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Nekovy.

A. Obecna charakteristika

Pod pojmem nekovy rozumime nejcastéji prvky bloku p (skupina zakladnich prvki), umisténé
Vv pravé horni poloving, tj. napravo od uhlopiicky, sméetujici z levého horniho do pravého dolniho
rohu periodické soustavy prvki (dale jen PSP). Elektronova konfigurace valencnich elektront je
ns?np! az ns?np®, kde n je hlavni kvantové ¢&islo a zaroven &islo periody. K této skuping prvki patii
také prvek s protonovym cislem 1, tj. vodik.

wevr

znacka prvku c¢islo hlavni cislo konfigurace
zX nazev prvku podskupiny periody valencnich elektronii
1H vodik 1 1 1st
5B bor 3 2 2s22pt
6C uhlik 4 2 2522p?
14Si kiemik 4 3 3523p?
7N dusik 5 2 2s22p®
15P fosfor 5 3 3s23p®
8O kyslik 6 2 2s%2p*
165 sira 6 3 3s23p®
oF fluor 7 2 2522p°
17Cl chlor 7 3 3s23p°®
35Br brom 7 4 4s24p°
53l jod 7 5 5s25p°
oHe helium 8 1 1s2
10Ne neon 8 2 2s22p°®
18Ar argon 8 3 3s23p°
36Kr krypton 8 4 4s24p°
5aXe Xenon 8 5 5525p°
g6RN radon 8 6 6s26°

Nekovovy charakter se projevuje predevSim vys$Simi hodnotami elektronegativity X a vysSimi
hodnotami ioniza¢niho potencialu | jako disledek vétSich pfitazlivych sil mezi jddrem a valen¢nimi
elektrony ( Xg = 2, Xr = 4, Xo = 3,5, jejich I je nad 1000 kJ/mol). Ve slou¢eninach s kyslikem maji
kladna oxidacni ¢isla (s vyjimkou fluoru, protoze Xo < Xr). V pevném skupenstvi tvoii bud’ velké
kovalentni mtizky (napt. B, C, Si) nebo molekulové krystaly, v nichz mezi molekulami ptsobi slabé
van der Waalsovy sily. SloZeni molekul je rozdilné, napt. Oz, Iz, P4, Sg atd., nékteré nekovy tvofi
alotropické modifikace. Typ krystalové miizky podminuje rozdilné body varu a tani a skupenstvi za
normalni teploty a tlaku. Reaktivita nekovl je zavisla do znacné miry na velikosti atomizacniho
tepla (nejvétsi u uhliku a kifemiku, nejmensi u fluoru a chloru) a velikosti vazebné energie
v molekulach prvkéi  (En=n = 946 kJ. mol?, E c—c = 356 kJ. mol?, Er—r = 158 kJ. mol™). Vazby
v molekulach nekovli maji nepolarni kovalentni charakter. Ve sloucenindch je povaha chemické
vazby zavisla na rozdilu elektronegativit AX vazebnych partnerti a mize se tak ménit od vazby
nepolarizované az po iontovou. Nekovy s vysokou elektronegativitou, zejména fluor, kyslik a dusik,
vytvareji tzv. vodikové mustky, tedy slab$i vazebné sily, které plisobi mezi molekulami, jsou
pti¢inou asociace ¢ili sdruzovani molekul a ovliviiuji tak nékteré fyzikalni i chemické vlastnosti
latky (napt. H—O...... H—O....H—Ovevodé, H—F...... H—F....... H — F ve fluorovodiku
apod.). VétSina oxidi nekovii ma kyselinotvorny charakter ( SOz, SOs, CO2, N2Os a dalsi).
S vodikem vytvafi nekovy plynné hydridy, v nichz dominuje kovalentni vazba ( halogenvodiky,
H20, H2S, NHsz, PHs, CHs SiHs). Stalost téchto sloucenin je primo Umérna hodnoté
elektronegativity a energii vazby nekov — vodik. Bor, uhlik a kiemik vytvaii jesteé vyssi hydridy



znamé jako borovodiky ¢ili borany, uhlovodiky (patfi zde napf. alkany, alkeny, alkiny, alkadieny,
cykloalkany, areny atd.) a kremikovodiky neboli silany. V mensi mife je tvoii také dusik (hydrazin
N2Hs a azoimid ¢ili kys. dusikovodikova HNgz), fosfor (difosfan P2Hs) a kyslik (H202).
Acidobazicky charakter hydridt je bud’ neutralni (silany, borany, uhlovodiky), slabé kysely (voda,
sulfan, HF) nebo silné kysely (HCI1, HBr, HI). S kovy tvofi nekovy slouc¢eniny s polarizovanou nebo
iontovou vazbou, vétSinou pevné, krystalické latky. Nekovy jsou zdkladem vSech bézné¢ znamych
kyselin a tvofi jejich anion.
Z obecného pohledu je vyroba a pfiprava nekovli zaloZzena na redoxnich déjich v zévislosti na
oxidac¢nim ¢isle nekovu ve slouceniné (kladné nebo zaporné), z niz se nekov ziskava. Je-li oxidacni
¢islo zaporné, provedeme oxidaci:

XM ——» X% + me, kdem....... hodnota oxidaéniho &isla); je-li
oxidacni cislo kladné, provedeme redukci:

XM+ mg — XO
Oxido-redukéni procesy se pak daji realizovat rozlicnymi zpusoby — elektrolyticky, termickym
rozkladem, vhodnymi oxida¢nimi i nebo reduk¢nimi ¢inidly apod.
Nekovy se uplatiiuji v Sirokém méfitku jako suroviny chemického primyslu, ve zdravotnictvi,
charakterizuji se oxida¢nimi i redukénimi schopnostmi.

B. Prehled nekovu

1. Prvky VIII. hlavni podskupiny - vzdacné plyny (18. skupina).

Vzéacné plyny, oznaCované nekdy jako inertni Cili nete€né plyny, jsou umistény ve 13. skupiné ¢ili
VIIIL hlavni (n€kdy zvané také nulté) podskupiné PSP. Patii tam prvky: He — helium, Ne — neon,
Ar - argon, Kr - krypton, Xe - xenon a Rn - radon.
Elektronova konfigurace valen¢nich orbitalii je ns?np®, kde n je hlavni kvantové &islo a zaroveti
gislo periody. Uplné zaplnéni valenénich orbitalii je pfi¢inou neobyéejné inertnosti a vysokych
ionizaCnich potencialti. Vzacné plyny tvoii jednoatomové molekuly vzajemné poutané velmi
slabymi van der Waalsovymi silami. Maji proto velmi nizké body varu a tani. Nékteré prvky této
skupiny mohou vytvaret slouceniny (zejména xenon), které vSak jsou nestalé, jejich ptiprava je
velmi ndro¢nad, pouziti zatim Zadné.
Vyskyt: vzacné plyny jsou slozkou zemské atmosféry (Ar az 0,93 obj. %), helium se vyskytuje take
V zemnim plynu.
Vyroba: frakéni destilaci kapalného vzduchu, helium zbyva rovnéz v plynné fazi po zkapalnéni
ostatnich slozek v zemnim plynu.
Pouziti: helium — k plnéni atmosférickych sond a baloni misto vodiku (je nehotlavy a lehéi nez
vzduch), tvoii souast naplné¢ dychacich pfistroji pro potapéce, pouziva se k vytvareni inertni
atmosféry pii plnéni ndadrzi raketovych motort kapalnym kyslikem a vodikem, pfi svafeni
nékterych kovi, napt. Ti, Al, Mg apod.
Poznamka: Pfi nadechnuti a nasledném vydechovani helia a mluveni se v dasledku niz$i specifické
hmotnosti helia oproti vzduchu hlasivky rozkmitaji s vyssi frekvenci a hlasovy projev je velmi legra¢ni. Po
chvili se plivodni stav obnovi, nebot’ helium je leh¢i nez vzduch a samovolné z plic unikne. Opacného efektu
dosahneme vdechnutim fluoridu sirového SFs. Jeho vypuzeni z plic doséhneme napf. stojem na rukou (SFs je
specificky t€78i neZ vzduch).

neon — k plnéni reklamnich vybojek, k vytvareni nejcastéji pouzivané ochranné atmosféry  pfi

praci v inertnim prostiedi (ochrana pted stykem se vzduchem),

argon — k plnéni vybojek a zarovek,

krypton — k plnéni zarovek pro specialni tcely,

xenon — k plnéni zarovek do kinoprojektorii a radard, pfiprava sloucenin,

radon — izotop radonu ??Rn je ¢lenem uranové rozpadové fady, je a-zafi¢ a rozpada se dale

S poloCasem rozpadu asi 3,8 dne.




Body tani a varu

vzacny plyn helium neon argon Krypton Xenon radon
b. t. /bod tani/ ("C) -271 * -249 -189 -157 -112 -71
b. v. /bod varu/ (°C) -269 -246 -185 -153 -108 - 62

*pii tlaku 3,85 MPa, ostatni udaje jsou pfi atmosférickém tlaku.

2. Nekovy II1. hlavni podskupiny (13. skupina).

Bor B — borum.
Elektronova konfigurace je sB: /;He/ 2s? 2pt, b. t. je 2300 °C, b. v. je 2550 °C.
Vyskyt: mineral sasolin H3BO3 /Toskansko/, borax ¢ili tinkal NaBsOs(OH)4.8H20, nespravné

Na2B40O7 .10 H20 /Tibet/, boracit 6MgO . 8B.0O3 . MgCl., kernit Na20.2B203 . 4H,0 — nejdulezité;si
surovina na vyrobu sloucenin boru.
Vyroba: BBrs + 3/2H, —— B/krystalicky/y + 3 HBr

B0z + 3Mg — B/amorfni/ + 3 MgO
Modifikace : - Sedocerna tvrda latka, krystalizuje v tetragonalni soustave, slabé elektricky vodivy,
- amorfni bor je hnédy, praskovity, reaktivnéj$i nez krystalicky.
Pouziti: pfiprava boritych sloucenin, brusny prostiedek, vyroba slitin, desoxidacni Ccinidlo
Vv ocelafstvi, vyroba oceli pro jaderné reaktory.
Slouceniny boru — prehled a pouZiti:
Borovodiky (borany) - jsou slouéeniny boru a vodiku rozli¢ného slozeni a struktury. Diboran B2Hg
a tetraboran BsHio jsou plyny, ostatni borany jsou kapaliny nebo pevné latky. Nekteré jsou na
vzduchu nestalé, samovolné se zapaluji za vzniku B2Os3, S vodou ¢asto reaguji na H3BOs a vodik.
Maji vyznam v organickych syntézach.
Tetrahydroboraty M(BH4) — daji se piipravit pfimou reakci hybridu kovu s diboranem B2Hg nebo
chloridem boritym BCls. Nejpouzivangjsi jsou Li[BH4] a Na[BH4]. Pouzivaji se jako reduk¢éni
¢inidla v organické chemii, k béleni drevité kaSe a pfi bezproudém chemickém pokovovani.
Boridy - jsou slouceniny boru s kovy, zpravidla nevalen¢niho slozeni, Jsou vétSinou tvrdé,
zaruvzdorné, chemicky inertni. N&které se vyznacuji vybornou elektrickou a tepelnou vodivosti.
Halogenidy borité - maji obecny vzorec BXas. Pfipravuji se riznymi zpiisoby. Chovaji se jako
akceptory elektronovych part (Lewisovy kyseliny), coz je patrné napf. pii reakci BF3 s vodou nebo
s amoniakem

