št ěpení vazeb  P— P  a 
tvorb ě vysokých polymer ů. 

V molekulách je pak menší pnutí, odtud menší reakti vita, menší 
rozpustnost a nejedovatost.

Černý fosfor P n   červená pevná látka ( t. z.  400 °C ), k.č. fosforu  3   

Černý fosfor vzniká z bílého zah říváním s parami rtuti na 370 °C, 
nebo zah říváním P 4 za vysokého tlaku (200 °C, 1,2 GPa) bez 
přístupu vzduchu. 

Tvo ří vrstevnatou strukturu s dobrou tepelnou a elektri ckou 
vodivostí. 

Je termodynamicky nejstálejší a nejmén ě reaktivní.

amorfní koso čtverečný       trigonální          kubický



  

Chemické chování fosforu

Přímé reakce fosforu

P4 S3-10

O2
P4O6 P4O10

S

X2
PX3

PX5

kovy
fosfidy

HNO3
H3PO4

OH-

H2, PH3,

P  +

−2
3HPO −

2HPO,

Reaktivita fosforu zna čně závisí na jeho modifikaci. 

Fosfor tvo ří binární slou čeniny se všemi prvky vyjma 
Sb, Bi a inertních plyn ů. 



  

Sloučeniny fosforu - fosfany

Fosfany

Bezbarvý, prudce jedovatý  odporn ě zapáchající plyn 
(t. tání  - 133,8 °C, t. varu  - 87,8 °C ). 

Nerozpustný ve vod ě (absence vodíkových m ůstků), 

Lépe rozpustný v mén ě polárních organických 
rozpoušt ědlech. 

Fosfan PH 3

P4  +  3 KOH  +  3 H2O  →  3 KH2PO2  +  PH3

fosfornan draselný

cyklické fosfany



  

Sloučeniny fosforu - fosfany

Reakce fosfanu

PH3  +  2 O2  →→→→  H3PO4

PH3  +  2 I2  +  2 H2O                        H3PO2    +  4 HI

zapálen ho ří

 → 3NaHCO

kyselina fosforná

Fosfoniové soli PH 4
+

Fosfoniové soli jsou termicky nestálé a snadno hydr olyzují. 

Poněkud stálejší je pouze PH4I.

PH3  +  4 HCHO  +  HCl  →  [(CH2OH)4P]Clhydroformyla ční 
reakce

retarder ho ření 
textilních vláken



  

málo stabilní, je samozápalný

Komplexotvorné vlastnosti fosfanu

Komplexotvorné vlastnosti vyplývají z p řítomnosti volného elektronového páru 
v molekule |PH3 

⇒ tvorba velmi stabilních komplex ů (zpětná donace do vakantních  d-orbital ů). 

Zvláš ť významné jsou v tomto sm ěru organické deriváty PR 3. 

Sloučeniny fosforu - fosfany



  

Fosfidy binární slou čeniny fosforu s kovy

Sloučeniny fosforu - fosfidy

Fosfidy vznikají v ětšinou bu ď přímým slu čováním nebo redukcí 
fosfore čnanů uhlíkem v žáru.

Vedle siln ě elektropozitivních prvk ů, tvo řících snadno se hydrolyzující 
látky (nap ř.  Ca3P2,  AlP aj.).

Fosfidy p řechodných kov ů často vlastnosti intermetalických slou čenin a 
jsou chemicky velmi inertní. 

Řada z nich má použití v elektrotechnice  (GaP). 
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Stereochemie fosforu a jeho oxid ů 

Sloučeniny fosforu – oxidy



  

Sloučeniny fosforu – oxid fosforitý

Vzniká opatrnou řízenou oxidací  (O:P = 3:1) 
bílého fosforu p ři teplotách do 50 °C. 

Od sou časně vznikajícího P 4O10 se odd ěluje 
frakční sublimací.

I když P 4O6 nelze p řipravit dehydratací kyseliny 
fosforité, považujeme ho za její anhydrid.  