4BF3 + 6H,0 —— 3H3:0" + 3BF; + H3BOs3
BFs + NH3 —» F3B— NHs3
Ostatni halogenidy borité se vodou rozkladaji na kyselinu boritou
BClz; + 3H.O — H3BO3 + HCI
BFs je bezbarvy plyn, pouzivé se jako katalyzator v organické chemii, BCls a BBrs jsou bezbarvé
kapaliny, Bls je bezbarva krystalicka latka a pfi styku s vodou vybuchuje.
Kyselina tetrafluoroboritd HBF, - silna kyselina, stala jen v roztoku. Vznik4 podle rovnice
HsBOs + 4HF — H:O0" + BFs + 2H0
Jeji soli jsou tetrafluoroboritany Me'BF, z vyjimkou KBF4 jsou ve vod& rozpustné.
Kyselina trihydrogenborita H3BOs - je bila, krystalicka latka, malo rozpustna ve vodé. Jeji roztoky
maji antiseptické vlastnosti a pouZivaji se v ocnim Iékafstvi (borova voda) a pfi piipravé masti.
Kyselina trihydrogenborité je velmi slaba, jednosytnd kyselina (pK = 9,28 pii 20°C).
H:BO3 + 2H,O — H30"™ + [B(OH)i™
Vznika reakci kys. chlorovodikové nebo sirové s tetraboritanem disodnym Na2B4O7 . 10 H20.
Na,BsO; + 2HCI + 5H,0 —— 4 H3;BO3; + 2 NaCl
Zahtivanim uvolnuje vodu, méni se postupné na kyselinu monohydrogenboritou HBO2 a na oxid
bority B203
2HsBO; —<—» 2HBO, + 2H.0 —“— B-O3 + 3H0



Oxid bority B203 - bezbarva sklovita latka, kterd reaguje s vodou siln€ exotermickou reakci na
kyselinu boritou

B0 + 3H.0 —— 2 H3BOs
Spolu s SiO; je oxid bority zakladem pro vyrobu borosilikatovych skel, ktera jsou odolna tepelné
I chemicky ( znacky Simax, Pyrex, Rasotherm).
Boritany - jsou soli kys. borit¢é HsBO3 a dalSich boritych kyselin (skute¢nych i hypotetickych)
s vazbami B—O—B. Ve vod¢ jsou rozpustné pouze boritany alkalickych kovi. Neékteré tvoii
sklovité formy (polyboritany). Nejznaméjsi je:
tetraboritan dvojsodny Na;B4O7 . 10 H2O ¢ili borax, ktery se pouziva pii vyrobé glazur a smaltu,
optickych a teplovzdornych skel, pfi pajeni kovi apod.
Peroxoboritany sodné NaBO; . H20, . 3 H20 nebo NaBOs . 4H20 uvoliuji ve vodném prostiedi
peroxid vodiku a pouZzivaji se do pracich a bélicich prostredkd.
Karbid boru B4C - se ziskava zihanim boru nebo oxidu boritého s uhlikem v elektrické peci. Je to
tézkotavitelna, chemicky odolnd, cernd a mimoradné tvrda latka.

°C, Cl, NaH
> BCl3 » Na[BHad]

°C, F2
BFs HBF4
° + H,0
B4C HF C/Ll;
'& + HF
+H,0 + H0 HCI

Boridy <2V B| vzduch ) B,0; &= HBO2 T=H:BO; «—— NazB4O7. 10 H20
spalovani °C 175°C H,S04
l+ oir

S
+ OH (taveni)

T > boritany

B2S3

Schéma 1: Reakce boru a jeho sloucenin.

Analytické vlastnosti:
Reakci s metanolem nebo etanolem za ptitomnosti konc. kyseliny sirové vznika tékavy ester. Tato
latka zbarvuje plamen zelené, a toho se vyuziva v analytické chemii k dikazu kyseliny borité.

3. Nekovy IV. hlavni podskupiny (14. skupina).
Uhlik C — carboneum.
Elektronové konfigurace uhliku je 6C : /2He/ 252 2p?
Allotropni modifikace jsou:

diamant — soustava krychlova, b. t. je 3500°C, nejtvrdsi pfirodni latka (10. stupeii Mohsovy
stupnice tvrdosti, elektricky nevodivy, mérna hmotnost p = 3,51 g/cm3,

grafit (tuha) — soustava Sestereénd, elektricky vodivy, mékky, méméa hmotnost p = 2,25 g/cm?®.
Vzéajemnou pfeménu téchto modifikaci zndzoriiuje nasledujici rovnice:

1800 — 2000 °C

C (diamant) < > C (grafit); AH=1,88 kJ.mol*
2000 — 3000 °C
buckminsterfullereny, zkr. fullereny — modifikace pfipravena uméle odpafovanim grafitu

Vv elektrickém oblouku a v heliové atmosféfe. Pocet atomt v cyklické molekule je rizny — 60, 70,
80, 84, 90, 94 a dalsi. Molekula Ceo pfipomina svym tvarem fotbalovy mic. Fullereny zatim nema;ji
zadné vyuziti. (vice viz dodatek str. 40)



Vyskyt: ve slouceninach, napf. oxid uhelnaty, oxid uhli¢ity, uhli¢itany, organické slouceniny
(zejména ptirodni druhy uhli, ropa a zemni plyn)), déle volny jako diamant a grafit, které se t&zi.
Vyroba: technické druhy uhliku se vyrabi tepelnym rozkladem ustrojnych latek za nepfiistupu
vzduchu tzv. karbonizaci.
uhli dfevné, zivoci$né, aktivni — zpracovanim dieva, cukri, kosti nebo krve,
saze — mikrokrystalickd forma uhliku, ziskava se spalovanim uhlikatych latek (zemni plyn,
acetylen, oleje apod.) za nepfistupu vzduchu,
koks — vznika karbonizaci ¢erného uhli pii teploté asi 1200°C.
Tyto druhy uhliku se vyznacuji velkou dispersitou, mikroporovitosti s velkym adsorbénim
povrchem.
Pouziti: diamant - drahokam (briliant), vyroba brusnych materialti, k osazovani vrtnych hlavic.
Vazi se na karaty (jeden karat odpovida 200 mg).

tuha - vyroba elektrod, tuzek, mazadel a pigmentt, regulator rychlych neutrond
Vv atomovych reaktorech.

technické druhy uhliku - se uplatiiuji pii ¢isténi plynd a roztoka (aktivai a Zivocisné uhli),
pfi barveni kaucukovych smési na ¢erno (saze), pii vyrobé Zeleza jako redukéni ¢inidlo (koks).

prirodni druhy uhli, ropa, zemni plyn - jsou fosilnimi zdroji organickych latek,
zpracovavaji se na plynnd a kapalnd paliva (generatorovy plyn, svitiplyn, zemni plyn, benziny,
motorova nafta, petrolej, mazut,) dale pak na dehet a koks.
Uhlik se vyznacuje mj. redukénimi schopnostmi za zvySené teploty, napf.

2HgO + C —» 2Hg + CO:
4NHO3s + C — CO2 + 4NO2, + 2H20
CuSOs + C — Cu + CO2 + SO2 (Ize dokazat odbarvenim roztoku KMnOs )
Slouceniny uhliku — prehled a pouZziti:
Uhlovodiky - velka skupina sloucenin uhliku s vodikem, v nichz jsou atomy uhliku vazédny mezi
sebou jednoduchymi nebo nédsobnymi vazbami do pifimych, rozvétvenych nebo uzavienych
(cyklickych) tetézch. Tvoti zaklad vSech organickych slouc¢enin. Mezi vyznacné predstavitelé patii
napi. metan, etan, propan, butan, izooktan, ethen, propen, butadien 1,3, acetylen, benzen, naftalen,
steran atd.
Karbidy - jsou binarni uhlikaté slou¢eniny s mén¢ elektronegativnimi prvky. Mezi nejznaméjsi patii
kabid vapenaty CaC> — s vodou poskytuje acetylen HC=CH, karbid hlinity AlsCs — s vodou dava

metan CHa, karbid kiremiku SiC a karbid boru B4C — oba jsou chemicky odolné a velmi tvrdé.
Halogenidy uhlicité
chlorid uhlicity (tetrachlormetan) CCls, bezbarva kapalina, rozpoustédlo tukd, cetnych
organickych latek, hasici prostredek,
trichlormetan (chloroform) CHClIs, je nasladla bezbarva kapalina, ktera se na svétle oxiduje na
fosgen COCI»

Cl_
CHClz + O, —» C=0 + HCI

c”
jinak se pouZziva jako rozpoustédlo, k usmrcovani brouku, diive prostfedek k narkoze.
Dalsi fluoro-chloroderivaty metanu CFClz, CF2Cly, CF3Cl se pouzivaji pod nazvem freony jako
napln¢ do chladnicek. Jejich uplatnéni v tomto sméru vsak klesé, nebot’ pii uniku do ovzdusi snizuji
ozonovou vrstvu, maji za nasledek vznik tzv. ozénovych dér.
Sirné a dusikaté slouceniny uhliku
sulfid uhlicity (sirouhlik) CS; - je bezbarva kapalina, vznikd pfimou syntézou, rozpousti tuky, siru,
bily fosfor, pryskyfice apod.
kyanovodik HCN - je bezbarva kapalina, ve vod¢ tvoii velmi slabou kyselinu, je prudce jedovata.
Soli jsou kyanidy. Dulezité jsou kyanid sodny a draselny a pouzivaji se v chemii zlata (kyanizace).
dikyan (CN): - je bezbarvy, jedovaty plyn, rozpustny ve vodé¢, v alkoholu a v éteru.



kys. kyanata a kyanatany HNCO a NCO™ - stiedn¢ silnd kyselina. Ze soli je zndm kyanatan
amonny NHsNCO, jehoz zahiivanim vznikd mocovina (F. Wohler, 1828)
°C
NHsNCO  —— > CO(NH>):

rhodanovodik a rhodanidy HNCS a NCS™ - HNCS je plyn, s vodou tvoii silnou kyselinu. Jeji soli,
rhodanidy neboli thiokyanatany alkalickych kovli nebo kovu alkalickych zemin, jsou rozpustné ve
vodé, ostatni jsou nerozpustné. Rhodanid amonny a draselny se pouzivaji v analytické chemii
k ditkazu a stanoveni iontl Fe®* (vznik intenzivné erveného roztoku Fe®* komplexu).
Oxidy a kyslikaté kyseliny uhliku, uhlicitany
oxid uhelnaty CO - bezbarvy plyn, malo rozpustny ve vodg¢, silné€ jedovaty (pfednostné se vaze pred
kyslikem pevné na hemoglobin v Cervenych krvinkach, vznika karbonylhemoglobin, a tim blokuje
ptenos kysliku krvi). Vznikd nedokonalym spalovanim uhlikatych sloucenin nebo prohanénim
vzduchu (pfi vyrob¢ generatorového plynu) nebo vodni pary (pii vyrobé vodniho plynu) ptes
rozzhavené uhli (koks). V této formé se pouziva jako tzv. syntézni plyn nejen jako palivo, ale hlavné
k syntéze alkoholti (napf. methanol), kapalnych uhlovodikii apod. Cisty CO Ize laboratorné
ptipravit dehydrataci kys. mravenéi HCCOH nebo kys. stavelové (COOH), konc. kyselinou
sirovou. konc. H2S04

HCOOH » CO + H0

(COOH): » CO + HO + CO;
Vznikajici CO lze prokazat vyloucenim koloidniho stiibra (z€ernani roztoku) pti jeho zavadéni do
amoniakalniho roztoku oxidu stéibrného (Tollensovo ¢inidlo [Ag(NH3)2]OH, zkr. zapis ,,Ag>0*)

CO + 2[Ag(NHs3).]* + 2H,0 ——»2Ag + 4NHs' + COs*
Oxid uhelnaty 1ze pouzit jako reduké¢ni ¢inidlo pfi ziskavani nékterych ¢istych kova (Fe z Fez0s,
Mn z MnOgz, Pd z PdCI, (dtikaz CO v anal. chemii pii vylouceni ¢erného koloidniho palladia).
Reaguje s nékterymi pfechodnym kovy na pfislusné karbonyly, napt. Fe(CO)s, Ni(CO)s, Cr(CO)s
apod. Jejich tepelnym rozkladem vznikaji Cisté kovy.
oxid uhlicity CO2 - je bezbarvy plyn, ve vodé se rozpousti na slabou kyselinu uhli¢itou. Je
nedychatelny, t€Z8i nezZ vzduch, nehotlavy. Ochlazovanim kapalni a tuhne. Tuhy COz, zvany suchy
led, ma linearni molekuly COz uspofadané do krychlové plosné centrované miizky. Mezi
molekulami plisobi velmi slabé van der Waalsovy sily, proto na vzduchu sublimuje pii —78°C a za
normalnich podminek je plynny. PouZivd se k chlazeni. Plynny se pouZivd se na vyrobu
osvézujicich napojul, jako hasici prostiedek a pii vyrobé sody, olovéné béloby, mocoviny, fepného
cukru apod.
kyselina uhlicita H,COs - slaba, dvojsytna kyselina, nestala

H.CO3 —* CO, + H:0
uhlicitany - jsou soli kyseliny uhli¢ité. Normdlni uhlicitany COs?>  jsou ve vodé nerozpustné
s vyjimkou uhli¢itanu amonného a uhli¢itanti alkalickych kovi. Jsou to bilé krystalické latky.Ve
vodném roztoku reaguji siln€ alkalicky
COs> + H0 &= * HCOs + OH"

hydrogenuhlicitany_(kyselé uhlicitany) HCO3™ jsou ve vod¢ dobie rozpustné, ve vodném roztoku
reaguji slabé zasadité

HCO;- + H,0 +=—" H,CO3 + OH
Diilezité jsou:
dekahydrat uhlicitanu sodného (soda) Na,CO3 .10 H20 - vyroba skla, papiru, mydel, zmé&k¢ovani
vody,
uhlicitan draselny (potas) KoCOs - vyroba skla, kyanidu a chromanu draselného,
uhlicitan vapenaty (vapenec) CaCOs - vyroba péalené¢ho vapna, oxidu uhli¢itého, stavebni material.
Cisty uhli¢itan vapenaty vznika sraZenim zroztokii Ca?*soli rozpustnym uhli¢itanem nebo
zavadénim oxidu uhli¢itého do roztoku Ca(OH)>.

Ca®* + CO#° ——> CaCOs]



Ca(OH): + CO, ———» CaCOs|

Obou reakci se vyuziva v analytické chemii. Prvni k ditkazu Ca?" nebo CO3? ionttl, druha k diikazu
CO2, vznika bila srazenina CaCOs.
dolomit CaCOz . MgCOs - ve stavebnictvi,
magnezit MgCOs - vyroba oxidu hote¢natého a zaruvzdorného zbozi (cihly),
uhlicitan Zeleznaty neboli ocelek FeCOs - ruda zeleza, redukci se vyrabi Zelezo,
hydrogenuhlicitan sodny ¢ili jedlda soda NaHCOs - pouziva se jako ptisada praskt do peciva, proti
paleni Zahy, je meziproduktem pii vyrob¢ sody
hydrogenuhlicitan amonny NH4HCOs3 - jako prasek do peciva, nebot’ teplem se rozkladad na NHs,
CO2 a H20 (kynuti tésta). °C

NH;HCO3; — NH:; + H.O + CO2t
Vsechny uhlicitany se tcinkem silnych kyselin uz za normalni teploty rozkladaji za uvolnéni COo,
coz se projevi Suménim a unikanim bublinek (diikaz uhli¢itant).

COs>~ + H0* — H,CO3 ——> H.0 + COf

CO(NH2)2 karbonyly koyy COClI,
kov + Cl,
°C °C, uhlik oxdy kovi
H2CO3 +— COZ < horeni -CO NaOH HCOONa —
+H,0 *04 \ +H*
C H,0 *0, —H,0 + NaOH °C
CaCOs (CO+Hy) *pam— |C HCOOH - H,
°C sira
CCls Cl Na,C,04 <—
Ca(HCO3), cs; < \CH4|
°C, sira

Schema 2: Reakce uhliku a jeho sloucenin.

Analytické vlastnosti:

Uhlikaté slouceniny prevedeme na oxid uhli¢ity CO2 (napt. rozkladem anorganickych sloucenin
nebo oxidaci oxidem médnatym CuO v organickych slou¢eninach). Ten nasledné zavadime do
roztoku hydroxidu véapenatého Ca(OH). (vépenna voda), nebo hydroxidu barnatého Ba(OH).
Vznik bilé srazeniny pfislusného uhli¢itanu je pfimym dikazem oxidu uhli¢it¢tho CO., potazmo
uhliku.

Kiemik Si — silicium.
Elektronova konfigurace je 14Si: /10Ne/ 3s23p?, b. t. = 1420 °C, b. v. = 2300 °C, p = 2,33 g/cm®
Vyskyt: kfemen SiO2 — Vv riznych barevnych modifikacich (viz dale),
krremicitany — jednoduché, napt. Mg2SiO4 (olivin), ZrSiO4 (zirkon) apod.
slozené, napt. KAISi3Og (ortoklas), Al>Si.O7 . 2 H>O apod.
Kiemik je druhym nejrozsifenéjSim prvkem v zemské kiie (asi 28 %).
Vyroba: redukci sloucenin kiemiku
Si0; + 2Mg —— Si + 2MgO
SiCla(l) + 22Zn(s) — Si(s) + 22ZnCl2(g)
SiIHCIz () + H2(g) — Si(s) + 3HCI(g)
Si0, + CaC, — Si + Ca + 2CO

Pii redukci SiO2 uhlikem za pfitomnosti Zelezné rudy vznika slitina kifemiku se zelezem, tzv.
ferosilicium (technicky kiemik). V zavislosti na reakénich podminkdch muze vznikat az karbid
kiemiku SiC.




Vlastnosti: kifemik je tmavoseda, krystalicka latka, krystalizujici podobn¢ jako diamant v soustave
krychlové. Energie vazby Si—Si je 176 kJ. mol™, tj. poloviéni neZ je energie vazby C—C (341,4
kJ. mol ). Proto na rozdil od diamantu je kiemik méné tvrdy (v Mohsové stupnici ma ¢islo 7) a je
kiehky. Kfemik neni ptilis reaktivni. Slucuje se az za vysokych teplot s kyslikem na oxid kiemicity
SiO», s halogeny na halogenidy SiXs, se sirou na sulfid SiS,, dusikem na nitrid SizN4, s uhlikem na
karbid SIiC a svétsinou kovi na silicidy. S kyselinami nereaguje s vyjimkou Kkyseliny
fluorovodikové. Reaguje s roztoky hydroxidi alkalickych kovii na kifemicitany za uvolhovani
vodiku, s vodni parou za vysokych teplot vznika oxid kiemicity SiO».

Si + 20H /ag/ + H,0 —> Si0z* + 2H;
Si + 2HX Oy — Si02 + 2H:

Podobné¢ jako uhlik 1 atomy kifemiku tvofi fetézce, jejich stalost, délka a schopnost fetézeni je
mnohem niz§i nez u uhliku. Atomy kfemiku mezi sebou netvoii nasobné vazby. Naproti tomu
tvorbu fetézcil a jejich vétveni umoziuje vazba Si—O, jejiz energie je 368 kJ. mol™. Tato vazba je
zakladem struktury oxidu kiemicitého a sloZzenych ptirodnich kiamicitand, je pti¢inou jejich vysoké
tvrdosti a vysokého bodu tani.
Pouziti: ptisada do pruzinovych oceli, vyroba silikonli, s pfidavkem boru nebo fosforu jako
polovodi€ pii vyrob€ usmériiovacu.
Slouceniny ki‘emiku — pi‘ehled a pouZiti:
Silany - slouceniny kfemiku s vodikem, napt. SiHs, Si2Hs. jsou obdobou alkant, avSak mnohem
méng stalé, s vodou se rozkladaji na na vodik a hydratovany SiO,. Maji silné redukcéni schopnosti,
redukuji i KMnO4 na MnOg, soli Ag* na kovové Ag, soli Hg?" na Hg.
Silicidy - binarni slouceniny kiemiku s kovy, napf. MgzSi. Slozeni vétSiny silicidi neodpovida
stechiometrickym poméram (Li3Si, CaSiz, BaSis apod.
Halogenidy kifemiku - na rozdil od halogenidt uhliku vodou hydrolyzuji

SiXy + 2H,O —» Si0O, + 4HX

fluorid kiemicity SiF4 - je bezbarvy plyn, vzniké plisobenim fluorovodiku na SiO2 za pfitomnosti.
Vychozi surovinou je fluorid vapenaty CaF2 a konc. H2SOa, ktera uvolnuje fluorovodik HF a
zaroven vaze unikajici vodu
CaF, + konc.H2SOq4 — 2HF + CaSO4
Si0; + 4HF — SiFs + 2H:0
dalsi halogenidy kfemicité - SiBrs a SiCls jsou bezbarvé kapaliny, Sils je krystalicka latka. Vznikaji
pfimou syntézou.
Kyselina hexafluorokremicita H»SiFes - vznika reakci fluorovodiku s fluoridem kiemicitym ve
vodném prostfedi nebo plisobenim fluorovodiku na oxid kiemicity. Tato kyselina je zndma pouze
ve vodném roztoku (HsO" + [SiFs]?) nebo jako krystalicky dihydrat H2SiFs . 2 H20 (b. t. = 19 °C).
SiFs + 2HF + 2H,0 — 2H30" + [SiFe]*
Si0, + 6HF — 2H30" + [SiFg]*
Soli kyseliny hexafluorokfemiCité se nazyvaji hexafluorokfemicitany, maji obecny vzorec
Me'2[SiFs].
Alkylhalogensilany - jsou organické odvozeniny halogenidi kfemicitych, kde jeden nebo vice
halogenil je nahrazeno alkylem nebo arylem. Pouzivaji se pii vyrobé¢ silikonti. Vznikaji reakci
ktemiku s alkyl- nebo arylhalogenidy. S vodou hydrolyzuji na silanoly (obdoba alkoholi)
2R—X + Si — R,SiX> (dialkyldihalogensilan)
R2SiX2 + 2H0 — > R2Si(OH). (dialkylsilandiol)
Silanoly podléhaji polykondenzaci a vznikaji polysiloxany (technicky ozna¢ované jako silikony)



R R

| |
n R2Si(OH), — —+0—Si—O0—Si— + nHO
dialkylsilandiol | |

R R,

polysiloxan (silikon)

Oxid kremicity SiO2 - je znam v mnoha modifikacich, liSicich se tvarem krystald. V ptirod¢ je
nejrozsitendjsi modifikaci kiFemen V drobnokrystalické a zneGisténé formé (pisek). Castymi
odridami kiemene jsou kiistal (bezbarvy), zdhnéda (hnédy), ametyst (fialovy) a citrin
(zluty).Tavenim kiemene (Cistého kiemenného pisku) pii teploté¢ 1723 °C vznikd homogenni
tavenina a jejim ochlazenim amorfni latka zvana kiemenné sklo. Kiemen je opticky aktivni latkou
(objev optické aktivity, D. F. Arago v r.1811 pravé u kiemene) a poskytuje piezoelektricky jev. Na
rozdil od oxidu uhlicitého je velmi tvrdy, v Moshsové stupnici tvrdosti ma ¢islo 7. Tato vlastnost je
dasledkem pevnych vazeb Si—O v oxidu kfemicitém a polymerni prostorové struktury. Kazdy
atom kfemiku je vdzdn na dal$i ¢tyfi atomy kysliku a vzniklé tetraedry (Ctyfstény) jsou spojeny
svymi vrcholy mezi sebou.

Chemicky je SiO2 malo reaktivni. S hydroxidy a uhli¢itany alkalickych kovu pfi taveni poskytuje
kfemicitany (sodno-draselné sklo), s kyselinami nereaguje. Vyjimkou je kyselina fluorovodikova,
¢ehoz se vyuziva pfi leptani skla.

Kyseliny kremicité - vznikaji plisobenim silnych kyselin na kiemicitany. Kyseliny kfemicité se
definuji jako hydraty oxidu kfemicitého SiO2 — H2SiOs jako SiOz . H20, HsSiO4 jako SiOz . 2 H20.
Ve vodném roztoku vznikaji jako polymerni koloidni roztoky, tzv. sdly, jejichZ zahtivanim vznikaji
rosolovité gely, pfipadné amorfni a tvrdy silikagel s vybornymi adsorbénimi vlastnostmi. Pouziva
se proto po vysuseni pii 200 az 300 °C k vysouSeni plynl.. VySe uvedené jednoduché kyseliny
kfemicité vznikaji okyselenim vodnych roztokii kiemicitanti alkalickych kovi nebo hydrolyzou
halogenidd kifemicitych. Jsou to slabé kyseliny.