Oxid fosforitý 
P4O6

P4O6  +  6 H2O  →  4 H3PO3 za chlazení

4 H3PO3             3 H3PO4  +  PH3→t disproporcionace

Reakce P 4O6

adamantanoidní struktura



  

Sloučeniny fosforu – oxid fosfore čný

Oxid fosfore čný 
P4O10

Má rovn ěž 
adamantanoidní 
strukturu

P4  +  5 O2  →  P4O10

Vzniká p ři ho ření bílého fosforu v nadbytku 
suchého vzduchu. 

Je extremn ě citlivý na vlhkost.

Vodou se postupn ě hydrolyzuje až na kyselinu 
fosfore čnou  ⇒⇒⇒⇒ P4O10 je anhydridem kyseliny 
fosfore čné.

P4O10  +  2 H2O →  H4P4O12              H4P2O7              H3PO4

Bílá látka, která se vyskytuje v n ěkolika 
modifikacích.

 → OH2  → OH2

Afinita k vod ě je velká:

P4O10 odnímá i konstitu ční vodu řadě hydroxylových slou čenin ⇒⇒⇒⇒ 
dehydratace silných kyselin vede k jejich bezvodé p odob ě či oxid ům  z 
C2H5OH – vzniká ethen, nebo z RCONH 2 – vznikají nitrily.  

Používá se k p řípravě termické H 3PO4 a jako sušicí prost ředek do exsikátor ů.



  

Sloučeniny fosforu – “oxid fosfori čitý”

Oxid fosfori čitý (PO 2)n  vzniká zah říváním  P 4O6  
v zatavené evakuované trubici disproporciona ční reakcí

n P4O6            3 (PO2)  +  n P→t

Má prom ěnlivé složení a 
produkt lze sublimací rozd ělit 
na frakce o složení  

P4O7, P4O8 a P4O9 

Hydrolýza „sm ěsných“ oxid ů poskytuje sm ěs  H3PO3  a  H3PO4, např.

P4O7  +  6 H2O    →    3 H3PO3  +  H3PO4

obsahuje P III a PV v různém 
zastoupení



  

Sloučeniny fosforu – sm ěsné oxidy



  

Sloučeniny fosforu – sulfidy



  

Sloučeniny fosforu – sulfidy

Mají adamantanoidní strukturu

Nejběžnější sulfidy fosforu



  

Sloučeniny fosforu – halogenidy



  

Sloučeniny fosforu – halogenidy



  

Sloučeniny fosforu – halogenidy



  

Příklady solvolytických reakcí :

PX3  +  3 H2O  →  H3PO3  +  3 HX

PX3  +  3 ROH  →  (RO)2PH(O)  +  2 HX  +  RX

PX3  +  3 ROH  +  3 py  →  P(OR)3  +  3 py.HX

PX3  +  3  RCOOH  →  H3PO3  +  3 RCOCl

Sloučeniny fosforu – halogenidy fosforité

Ve srovnání s halogenidy dusíku jsou halogenidy fosforité  
stabiln ější (fosfor má nižší elektronegativitu a vazba  P-X  je 
polárn ější). 

Mezi nejcharakteristi čtější reakce, v praxi často využívané, 
patří reakce solvolytické, substitu ční a redoxreakce .



  

Příklady substitu čních reakcí:

PX3  +  3 RMgX  →  R3P  +  3 MgX2

PCl3  +  3 AgCN  →  P(CN)3  +  3 AgCl

Příklady redoxreakcí:

PCl3  +  SO3  →  POCl3  +  SO2

PCl3  +  S                PSCl3

PCl3  +  Cl2  →  PCl5

Sloučeniny fosforu – halogenidy fosforité

AlCl3



  

se získávají oxidací halogenid ů fosforitých halogenem:

PCl3  +  Cl2   →    PCl5

příp. fluorací : 

 PCl5  +  SbF5  →  SbCl 5  +  PF5

2 PCl5  +  5 CaF2  →  5 CaCl2  +  2 PF5

Sloučeniny fosforu – halogenidy fosfore čné

v roztocích je PCl 5 iontovou slou čeninou  [PCl 4]+[PCl 6]-, PBr 5 

(a pravd ěpodobn ě i PI5)  pak  [PBr 4]+Br -. 