Kremicitany - jsou soli kiemi¢itych kyselin (jednodussich s anionty SiOs? &i SiO4* i slozit&jsich,
polykiemigitych s anionty Si,Os*, Si»07%, Sis0s*, SisO¢® a Sis015'%). Ve vodé jsou nerozpustné
s vyjimkou jednodussich kfemicitant alkalickych kovi. Zakladem vsech téchto vice nebo méné
sloZitych struktur je Ctyfstén SiOa, ktery je ptes dalsi atom kysliku spojen s dal§imi Ctyfstény a
vytvari tak velmi rozlicné a prostorové mnohotvarné utvary. Proto se kfemicitany déli podle
zpusobl spojovani Ctyistént SiOs tj, podle struktury fetézce a ne podle sloZeni aniontu. Tak
rozliSujeme kiemicitany se strukturou ostrtivkovitou, fetézovou, vrstevnatou a trojrozmérnou. Mezi
azbesty - kiemicCitany s vlaknitou strukturou, pouzivané k vyrobé tepelné¢ izolacnich
a ohnivzdornych materiald,

slidy, jily, serpentity a mastek — kfemicCitany s vrstevnatou strukturou, maji Siroké vyuziti
v keramickém prumyslu, pii vyrob¢ teplotn€ izola¢nich materiald. Patii zde napt. kaolinit Al>Si,O7 .
2 H>0, mastek Mgs(OH)2 (Sis010), muskovit KAI2(OH)2(SiAlO10),

zivce, zeolity a ultramariny — jsou hlinitokiemicitany s trojrozmérnou strukturou. Mezi zZivce patii
napf. ortoklas KAISi3Os, albit NaAlSizOs. Zeolity na rozdil od Zivca obsahuji v krystalové struktute
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kationty nebo jiné molekuly, napt. vodu, které jsou vazané van der Waalsovymi silami. Pouzivaji se
jako iontoménice pi1 zmékcovani vody. Syntetické zeolity se nazyvaji molekulova sita. Uplatiuji se
pii suSeni a k selektivni adsorbci, k oddélovani smési kapalin nebo plynt apod. Ultramariny jsou
podobné zeolitim, neobsahuji vazanou vodu a byvaji ¢asto vyrazné zbarvené (modie nebo zeleng).
Pouziva se jako malifska barva.
Kfemicitany jsou surovinami sklaiského pramyslu, pouzivaji se pii vyrobé cementu
a Vv keramickém primyslu. V posledni dobé chemie kifemicitanu vyznamné ovliviluje rozvoj
elektroniky (optoelektronika)
Skla - jsou amorfni tuhé taveniny oxidu kfemicitého, oxidu alkalického kovu a oxidu kovu
alkalickych zemin, pfipadn¢ jinych oxidt (hlinitého, boritého, fosforecného apod.), které maji vliv
na optické vlastnosti, zbarveni, atd.). Bézné sklo (jednoduSe se jednd o jednoduché kiemicitany
sodno-vapenaté) obsahuje pouze vySe uvedené slozky a pfipravuje se tavenim sody, vapence
a sklarského pisku (pridava se skelny stiep)

Na,CO3; + CaCOs + 6Si0p — Na,0.Ca0.6Si02; + 2CO2
Vodni sklo - koncentrovany roztok rozpustnych kiemicitanti sodného a draselného. Pouziva se
K impregnaci papiru a dieva, jako lepidlo na sklenéné a porcelanové piedméty a k vyrové glazur
a emaild.
Karbid kremicity SiC - se ziskava redukci oxidu kfemiéitého uhlikem v elektrické peci. Je
kyselinovzdorny a mimotadné tvrdy (tvrdsi nez korund), pod ndzvem karborundum je znam jako
brusny material. Je polovodi¢ odolavajici vysokym teplotam.

LiAlH,
SiF4 SiCly » SiH4

ignard .¢in.

°C red. Zn, Na 1,

alkylhalogensilany

HF HF C+Cl{ H:0 H*
v red. H,, Mg, Al RX
H.SiFs < == SiO; < > Sl —torky—g > MQ2Si

hoteni

Fe,0s, tavenina C, el. pec
NaOH °C °C,H Ikal. OH +NaOH_/7-H; nad 2200 °C
\ 4
NazSiFs ferosilicium Na2SiO3 SiC

Schema 3: Reakce krremiku a jeho sloucenin.

Analytické vlastnosti:

Ve vodé¢ rozpustné kiemicitany tvoii bezbarvé roztoky. Pfidanim silné;jsi kyseliny (chlorovodikove,
sirové) se vylucuje z roztoku rosolovita kyselina kiemicita HaSiOs. V koncentrovanéjsich roztocich
meéni na polykfemicité kyseliny, které tvoii kiemicity gel.

4. Nekovy V. hlavni podskupiny (15. skupina).

Dusik N — nitrogenium.

Elektronové konfigurace je 7N : /2He/ 282 2p®, b.t. =-210°C, b.v. =-195,8 °C

Vyskyt: volny dusik tvoii asi 78,9 obj. % vzduchu, vdzany je v oxidech dusiku, v dusi¢nanech
(napt. NaNOs3), amoniaku a dusikatych organickych slouc¢enindch (zejména bilkoviny).

Vyroba: ziskava se frakéni destilaci kapalného vzduchu, zbavené¢ho predem prachu, oxidu
uhlic¢itého a vlhkosti. Vedle dusiku vznika jesté kyslik a helium.

Priprava: laboratorn¢ lze dusik ptipravit n¢kolika zplisoby, napft. tepelnym rozkladem dusitanu
amonného nebo dichromanu amonného
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NHsNO; — > N2 + 2H0
(NH4).Cr,07 ——» N2 + Cr0s + 4H0

Pouziti: vyroba amoniaku, kyseliny dusi¢né, kyanamidu vapenatého (CaCN3z), jako chladici
a mrazici prostiedek, k vytvareni inertni atmosféry, k nitraci kovl, plnéni Zarovek apod.

Vlastnosti dusiku: molekula je tvoiena dvéma atomy dusiku, které jsou vazany mezi sebou trojnou
vazbou (N = N). Vazba je tvofena elektrony 2p orbitalli obou atomt. Vysoka energie této vazby
(946 kJ.mol™) zptisobuje velkou pevnost a stabilitu molekuly dusiku, a malou reaktivitu dusiku.
Volny dusik reaguje zpravidla az za vyssi teploty, resp. za pritomnosti katalyzatori. Vyjimku tvoii
kovy Li, Mg a Ca, které reaguji s dusikem uZ pfi normalnich teplotach za vzniku nitridd. Stpeni
trojné vazby probihd elektrickym vybojem. Vznikly atomarni dusik je velmi reaktivni.

Slouceniny dusiku.

Amoniak NHs - bezbarvy plyn charakteristického Stiplavého zapachu, snadno zkapalnitelny.
Pomérn¢ vysoky bod varu (-33,4 °C) je dan schopnosti amoniaku vytvafet mezi molekulami
vodikové mustky. Tvorba téchto mustki s molekulami vody podminuje rovnéz snadnou a velmi
dobrou rozpustnost amoniaku ve vodé uz za normalni teploty (pfi 20 °C asi 700 dm® amoniaku
v 1 dm?3 vody).

Molekula amoniaku ma tvar trojboké pyramidy s atomem dusiku ve vrcholu (dusik je v hybridnim
stavu sp® s volnym elektronovym parem, ktery zpisobuje zmenseni idedlniho stfedového vazebného
uhlu v pravidelném &tyfsténu). Vazebny tuhel HNH je proto 107,3 °.

Amoniak se vyrabi Haber-Boschovou syntézou

N2(g + 3H2(3) — 2NHz(g); H°05 = -92,4 kJ.mol*
Jiny technicky vyznamny zptsob ziskdvani amoniaku je v jeho izolaci z tzv. ¢pavkovych vod, které
jsou odpadnim produktem pii zpracovani uhli v plyndrnach a koksovnach. Podstatnd ¢ast amoniaku
se z téchto vod vypudi varem (volny amoniak a amoniak vazany v solich slabych kyselin). Amoniak
se ze soli silnych kyselin uvolni varem s vdpennym mlékem.
Pro laboratorni zpisob ptipravy je nejvyhodnéjsi tepelny rozklad ¢pavku (25 %-ni vodny roztok
amoniaku) °C

NH:OH —> NH:; + 2H0

nebo reakci amonnych soli s hydroxidy alkalickych kovi, napf.

NHsCl + NaOH — NH3z; + NaCl + H0

Amoniak ma rozsahlé pouziti. Slouzi k vyrobé kyseliny dusi¢né, primyslovych dusikatych hnojiv,
pfi vyrobé uhli¢itanu sodného (Solvayova metoda), jako napli do chladicich zafizeni a na vyrobu
¢pavku. Pro vysoky obsah dusiku (82 %) se pouZziva kapalny amoniak jako hnojivo.

Slouceniny dusiku— prehled a pouziti:
Amonné soli - jsou tuhé krystalické latky, obsahujici amonny kation a anion kyseliny. Ve vodé¢ jsou
dobfe rozpustné a Uplné¢ disociované; malo rozpustné jsou nckteré komplexni soli, napf.
hexachloroplati¢itan a hexanitroplati¢itan amonny. Mezi vyznamné&;jsi soli patfi:

Chlorid amonny ¢ili salmiak NH4Cl - se pouziva pii letovani k odmastovani povrchu kovu, jako
elektrolyt v Leclancheovych a suchych galvanickych ¢lancich. Teplem se rozklada na amoniak
a chlorovodik. Podléha sublimaci.

Siran amonny (NH4)2SO4 - se pouziva jako dusikaté prumyslové hnojivo. zahfivanim se uvoliuje
amoniak.

Dusicnan amonny NHsNO3z - pouziva se dale na vyrobu bezpec¢nostnich vybusnin (hlinikovy
amonal) a primyslového hnojiva ledku vapenato-amonného.
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Sulfidy amonné NH4HS a (NHa4)2S - ve vod¢ tvori bezbarvé roztoky, které se na vzduchu oxiduji na
tzv. zluty sulfid amonny, obsahujici polysulfidy (NHs)Sx, kde x je 2 az 7. Roztoky sulfida se
pouzivaji jako ¢inidlo v kvalitativni analyze. (NHa)2S vznika pfimou syntézou pfi teploté asi -18°C.
(NH4)2CO3 (uhli¢itan amonny) - je nestaly, na vzduchu odstépuje amoniak a méni se na NH4HCO:s.

Hydrogenuhlicitan amonny NH4HCO3 se pti vyssi teploté rozklada uplné na amoniak, vodu a oxid
uhli¢ity. Pouziva se mj. jako slozka prasku do peciva.

Molybdenan amonny (NH)2M00s - je soucasti tzv. molybdenové soluce, ktera je cCinidlem
na dikaz fosforecnanti (vznika zluty fosfomolybdenan amonny).

Thiokyanatan amonny NH4CNS - je ¢inidlem na dikaz kationtd Fe3*, pouziva se pfi vyrobé
traskavin, ve fotografii a v odmérné analyze.

Amidy, imidy a nitridy - jsou derivaty amoniaku, v némz je vodik nahrazen nejcastéji atomy kovu
nebo jinymi prvky s nizkou elektronegativitou.

Amidy Me'NH, — se odvozuji nahradou jednoho atomu vodiku, vznikaji reakci zahiatych
alkalickych kovl s plynnym amoniakem nebo rozpusténim kovil v kapalném amoniaku. Amid
sodny a draselny - NaNH> a KNH> - piisobi jako redukéni ¢inidla, amid stiibrny AgNH? je vybusny.

Imidy Me'2NH - se odvozuji nahradou dvou atomti vodiku, jsou zndmé jen u malého mnoZstvi
kov.