PF5 jeví snahu p řecházet reakcí s fluoridy na komplexní 
hexafluorofosfore čnany (hybridní stav fosforu je  sp 3d2):

PF5  +  MF  →  M[PF6]



  

Sloučeniny fosforu – halogenidy fosfore čné

Důležité jsou solvolytické reakce t ěchto látek. S vodou se hydrolyzují 
stup ňovit ě:

PCl5  +  H2O  →  POCl3  +  2 HCl
POCl3  +  3 H2O  →  H3PO4  +  3 HCl

S hydroxylovými slou čeninami dochází k chlora čním reakcím :

PCl5  +  H2SO4  →  POCl3  +  HSO3Cl  +  HCl
PCl5  +  RCOOH  →  POCl3  +  RCOCl  +  HCl

PCl5  +  ROH  →  POCl3  +  RCl  +  HCl

Podobn ě reagují i s n ěkterými oxidy :

6 PCl5  +  P4O10  →  10 POCl3

PCl5  +  SO2  →  POCl3  +  SOCl2



  

POX3 (halogen-oxidy fosfore čné)

� odvozujeme od kyseliny fosfore čné substitucí všech -OH skupin 
halogenem 

� známe i dosti stabilní částečně fluorem substituované kyseliny, nap ř. 
H2PO3F  nebo HPO 2F2). 

� mají tetraedrickou stavbu, vazba  P-O je z řeteln ě kratší díky πpd  interakci. 

� Fyzikální vlastnosti odpovídají molekulárním hmotn ostem 
POF3 je plyn, 
POCl3 kapalina, 
POBr3 pak krystalická látka), 
známe i sm ěsné halogenidy POX2Y. 

Sloučeniny fosforu – halogenidy fosforylu



  

Praktický význam má  POCl 3. Připravuje se reakcemi:

PCl5  +  (COOH)2  →  POCl3  +  CO  +  CO2  +  2 HCl 

2 PCl3  +  O2  →  2 POCl3

6 PCl5  +  P4O10  →  10 POCl3

Sloučeniny fosforu – halogenidy fosforylu

� Vazba  P- Cl je vysoce reaktivní (hydrolýza, solvo lýza, substituce) 
⇒⇒⇒⇒ je POCl 3 používán jako chlora ční činidlo místo PCl 5, 

� Je výchozí surovinou pro řadu organofosforových slou čenin, 
jejichž praktické využití (insekticidy, zm ěkčovadla, povrchov ě 
aktivní látky aj.) je obrovské. 

� POCl3 může sloužit i jako polární aprotické rozpoušt ědlo !



  

�  Všechny atomy fosforu mají koordina ční číslo  4

�  Všechny atomy fosforu (v č. polykyselin) mají nejmén ě jednu skupinu  
-OH, která se m ůže disociovat za odšt ěpování protonu. 

�  Je-li  -OH skupin na atomu fosforu více, pak disocia ční konstanty se 
liší vždy asi o p ět řádů.

�  Některé kyseliny obsahují vedle vazeb  P-O,  P-OH  i vazby  P-H. Tyto 
vazby se nedisociují, jsou však schopny tautomerníh o přesmyku (za 
vzniku formy s volným elektronovým párem), čímž si vysv ětlujeme 
reaktivitu (reduk ční vlastnosti) t ěchto látek.

�  Řetězení (vznik izopolykyselin) se uskute čňuje prost řednictvím vazeb  

P-O-P,  P-O-O-P  nebo  P-P  

� Tyto vazby se v kyselém i zásaditém prost ředí hydrolyticky št ěpí (s 
výjimkou vazby  P-P, která je v zásaditém prost ředí mimo řádně stálá).

Sloučeniny fosforu – oxokyseliny fosforu

Stavba oxokyselin fosforu a jejich vlastnosti se řídí několika pravidly :
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� Kyselina fosforná je bílá krystalická látka, na vz duchu rozplývavá. 

� Je st ředně silnou jednosytnou kyselinou  (K a = 8,5·10-2). 

� Stereochemie aniontu  [H 2PO2]-  je tetraedrická. 

� Praktické upot řebení mají fosfornan sodný a nikelnatý, používané 
při bezproudovém poniklování.

Sloučeniny fosforu – oxokyseliny fosforu

Kyselina fosforná
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� Kyselina  fosforitá  je  st ředně  silnou  kyselinou  ( K1 = 5·10-2, K2 = 2·10-7) a 
tvo ří dvě řady solí. 

� Dobře rozpustné hydrogenfosforitany  M IH[HPO3]  a fosforitany  M 2[HPO3]. 

� Fosforitany alkalických alkalických kov ů jsou rozpustné, fosforitany 
dvojmocných kov ů jsou v ětšinou nerozpustné.

Sloučeniny fosforu – oxokyseliny fosforu

Kyselina fosforitá
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Je bezbarvá krystalická látka (t. tání  42,3 oC), výborn ě rozpustná ve 
vod ě. 

Lze ji získat oxidací fosforu, kyseliny fosforné ne bo fosforité konc. 
kyselinou dusi čnou, hydrolýzou halogenid ů i oxidohalogenid ů 
fosfore čných aj. 

S vodou tvo ří krystalický hemihydrát H 3PO4. 1/2H2O

Prodává se zpravidla jako 85 % roztok.

Sloučeniny fosforu – oxokyseliny fosforu

Kyselina trihydrogenfosfore čná 

(orthofosfore čná)



  

3 Ca3(PO4)2.CaF2  +  10 H2SO4  →  10 CaSO4  +  6 H3PO4  +  2 HF

“termická” kyselina fosfore čná

“extrak ční” kyselina fosfore čná



  

H3PO4 je st ředně silná kyselina ( K1 = 7,1·10-3, K2 = 6,3·10-8, K3 = 4,2·10-13).

� Poskytuje t ři řady solí. 

� Dihydrogenfosfore čnany  [H 2PO4]-  reagují ve vodných roztocích slab ě 
kysele, jsou vesm ěs rozpustné. 

� Hydrogenfosfore čnany [HPO 4]2- reagují slab ě zásadit ě, rozpustné jsou 
pouze soli alkalických kov ů. 

� Rozpustné fosfore čnany  [PO4]3- alkalické, nap ř. Na3PO4 reagují 
v roztocích v d ůsledku hydrolýzy zásadit ě. 

� Ostatní kationty tvo ří nerozpustné soli. 

� Fosfore čnany jsou neoby čejně stálé v ůči redukci, nereagují ani 
s nascentním vodíkem (na rozdíl od fosfornan ů a fosforitan ů) a lze je 
zredukovat pouze v žáru uhlíkem.

Sloučeniny fosforu – oxokyseliny fosforu



  

P O

O

O

O

P O

O

O

O

P O

O

O

O

koncové

středové

síťové

Sloučeniny fosforu – oxokyseliny fosforu

Kondenza čních reakcí se mohou ú častnit až všechny t ři OH skupiny
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Sloučeniny fosforu – oxokyseliny fosforu

Vznik isopolykyselin



  

Sloučeniny fosforu – oxokyseliny fosforu

Kondenzace kyseliny trihydrogenfosfore čné



  

Sloučeniny fosforu – fosfore čnany



  



  



  



  

� Kyselina fosfore čná se používá k povrchové úprav ě kovů proti korozi 
(fosfátování), 

� Řada fosfore čnanů slouží jako hnojiva (superfosfát, fosfore čnan amonný), 

� Estery kyseliny fosfore čné  (RO)3PO jsou extrak čními činidly v chemii 
aktinoid ů. 

� Praktickou d ůležitost mají i soli kyseliny difosfore čné, trifosfore čné a 
„metafosfore čnan“ sodný jako detergenty v pracích prášcích (váží  vápenaté a 
hořečnaté ionty jako rozpustné komplexy – zm ěkčují tedy vodu). 

� Fosfor je biogenní prvek , estery fosfore čných kyselin vystupují v mnoha 
životních procesech jako je syntéza bílkovin, genet ické kódování, fotosyntéza 
aj.

Sloučeniny fosforu – oxokyseliny fosforu

Použití kyseliny fosfore čné a fosfore čnanů:



  
vysokou stabilitou vazby  P-P  v alkalickém prost ředí (snesou i 
var s 60% KOH !) 

Sloučeniny fosforu – oxokyseliny fosforu s vazbou P-P



  

Sloučeniny fosforu s dusíkem



  

Sloučeniny fosforu s dusíkem

Cyklofosfazeny



  