Nitridy Me'sN - se odvozuji nahradou tif atom@ vodiku. Tvofi velkou skupinu sloudenin, z nichZ
mnohé jsou bezbarvé krystalické latky, maji vysoké body tani a pfi reakci s vodou uvoliuji
amoniak. Jsou to napf. LisN, MgsN2, CasN2, BN, AIN. Jiné, jako FesN, MnsN, W2N, MozN
a mnoho dalSich, se vyznacuji mimotadné vysokymi body tani, neobvyklou tvrdosti, kovovou
vodivosti a znaénou chemickou odolnosti. Casto maji nevalenéni sloZeni.

Hydrazin NH,—NH: - je bezbarva kapalina, rozpustna ve vod¢, pouziva se jako redukéni ¢inidlo
a jako raketové palivo.

Azoimid HNs - jinak také azidovodik, kyselina azidovodikova, je bezbarva kapalina, jedovata,
explozivni. Ma slabé kysely charakter, jeji soli jsou azidy. Né&které, napi. AgNs, Pb(N3)2, Hg(Ns)2
jsou vybusné a pouzivaji se do rozbusek.

Hydroxylamin NH2OH - je bezbarva krystalicka latka, ve vodé dobfe rozpustna. Ma redukéni
I oxida¢ni ucinky. Je slabou zasadou a ve formé svych soli se uplatiiuje v organickych syntézach.
Oxidy dusiku

Oxid dusny N20O - zvany rajsky plyn, je plyn nasladlé chuti, pouziva se v Iékarstvi k narkdzam.
Vznika rozkladem dusi¢nanu amonného pfi teplotach 170 az 200°C

NHsNO3 — NO + 2H20

Oxid dusnaty (NO) — bezbarvy plyn, na vzduchu je nestaly a snadno se oxiduje vzdusnym kyslikem
na hnédy oxid dusicity. Oxid dusnaty vznika piimou syntézou v elektrickém vyboji (asi 5000°C).
V ptirodé€ vznikd v malém mnoZstvi pti bourkéach.

N2(@) + O2(g) ———» 2NO(g) ; AH®298 = 176,1 kJ

Primyslové se ziskava katalytickou oxidaci amoniaku pfi teploté 500°C

4NH; + 50 ﬂ’ 4NO + 6H0
Laboratorné vznikd snadno reakci zfted. HNO3 s médi nebo rtuti; kyselin dusi¢na se redukuje na
oxid dusnaty
8HNOs + 3Cu ——— 3Cu(NO3). + 4HO + 2NO
Oxid dusnaty je dilezitym meziproduktem pii vyrobé kyseliny dusicné. Vystupuje jako ligand

(nitrososkupina) v rozlicnych komplexnich sloué¢eninach kovu.

Oxid dusity N2Os3 ¢ili NO—NO3 - se ptipravuje ochlazenim (pod —100°C) ekvimolarni smési NO
a NO2. Nema zadné praktické pouziti. Existuje pouze v tuhém nebo kapalném stavu pfi teploté nizsi
nez —25°C. Nad touto teplotou se rozklada na oxid dusnaty a dusicity. Oxid dusity reaguje s vodou
na kyselinu dusitou

NO(g) + NO2(g) + H0O( <——= 2HNO:2(g)
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Oxid dusicity NOz, N204 - vznikd samovolnou oxidaci oxidu dusnatého (vyuziva se primyslove pii
vyrob¢ kyseliny dusi¢né)
2NO(g) + O2() — 2NO: ; AH®208 =-113,4 kJ
Laboratorné se da pfipravit termickym rozkladem dusi¢nanii tézkych kovi, nejcastéji dusi¢nanu
olovnatého Pb(NO3)2, nebo redukci konc. HNO3z médi
°C
Pb(NO3), —> PbO + 02 + 2NO»

4 HNO3z (konc) + Cu ——» Cu(NOs3), + 2HO + 2NO:
Oxid dusicity je cervenohnédy plyn drazdivého zapachu. Ochlazenim se pii 21°C (b. v.) méni na
zlutohnédou kapalinu a pii —11°C na svétle zlutou tuhou latku slozenou z molekul N2Oa.
V kapalném a plynném skupenstvi se ustavuje rovnovaha mezi monomérni a dimérni formou oxidu
dusicitého

(bezbarvy) NoOs *——= 2NO; (hnédogerveny) ; AH®298 = 57,3 kJ
Dimeraci paramagnetického monoméru NO2, tedy samovolny vznik hnédocerveného N20Og,
umoziuje neparovy elektron atomu dusiku v monoméru.

S v g > O\N—N<O
d N N
@) ) @) @)
S vodou reaguje a dava smés kyseliny dusité a dusi¢né, s hydroxidy smés dusitanti a dusi¢nanii
2NO2; + H:.O0O — HNO2 + HNOs
2NO2; + OH" — NO2 + NOs3”
Oxid dusicity N20s - je bezbarva tuha latka, nestala. Rozklada se snadno na NO:2 a kyslik. D4 se
ziskat dehydrataci kyseliny dusi¢né oxidem fosfore¢nym. S vodou se slucuje zpét na kyselinu
dusi¢nou. Vétsi prakticky vyznam nema.
Kyslikaté kyseliny (oxokyseliny) dusiku
jsou tf1, vyznamné jsou kyselina dusita a dusicna.
Kyselina didusna HoN20: - je slaba dvojsytna kyselina. Tvofii bilé krystaly. Je nestala, rozpustna ve
vod¢. VEtsi vyznam nema.
Kyselina dusita HNO2 - je zndma pouze v roztoku, je slaba (pK = 3,35). Proto, Ze je nestala,
pfipravuje se nej€astéji pfimo v reakci, napt. pfi diazotaci rozkladem dusitanu sodného kyselinou
chlorovodikovou

NaNO: + HCI — HNO:2 + NaCl

Snadno se rozklada podle rovnice /disproporcionace/
HNO, —> HNOz + 2NO + H2:0
Je redukénim cCinidlem — odbarvuje napf. roztok KMnO4 nebo bromu, reaguje také jako oxidacni
¢inidlo s roztoky Fe?*, Sn** a I". Oxido-redukénich schopnosti kyseliny dusité se vyuziva
Vv organické syntéze.
Kyselina dusicna HNOgz - je silnd, tékava kyselina, ma silné oxida¢ni schopnosti. Pfipravuje se
zahfivanim dusi¢nanu sodného s konc. kyselinou sirovou a kondenzaci vznikajicich par (dfive se
tak ziskavala jako tzv. dymava kyselin dusi¢na)
2NaNOz + konc. H2SO4 — 2HNOs + NaxSO4

Dnes se prumysloveé vyrabi oxidaci amoniaku nadbytkem vzdusného kysliku za pfitomnosti Pt-Rh
katalyzatoru, za zvySeného tlaku a pfti teploté asi 900°C. Proces ma tfi zékladni faze:

1. 4NHs + 50, —> 4NO + 6H20 AH = -247 kJ.mol*!
2. 2NO + 02 ——» 2NO2 AH = -55 kJ.mol*!
2NO; ———» N204 (dimerace )

3. 3N2Os + 2HO ——» 4 HNOz + 2NO
Vznikla zredend kyselina s obsahem 55 — 65 % HNOs se koncentruje destilaci az na 68,5%-ni. Pii
této koncentraci tvofi S vodou azeotropni smés. Unikajici oxid dusnaty se vraci do vyroby.
Koncentrovana, tj. t¢émét 100%ni HNOs se dé ziskat:
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a) reakci kapalného oxidu dusicitého s vodou a kyslikem
2N204 + H20 + O ——» 4 HNOg, kde zdrojem vody je 60 % HNO3 a
b) destilaci 80%ni HNO3, vzniklé absorbci N2Os v 69%ni kyseliné dusi¢né.

Reakce kyseliny dusiéné s kovy:

kov koncentrace Kyseliny produkt
Pb,Cu, Hg, Ag velka dusi¢nan + NO2
Pb,Cu, Hg, Ag stiedni dusi¢nan + NO
Mg, Zn, Fe, Mg mala dusi¢nan + N2O nebo az NHs*
Fe, Al, Cr, Ni velka pasivace

Pti reakcich nekovii s horkou konc. kyselinou dusi¢nou vznikaji oxidy nekovl v nejvysSSim
oxida¢nim stupni. Napf. sira poskytuje oxid sirovy SOs, uhlik se oxiduje na oxid uhli¢ity COz,
fosfor na oxid fosfore¢ny P2Os, j6d na oxid jodicity 120s.
Pouziti kyseliny dusi¢né je velmi rozsahlé — vyroba anorganickych i organickych nitratti (hnojiva,
vybusniny - ,,nitroglycerin, ,nitrocelul6za‘), aromatickych nitroderivati (meziprodukty pti vyrobé
barviv) a pii rozpousténi kovi. Je silnym oxida¢nim ¢inidlem. Smés konc. HNO3z a HCI v poméru
1: 3 se pod nazvem [ucavka krdlovska pouziva k rozpousténi zlata a platiny (vznika Kys.
tetrachlorozlatita H[AuClas], pfip. hexachloroplati¢ita Ho[PtClg]. Smés konc. HNOs a H2SO4 se pod
nazvem nitracni smés pouziva ktzv. nitraci (nahrazovani vodikovych atomil v organickych
slou¢eninach skupinou —NO). U¢innym nitra¢nim &inidlem je zde nitrilovy kation NO2*, ktery
vznikd reakci kyseliny sirové a dusi¢né (kyselina dusi¢né reaguje v prostiedi kyseliny sirové jako
zasada)
2HSOs + HNO3 — NO;* + 2HSOs + Hz0'
Tento ion puisobi jako elektrofilni ¢inidlo pfi nitraci na aromatickych systémech.
Zahtivanim konc. HNO3 dochdazi k radikdlovému Stépeni
HO—NO; — HO+ + <NO2
(HNO3)
Vznikly radikéal *NO2 zpiisobuje radikalovy pribéh substituce (nitrace) na alifatickych systémech.
Soli oxokyselin dusiku.
Dusitany NO2~ - jsou dobie rozpustné ve vodé¢, s vyjimkou zlutého dusitanu stiibrného AgNO2. Na
vzduchu jsou stalé, ve vodnych roztocich hydrolyzuyi
3NaNO, + H:O0O — > 2NaOH + 2NO + NaNOs
Ptipravuji se nejcastéji termickym rozkladem dusi¢nant alkalickych kovi nebo jejich redukci napf.
olovem

2 NaNO3 — 2NaNO2 + 02 (%)
KNOs + Pb ——> KNO2 + PbO

S 4

pii vyrobé barviv ( pro diazotaci) a jako inhibitor koroze.

Dusicnany NOs™ - jsou bilé krystalické latky, ve vodé dobfe rozpustné. Teplem se rozkladaji na:

dusitany a kyslik — pokud se jedné o dusi¢nany lehkych kovii (viz rovnice*)

oxid kovu, oxid dusicity NO; a kyslik — pokud se jedna o dusi¢nany t€Zkych kovii, napf.
2Pb(NO3)y ———» 2PbO + 4NO2 + O

Mezi vyznamnéjsi dusi¢nany patii: NaNOz, KNOs, Ca(NOs)2, AgQNO3, Hg(NO3)2, Pb(NO3)>.

Vsechny dusi¢nany lze pfipravit béZnymi metodami pro piipravu soli.
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CaCN: NH4"soli

NH4NO2 +H20 NO3~
°C Hy
CaC nitridy °C, NaOH konc.
/kw/' \Hz\‘ OH- | | H2SO:
+H,

O
0, H,0 smés °C, - NO
N2 Habertiv proces MNHslremr—> HNO; » HNOs
°C l‘l'Oz 500°
5 AN
NO CcQ Me™ ,°C
NaOH, H20\\ - H20
CO(NH2)2 °C [Me(NHa),]™ NaNH,
NH4OH NH,—NH>
Schéma 4: Reakce dusiku a amoniaku
HCl °C NOs3~
N-O HNO,; «<—— NO, «—— Iehkého kovu
-02 tézkého ko
°C onc. R —NO»
NHsNO3 °C N2Og4 °C kov
02
+HNO3 chlazl °C
+02 v 102 + H,0, °C, -NO :
NH: — > NO ——> NO2 > |HNOsfF—" glycerinu
+ Cl2 nad 150°C PoOs = ™ (e 5
% celulc% dusi¢nany
NOCI N20s celulozy |

Schéma 5: Reakce kyseliny dusicné a dusicnanii.

Analytické vlastnosti:
Amoniak - reakci s Nesslerovym ¢inidlem vznika rezavé hnédy roztok nebo srazenina,

- ve vodé vznika zésadity roztok hydroxidu amonného (ditkaz acidobazickymi indikatory).
Dusi¢nany NOs™ - smés vzorku s konc. FeSO4 se opatrné podvrstvi konc. H2SOs, na rozhrani
kapalin vznikne hnédy prouzek.

V organickych slouceninach se dusik spolu se sirou a halogeny dokazuje po mineralizaci organickeé
latky sodikem (tzv. Lassaignova zkousSka). Produkty mineralizace jsou NaCN, piip. Na2S a NaxX.

Fosfor P — phosphorum.

Elektronova konfigurace je 1sP : /10Ne/ 3s23p3, b. v. a b. t. — viz déle

Vyskyt : ve slou¢eninach jako fluoroapatit — 3 Cas(POs)2.CaF2, hydroxyapatit 3 Caz(POa4)2.Ca(OH):
a fosforit Casz(POs)2, jako biogenni prvek je obsazen v kostech, je soucasti ATP apod.

Vyroba: z fosforitu ziskanim oxidu fosfore¢ného a déle jeho redukci uhlikem vznika bily fosfor.
Ten se po vycCiSténi nejcastéji zpracovava zpét na oxid fosforecny a dale na kyselinu fosforecnou,
ptip. fosfore¢nany.

1400 °C
2 Caz(PO4)2 + 6Si0p — 6CaSiOs + P4O1o
P4Op + 10C —— 10CO + Pa(g)  /bily fosfor/
Pouziti: vyroba kyseliny fosforecné a fosforecnanti, vyroba zapalek (fosfor cerveny), do slitin
s médi, vyroba ptipravku k traveni mysi a hmyzu, organickych sloucenin fosforu apod.
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Vlastnosti: Alotropické modifikace fosforu jsou: fosfor bily, Cerveny a ¢erny. Stalost jednotlivych
modifikaci je dusledkem vazebnych pomérii v molekule fosforu. Za obycejné teploty je fosfor
Cerveny stalejsSi nez fosfor bily. Obé modifikace tvofi Ctyratomové molekuly P4 ve tvaru
pravidelného Ctyfsténu. Rozdilné vazebné poméry v molekule i mezi molekulami se projevuji
rozdilnymi vlastnostmi jednotlivych modifikaci. Bily fosfor je mnohem reaktivnéj$i nez Cerveny,
svetelkuje (v duasledku neustdlého pozvolného a nepatrného odpafovani — sublimace, uz pii
normalni teploté se bily fosfor oxiduje na oxid fosfore¢ny a soucasné vydava zéreni). Jev se
oznacuje nazvem fosforescence, vyuziva se ke kvalitativnimu dikazu bilého fosforu.

asi 250°C, kat. vysoka tlak a teplota
P4 - » P4 > Pn
fosfor ¢erveny kondensace par fosfor bily fosfor Gerny
bily fosfor » (Cerveny fosfor, AH°298 = -70,28 kJ.mol*

Zahtivanim plynného fosforu nad 800°C dochazi ke Stépeni molekul P4 na P>

Ctyfatomova molekula Ps (Q) » dvouatomova molekula P2 (g)

Nekteré vlastnosti jednotlivych modifikaci jsou uvedeny v nasledujicim piehledu:

duleZité vlastnosti fosfor bily fosfor Cerveny fosfor éerny
bod varu (°C) 280,5 ( bez vzduchu) sublimuje pii 400°C ~ -=----mm---
bod tani (°C) 442 585az600 @ —emmemeeee-
hustota (v g/cm?) 1, 828 2,0az2,4 2,69
barva zlutobila, fialovécerveny tmavosedy
voskovita kovovy lesk
bod vznetu (°C) asi 33 asi2ze0 e
samovolné vzniceni
rozpustnost CSz, benzen, nerozpustny ~ -mmemmmmee-
jina org . rozp.
jiné vilastnosti velmi jedovaty neni jedovaty vede teplo a elektiinu,
/smrt. davka je 0,15g/ krystalicky
skladovani pod vodou voln¢ s

Slouceniny fosforu — piehled a pouZiti:
Oxidacni ¢islo fosforu ve slouceninach: v bezkyslikatych III-, v kyslikatych nejcasté;i 111, V.

Fosfan (fosfin) PHz a difosfan P2Hs - jedovaty plyn a bezbarva kapalina, jsou chemickymi
obdobami NHz a N2H4. Obé latky jsou ve vodé nerozpustné, maji redukéni u€inky a slabsi zasadité
vlastnosti nez jejich dusikaté obdoby.

PH: + 20, —» H3POq4

PH: + 4Cl,— PCls + 3HCI

PH: + HX — [PH4]X (fosfoniova siil, obdoba amoniové soli)
[PHgX + H,O — PHs; + H30" + X

Fosfidy - jsou slouceniny fosforu s malo elektronegativnimi prvky (hlavné kovy), odvozené od
fosfinu nahradou vodikovych atomt (obdoba nitridl). Nékteré se vodou rozkladaji za vzniku
fosfinu, napt. CasP2. AlP.

Halogenidy fosforu - jsou typu PXs a PXs. Nejznaméjsi jsou chloridy a bromidy. Ptipravuji se
pfimym  sluovanim. Vodou hydrolyzuji na kyselinu trihydrogenfosforitou  nebo
trithydrogenfosfore¢nou:
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PXs + 3H,O —— H3PO3 + 3HX

+ H20 +3 H20
PXs ——=m—» POX3 —=m— H3PO,

Chlorid fosfority PCls a chlorid fosfore¢ny PCls se pouzivaji k nahradé OH skupin v organickych
sloucenindch chlorem (napft. vznik chlorderivati uhlovodikti nebo chloridii organickych kyselin).

PClz + 3R—OH — > H3POs; + 3 R—CI (alkylchlorid)
PCls + R—OH ——» POClz + R—Cl + HCI
PCls + R—COOH ——» R—COClI + POCl3 + HCI

karbonova kyselina chlorid karb. kys.

Oxidy fosforu - oxid fosfority P4Os a oxid fosfore¢ny PsO10. Oba vznikaji pfimou syntézou, jsou
anhydridy pfislusnych kyselin, reaguji s vodou za vznikt ptislusnych oxokyselin.

PsOs + 6H,O 7asmdena > 4 H3POs zawpra® 3 HsPOs + PHs
P,O1p + 2H,O —» 4 HPO3 ——» 2 H4P2O7 ——» 4 H3POq
+ 2 H,0O + 2 H,O

Oxid fosfority P4Oe je bila, krystalicka latka, je jedovaty.

Oxid fosforecny PiO10 vznikd spalovanim bilého fosforu, pouzivd se jako silny suSici
a dehydrata¢ni prostiedek (odnima vodu i kyselin€ dusi¢né nebo sirové a vznikaji piislusné
anhydridy téchto kyselin) a na vyrobu kyseliny fosfore¢né.

vevrs

Prehled oxokyselin
oxidacni cislo vzorec nazey starsi ndzev jiné
I H3PO: fosforna jednosytna, pK =1,1
i H3PO3 trihydrogen- ortofosforita dvojsytna
fosforita
i H4P20s difosforita pyrofosforita
v H4P20¢ difosforicita
VvV H3PO4 trinydrogen- ortofosforecna trojsytna,
fosforecna sttedn¢ silna
\/ H4P207 tetrahydrogen- pyrofosforecna
difosforecna
\/ (HPO3)n polytrioxo- (poly)metafosforecna
fosfore¢na
(hydrogenfosforecnd)

Struktura jednotlivych iontl kyselin ... viz niZe
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Struktura nékterych oxokyselin a jejich aniontii:

H3PO4 H3PO3 H3PO2 H4P>07
o) o) o) o)
j [ j j
Ho” \NoH o~ \ > H Ho” \"™H HO” \"OH
OH OH H o)
HO H
~
I
o)
PO HPOs> HoPOZ! P,07*
0] @] 0] O
R R ol o
O—P—0O O—P— O O—P—H O—P—-0O
| | | |
O H H @)
|
©_ 1|>| o
0]

Kyselina trihydrogenfosforitda H3sPOs - je dvojsytna kyselina (pKi1= 1,3 ; pK2 = 6,7), je krystalicka,
bezbarva, hygroskopickd latka, ve vodé dobfe rozpustnd. Ziskava se hydrolyzou chloridu
fosforittho PClz. Zahifivanim bez pfitomnosti vody se rozkladda na fosfin a kyselinu
trihydrogenfosforecnou, za ptitomnosti vody vznik4 misto fosfinu vodik.
4 HsPO3 ——» PHz + 3H3PO; /disproporcionace/
HsPOs + H20 — H; + H3POs
Tvoti dvé fady soli - dihydrogenfosforitany (Me'H.POs) a hydrogenfosforitany (Me''HPO3). Ve
vodé rozpustné jsou pouze fosforitany alkalickych kovii.
Kyselina trihydrogenfosforecna HsPOs4 — je trojsytnd, stiedné silnd kyselina (pKi = 2,12;
pK2 = 7,21; pKs = 12,3), malo reaktivni za normalni teploty. Prodava se jako 85 — 90% sirupovity
vodny roztok. Vyrabi se:
- reakcei oxidu fosforecného s horkou vodou (termicky zptisob), vznikla kyselina mé konc. asi 75%.
P40 + 6H,O —— 4 H3POy
- oxidaci fosforu koncentrovanou kyselinou dusi¢nou
Ps + 10HNOs; + HO —> 4H3POs + 5NO + 5NO2
- zahfivanim fosforeCnanu vapenatého nebo apatitu s kyselinou sirovou (extrakéni zpusob).
Kyselina je 45 — 55 %ni.
Cas(POs)2 + 3HxSO; — 2H3POs + 3CaSO0q
Kyselina trihydrogenfosfore¢na ma Siroké pouziti, zejména pro vyrobu fosforecnant (zmekcovani
vody), zubnich past, krmnych smési, v potravindiském, farmaceutickém a textilnim pramyslu
(termicky zpusob), dale pii zpracovani ropy, vyrobé pramyslovych hnojiv apod. (extrakéni

zpusob).
Fosforecnany - jsou soli odvozené od kyseliny trihydrogenfosfore¢né. V dusledku disociace ve
vodé tvofi tii fady soli: normdlni — PO.*, hydrogenfosfore¢nany — HPO.*

a dihydrogenfosfore¢nany — H2PO4". Disociaci kys. fosfore¢né znazoriuji nize uvedené rovnice
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HsPOs + HO ——> HPOZ + Hs0* Kiys. = 7,6 .10°3
H.,POs + H,O —> HPOZ + HzO* Kiys. = 6,2 .10°8
HPO~ + H, 0 ——> PO + H;0* Kiys. = 5,0 .10
Normalni fosfore¢nany, s vyjimkou fosforecnanu amonného a fosfore¢nant alkalickych kovt (bez
LisPO4) jsou ve vodé nerozpustné. HydrogenfosforeCnany jsou vétSinou nerozpustné nebo malo
rozpustné. pH vzniklych roztokl je podminéno hydrolyzou iontt:
PO + H,O0 —> HPOs# + OH (roztok siln& zasadity)
HPOs#~ + HO0 —> H;POs + OH  (roztok slabé zasadity)
HPOs + H,O0 ——> HPOs# + H3O* (roztok slabé kysely)
Mezi nejpouzivanéjsi fosforeCnany patii:
fosforecnany sodné - pouziti pro vyrobu detergentii, zmékcovaci vody, pufri,
fosforecnan vdpenaty Caz(POs)2 - pouziva se na vyrobu kyseliny fosforetné HsPOa, fosforu,
fosfore¢nych hnojiv (superfosfat, trojity superfostat),
fosforecnan horecnato-amonny NHsMgPO4.6H,0 - se srazi pii reakci iontd PO4> s ionty
hotecnatymi v amoniakalnim prostiedi (tzv. soluce hofe¢natd). Jeho dal§im zahfivanim vznika staly
difosfore¢nan hotecnaty MgyoP207, ktery lze vazit. Téchto reakei vyuzivame ke kvalitativnimu
dikazu a vazkovému stanoveni hoi¢iku nebo fosforecnand.

Kyselina tetrahydrogendifosforecna HaP,O7 - vznika dehydrataci kyseliny trihydrogenfosforecné
pii 220°C

2HsPOy F—————= H,P,0; + H0
Je to bezbarva krystalickd latka, ve vodé rozpustna. Je silnou kyselinou (pKi1 = 1,0), silngjsi nez
H3sPOs. Soli této kyseliny jsou dvojiho druhu - dihydrogendifosfore¢nany HoP,07%
a difosfore¢nany P2O7*. Prvni jsou ve vodé vétsinou rozpustné a reaguiji slab& kysele. Druhé jsou,
az na soli alkalické, ve vod¢ nerozpustné.

Kyselina hydrogenfosforecna, také polytrioxofosforeéna neboli metafosforecna (HPOz)n, kde n je
nejcastéji 3, 4 nebo 6 - vznikd dalsi dehydrataci kyseliny H4P207 jako sklovita tvrda latka, dobie
rozpustna ve vodeé na roztok siln¢ kyselého charakteru. Ze soli jsou znadmé;jsi trimetafosforec¢nany,
napt. NazP3Og, tetrametafosfore¢nany, napt. NasP4O12 nebo hexametafosforeénany, napi. (NaPO3)s,
ktery se pod obchodnim nazvem Calgon pouziva ke zmékcovani vody. Jejich struktura je slozita,
nékteré jsou cyklické (NasP3Og, NasPsO12), jiné maji fetézovou strukturu, napt. (KPO3)n.
Polyfosforecnany - soli polyfosfore¢nych kyselin. Jejich obecny vzorec je Me'n+2PnOsn+1 @ prvnim
¢lenem jsou difosfore¢nany.Tyto soli obsahuji anionty POs*, které jsou spojené pies kyslik
(trifosfore¢nany maji anion P3010™, tetrafosforeénany P4O13%).

316°C 220°C
%
P4010 (HPO3)n TH,0 > H4P207 W H3PO4
konc. H2SO4 H.O
, H,SO4
HsPO> superfosfat €<—— Cas(POa4)2
hoteni, dost. Oz konc. HNO3 POCIs
H2SOq4 SiOy, N
%0 H20
cl
20, NaHPO> NaOH P cl PCl; ——=—>PCls
hoteni, nedost / Mg

P4Os MgsP, —————> PH;3

H, O

Schema 6: Reakce fosforu a jeho sloucenin.
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Analytické vlastnosti:

Fosforeénany PO4> se dokazuj:

1. reakci s ionty Ag* (napf. AgNO3) - vznika Zluty AgsPOs,

2. zahiivanim s nadbytkem konc. HNOs a roztokem molybdenanu amonného (tzv. soluce
molybdenova) -  poskytuji  svétle Zlutou srazeninu  fosfomolybdenanu amonného
(NHa)2[P(M012040)], ¢ehoz se vyuziva rovnéz pii gravimetrickém stanoveni fosfore¢nand.

5. Nekovy VI. hlavni podskupiny (16. skupina).
Kyslik O — oxygenium.
Elektronova konfigurace je sO: /zHe/ 2s? 2p*, presnéji /2He/ 25? 2pi? 2py* 2p4t,
b.t. =-218,8°C, b. v. =- 182,97°C.
Vyskyt: volny kyslik tvofi asi 20,8 obj. % vzduchu, vazany se vyskytuje ve vod¢ a v dalSich
kyslikatych slouceninach (oxidy, kyslikaté soli), je to dilezity organogenni prvek. Patfi mezi
nejrozsifenési prvky zastoupené v zemské ktte.
Vyroba a priprava: pro prumyslové ucely se kyslik ziskava frakcni destilaci kapalného vzduchu,
pii niz se z kapalné smési nejdiive uvolni dusik (b. v. dusiku je -195,8°C) a zlstava kapalny kyslik,
jehoz bod varu je vyssi.
Cisty kyslik Ize ptipravit elektrolyzou vody mezi Pt elektrodami. Tento zptisob je energeticky velmi
naroc¢ny a nakladny. Pro zvySeni vodivosti vody pfidavame malé trochu kyseliny sirové. V pribéhu
elektrolyzy se jeji mnozstvi neméni. Disociaci kyseliny sirové a déje na anod¢ a katod¢ znazornuji
rovnice:

2H,O + H,SO; — 2H0" + S04
katoda: 2H3O0* + 2¢ — » 2H,O0 + H2
anoda : S04 + H0 —— H,SOs + %02 + 2¢

Zkraceng lze psat :
HO —— H, + %02

Laboratorné lze kyslik pfipravit n€kolika dal§imi zpisoby, napf.
tepelnym rozkladem nékterych kyslikatych sloucenin:
2HJO —— 2Hg + O

2KCIO3 — > 2KCl + 302

2 KNO3 ——» 2KNO2 + O2
oxidaci peroxidu vodiku H2O> manganistanem draselnym KMnOs kyselém prostiedi (kyseliny
sirové) podle rovnice
5H20;, + 3HSOs + 2KMnOs —» 502 + 8H0 + KySOs + 2 MnSOq4
Tato reakce je vyuZivana pii odmérném stanoveni peroxidu vodiku (manganometrie).
Kyslik vzniké rovnéz v ptirodé pii fotosyntéze. Pribéh fotosyntézy zkracené znazoriuje rovnice

chlorofyl
6CO; + 12HO + svétlo —— > CeHOs + 602 + 6H0

Pouziti: jako okyslicovadlo v chemickém primyslu, v modernich hutnich procesech (konvertory),
jako soucast raketovych paliv, k autogennimu svatfovani a fezani kovi, v lékafstvi, napln do
dychacich pfistroji apod.

Vlastnosti: Kyslik je znam ve tfech alotropnich modifikacich — atomarni, molekulovy
a trojatomarni ¢ili ozon. Atomarni kyslik je nestaly a snadno se slucuje na kyslik molekulovy
20 —m/ O AH = - 494 kJ

Dva atomy kysliku v molekule jsou vazany dvojnou vazbou. Molekula kysliku je paramagneticka,
coz zpusobuji dva volné, neparové elektrony v molekule kysliku. Vysvétleni této vlastnosti podala
teorie molekulovych orbitalti (MO) a byl to jeden z prvnich uspécht této teorie.
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V piirodé kyslik tvofi tii izotopy: %50 (99,75%), 1750 (0,04%) a 830 (0,21%). Posledni izotop se

pouziva pii zjiStovani reak¢nich mechanizmu kyslikatych slouCenin, napft. esterifikace, reakce

peroxidu vodiku apod.

Ozon O3 - je tvofen tfemi atomy kysliku, jeho struktura je lomend, atomy kysliku sviraji thel

116,8°. Molekula ozonu ma polarni charakter, je nestala a snadno se rozklada na kyslik molekularni
O3 = 02 + O; 20 —@ O,

Vysledna reakce je velice spontanni

203 — 302; A G° = - 326,8 kJ.mol*
Ozon se vyskytuje v atmosféfe, ve vySce piiblizné 10 az 50 km tvoii vrstvu zvanou ozonosféra.
Nejvétsi koncentrace ozonu (asi 96%) je ve vySce 19 az 23 km nad zemskym povrchem. Vznika
roz$tépenim molekul kysliku na volné atomy a naslednou reakci atomarniho kysliku s molekulami.
Vyznam atmosférického ozonu je rlizny. Ve stratosféfe udrzuje jeji teplotni strukturu, pohlcuje
kratkovinné zéareni pod 290 nm (ultrafialové zéfeni), které ptsobi destruktivné na Zivé organismy
vcetné Cloveéka. V troposféie plni roli regulatoru vétsiny atmosférickych reakei.
Dusledkem primyslové ¢innosti ¢lovéka je destrukce ozonu a zména ozonové vrstvy. Projevuje se
to ztencenim 0z6nove vrstvy a vznikem tzv. ozonové diry. Snizena koncentrace ozonu a nizsi stinici
schopnost ozonosféry se mohou sekundarné projevit zvySenym vyskytem rakoviny kiize, ptipadné
mohou podpofit sklenikovy efekt. Jednim z faktorG ovliviiujicich naruseni ozonové vrstvy je
zvySena koncentrace oxidd dusiku NOx a halogenuhlovodikti tzv. freont.
Stépeni ozonu je mozné znazornit piikladné na reakci ozonu s fluortrichlormetanem:

CFCl; —YZen 1 (atomarni chlor)
Cl + O3 » CIO + 0O

Clo » Cl + O; 20 —» O,
Cl + O3 » CIO + 0Oy atd.

Ozon lze pfipravit elektrickym vybojem ve vzdusném kysliku v zafizeni zvaném ozonator, nebo
chemicka, napf. reakci fluoru s vodou.
Schopnosti ozonu uvolnovat atomarni kyslik se vyuziva k oxidaci — ozon je silnym oxida¢nim
¢inidlem, dale k desinfekci a béleni, k ¢iSténi pitné a odpadni vody, k ¢isténi vzduchu apod.
Slouceniny kysliku — pi‘ehled a pouZiti:
Oxidacni cislo kysliku ve slouc¢enindch skovy 1 méné elektronegativnimi nekovy je II7,
v peroxidech ma kyslik v peroxidovém aniontu O2?~ formalni oxidac¢ni ¢&islo I", kladné oxidaéni
¢islo ma kyslik ve slouceninach s fluorem, ktery ma vyssi elektronegativitu nez kyslik.
Velkou skupinu sloucenin kysliku tvoii oxidy a kyslikaté soli (viz. kapitola Zakladni typy
chemickych latek - Oxidy, jinak u jednotlivych prvki).
Voda H>0O - je bezbarva kapalina, bez chuti a bez zapachu. Je polarni rozpoustédlo. Molekula ma
lomenou strukturu s vazebnym uhlem 104,5°. V kapalném i tuhém stavu se projevuje asociace
molekul, mezi nimiz piisobi vodikové mustky.
Tyto interaktivni sily maji za nasledek pomérné vysoky bod varu vody
v a bod tani ledu ve srovnani s analogickymi nizkomolekuldrnimi

o slouCeninami jako jsou sirovodik, selenovodik nebo telurovodik (jsou
el za normalnich podminek plyny). V pevném skupenstvi mé voda (led)
Sesterenou krystalickou strukturu. Vazebny tihel H—-O-H, na rozdil

od plynné molekuly, odpovida presné tetraedrickému uspotadani a je
O 109°28".
d Po chemické strance se chovd jako amfoterni latka. Podléha
autoprotolyze, pii ¢emz rovnovaha je posunutd ve prospéch nedisocio-
Vodikové mistky vanych molekul vody.

molekulami vody
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H0 +H:0 —= HsO" + OH"
Pti vysoké teploté se vodni para ¢aste¢né rozklada na vodik a kyslik
2H0(g) =—— 2H2(9) + O2(g); AH=483,7KkJ
Voda je z hlediska pouziti dulezitou primyslovou latkou. Slouzi pro vyrobu pary a jako nosi¢ tepla,
je Casto pouzivanym polarnim rozpoustédlem, ma zna¢ny biologicky vyznam.
Pro potravinaiské ticely je nutno zneciSténou ptirodni vodu upravovat. Déje se tak:

* sedimentaci vétSich Castic,

* koagulaci, pii které po ptidani siranu hlinitého Al2(SO4)3.18 H2O v dusledku hydrolyzy
vznikd srazenina hydroxidu hlinit¢ho Al(OH)s, kterd strhava ostatni drobnéjsi koloidni
castecky,

* odfiltrovanim vzniklych srazenin na piskovych filtrech, a

* dezinfekci chlorem nebo ozonem.

Pro primyslové pouziti je nutno vodu pfedem upravovat, zejména s ohledem na tvrdost vody. Tu
zpuisobuji pfitomné vapenaté a hofecnaté soli. Sirany téchto kovil jsou ptiCinou tzv. trvalé tvrdosti
vody, hydrogenuhli¢itany zpisobuji prechodnou tvrdost vody. Pii zahfivani ,,tvrdé“ vody dochazi
k vysrazeni soli vzniku tzv. vodniho kamene, zpusobujiciho ucpavani potrubi a snizovani tepelné
ucinnosti kotl.

Odstranovani tvrdosti vody Ize provést nékolika zptisoby:

1. varem — rozpustné hydrogenuhli¢itany se méni pii vyssi teplot€ na nerozpustny uhli¢itan

vapenaty a hotecnaty

Ca(HCOs),; Mg(HCOs), —& , CaCOs|;MgCOs| + H:0 + CO;

,tvrda“ voda vysrazené soli
2. pridanim krystalické sody - rozpustnéj$i sirany se méni na méné rozpustné uhliCitany
CaSOs; MgSOs + Na;CO3 — CaCOs]; MgCOs] + 2Na' + SO.*

,Htvrda“ voda vysrazené soli
3. destilaci vody - tato metoda je z diivodl energetické narocnosti drahd a neekonomicka.
4. pouzitim iontoménicu - anorganické iontoménice - zeolity (piirodni hlinitokifemicitany) nebo
uméle vyrobené permutity absorbuji vapenaté a hotfec¢naté kationty a nahrazuji je ionty sodnymi,
nebo - organické iontoménice (ionexy) - syntetické polymery, nahrazujici
libovolné kationty v roztoku kationty vodikovymi H* (nazyvaji se katexy) nebo libovolné anionty
ionty hydroxylovymi OH™ (nazyvaji se anexy). Vhodnym uspofadanim téchto ménicl iontl je
mozno nahradit vSechny ionty vroztoku ionty H* a OH™. Takto upravend voda se nazyva
demineralizovana nebo deionizovand.
Tezka voda D20 — je obsazena v piirodni vodé (D = %H ....deuterium, izotop vodiku). Pomér D20
k H20 je piiblizné 1 : 4 500. D20 zpomaluje neutrony a pouziva se jako moderator v jadernych
reaktorech.
Peroxid vediku H>0; — je bezbarva kapalina, dobfe misitelna s vodou. Molekula obsahuje
peroxidickou vazbu —O —O—. Formalni oxidac¢ni ¢islo kysliku v peroxidech a latkach peroxidickych
je —I. Prostorovou strukturu H202 znazoriuje obrazek nize

H

94°  Prostorova struktura molekuly H2O»
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Ptiprava peroxidu vodiku:
1. reakci peroxidu barnatého BaO2 nebo peroxidu sodného Na O s kyselinou sirovou,
2. elektrolyzou 50%-ni kyseliny sirové za chladu a velké proudové hustoty vznika kyselina
peroxodisirova H2S>Og, ktera hydrolyzuje dale na kyselinu sirovou a peroxid vodiku
HSO4s (aq) — HSOs + ¢
2 HSOq4 — H>S;0s (aq)
HxS20g(aq) + 2HO(l) — H202(aq) + 2 H2SO04 (aq)
Peroxid vodiku se pouziva jako jemny bélici a desinfek¢ni prostfedek, pfi restaurovani obrazl, pii
vyrové peroxoboritanu sodného a chloritanu sodného. Ma dobré oxidaéni U¢inky (E°® H,0/H,0 =
+1,77 V) napf. pii reakci s I nebo S%, silnymi oxidaénimi ¢inidly (napf. KMnO4 V kys. prostfedi) se
oxiduje na kyslik

SO, Cuo
S °C
HIO +—_Hi N L//NV» Na0; — =2 NaO;
P NH3s
NO < O2 K . KO,
el. vybei lT (Ba+ 0y)
20 ¥z |0 Ba0, 15%, nh,0,
pbs — O3
PbSO4 ‘)/C#: aldehydy, ketony

c=C H2
ozonidy —_HO aldehydy, karb. kyseliny

Schema 7: Reakce kysliku a jeho sloucenin.

Analytické vlastnosti:
Kyslik, vznikajici tepelnym rozkladem kyslikatych slou¢enin, dokazujeme doutnajici tfiskou.

Sira S — sulphur.

Elektronové konfigurace: 16S : /10Ne/ 3s? 3p*, presnéji /10Ne/ 3s? (3px)? (3py)! (3p2)t, body tani —
viz modifikace siry, b.v. =444,6 °C.

Vyskyt: volné¢ a ve slouceninidch, zejména v sulfidech a siranech, napf.: FeSz, ZnS, Ag2S,
CaS04.2 H20, BaSO; atd.

Vyroba: sira se ziskava hlavné té€zbou zlozisek z hloubky 200 az 400 m tzv. Fraschovym
zpusobem /Texas, Louisiana/ nebo povrchovym zptsobem z mélkych lozisek (Polsko).

Pouziti: k vyrob¢ kyseliny sirové /asi 85% produkce/, sirouhliku CSp, thiosiranu sodného Na»S,03.
5H>0, ¢erného stielného prachu (dfive), hydrogensifiCitanu vapenatého Ca(HSOgz)2, pesticidu,
zapalek, k vulkanizaci pryze, sira je soucasti fungicidnich masti a spreji.

Vlastnosti:

Alotropické modifikace: sira a (kosoctverecna) —b.t. = 112°C, sira 3 (jednoklonnd) —b.t. = 119°C,
ob¢ modifikace jsou tvoieny osmiatomovymi molekulami Ss.

sirae. &=————= sira HC%gg = — 0,335 kJ.mol™*
Vliv teploty na velikost molekuly:
Sgls] —LLXC» Sg/lf —H46C 4 Spfg/ ——> Syfg/ 1€ 5 S, —» S/g/

Krystalické modifikace jsou zluté, nerozpustné ve vod¢, rozpustné v sirouhliku, v chloridu
uhli¢itém, jsou Spatnymi vodici elektrického proudu a tepla.

Amorfnimi modifikacemi siry jsou sirny kvét (Zluty) a plasticka sira (cervenohnéda). Sirny kvét
vznikd prudkym ochlazenim sirnych par, plastickd sira vznik4 nalitim roztaveni siry do studené
vody.

Molekula Sz ma, podobné jako Oz, dva volné elektrony a je paramagneticka.
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Za normalni teploty je sira malo reaktivni. Dobie reaguje s nekovy i s kovy za zvysené teploty.
Slouceniny siry — piehled a pouZziti:

Ve slouceninach se sira vyskytuje nejcastéji v oxidacnim ¢isle —Il (sulfan H.S a sulfidy), 1V (oxid
sifi¢ity SO2, kyselina sificitd a sifi¢itany) a VI (oxid sirovy SOs, kyselina sirova a sirany).

a) bezkyslikaté

sulfan (sirovodik) H2S - je bezbarvy plyn, zapachajici, jedovaty. V ptirodé vznikd rozkladem
organickych latek obsahujicich siru. Pfipravuje se piimym slu¢ovanim nebo rozkladem nekterych
sulfida kyselinou chlorovodikovou nebo sirovou

Ho + S ——H)S
FeS + 2HCI — > FeCl> + H2St
Vci vodé se chova jako slaba dvojsytna kyselina:
HS + H, O ——»  H3O0* + HS, pii25°CjeKi1=5,7.107
HS + H,O0 — > H3O0* + S% K:=12.10"0
Roztok sulfanu ve vode¢, tzv. sirovodikova voda, se pouziva jako ¢inidlo v analytické chemii.

Struktura molekuly sulfanu je podobna struktufe vody. Je lomena s vazebnym uhlem HSH rovnym
93°. V disledku malého dipolového momentu nedochazi k tvorbé vodikovych mistki a k asociaci
molekul. Proto je sulfan na rozdil od vody za normalnich podminek plyn, zatimco voda je kapalna.

Sulfidy (sirniky) - jsou soli kyseliny sirovodikové. Hydrogensulfidy HS™ jsou mén¢ ¢asté, jsou ve
vod¢ rozpustné. Normalni sulfidy jsou ve vod¢ nerozpustné s vyjimkou sulfidi alkalickych kovu,
kovu alkalickych zemin a sulfidu amonného (NH4)2S. Vyskytuji se Casto v ptirodé ve formé rud
(ZnS, HgS, PbS, apod.), v ¢istém stavu jsou Casto charakteristicky zbarvené, coz ma vyuziti
v kvalitativni analyze: ZnS — bily, ¢erné jsou PbS, FeS, Ag.S, Fe2S3, CuS, CoS, NiS a jiné, CdS je
zluty a MnS razovy. AlxSs a Cr,Ss jsou nestale, okamzité hydrolyzuji na prislusné hydroxidy.
Sulfidy vznikaji:

1) primym slucovanim, napf. Fe + § —— FeS

2) zavadenim sulfanu do roztoku prislusnych soli (slabé kyselé prostiedi), napf.

HS + Cu®* ———> (CuS| + 2H'

Vedle iontii méd’natych se v kyselém prostedi srazeji také ionty Pb%*, Hg?*, Cd?*, Ag* a Zn?".

3) srazenim v amoniakdlnim roztoku, tj. reakci piislusnych soli s roztokem sulfidu amonného.

Takto vznikaji vSechny ostatni sulfidy nerozpustné ve vodé, vCetné téch, které jsou uvedené
v bod¢ 2). Sulfidy vznikajici pouze v amoniakalnim prostedi ( FeS, Fe2Ss, CoS, NiS, MnS) jsou
Vv kyselinach nestalé.

Polysulfidy - maji obecny vzorec Me2Sh, kde n = 2 az 5, pfipadné vice. Vznikaji nejcastéji tavenim
alkalickych sulfidii se sirou, maji Zlutou aZ cervenohné€dou barvu. V kyselindch se rozkladaji za
uvolnéni siry, coz se projevuje vznikem Zlutého zakalu.

Disulfid Zeleza (pyrit) FeS; - je nerost zlutolesklého vzhledu. Pouziva se na vyrobu oxidu sifi¢itého
jako meziproduktu pti vyrob¢ kyseliny sirové

Sulfid uhlicity (sirouhlik) CS2 - bezbarvd aromaticka kapalina. Pfipravuje se pfimou syntézou,
pouziva se jako vynikajici nepolarni rozpoustédlo tukd, zivic, siry, fosforu, kaucuku apod.

b) kyslikaté
Oxid siricity SO» - bezbarvy, ostie zapachajici plyn, drazdivy, snadno zkapalnitelny (b.v. je 10°C).
Molekula je polarni, lomend s vazebnym uhlem 119,5°. Oxid sificity se pfipravuje:
1) ptimym slu¢ovanim (spalovanim siry) Sisl + 0O2/g/ —— SO2/g/
2) redukei konc. kyseliny sirové médi nebo rtuti za zvySené teploty
Cu + 2H,SO4 — SO, + CuSOs + 2H20
3) rozkladem sifi¢itant silnou kyselinou (napft. zfedéna kyselina sirova nebo chlorovodikova)
SO + 2H" — » H.SO3 ——» SO, + H0
Primyslové se oxid sifi€ity ziskava spalovanim siry nebo prazenim pyritu.
4FeS;, + 110, — 4Fe03 + 8S0;
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S vodou reaguje oxid sifi¢ity na slabou a nestalou kyselinu sifi¢itou
SO, + H0 T—* HzS0s

Oxid sifi¢ity ma redukéni ucinky. S kyslikem podléha katalytické oxidaci (platinou a oxidem
vanadi¢nym nebo oxidy dusiku) na oxid sirovy SOs. S chlorem vznika sulfurylchlorid SO.Cl>
(pouziva se k chloracim v organické syntéze), sirovodik redukuje na siru a vodu.

SO; + 2H.S — 2SS + 2H0
V kyselém prostiedi redukuje roztoky Cr207%" a MnOy.
Pouziva se kbéleni hedvabi, slamy, ke konzervaci ovoce, ovocnych §tav, obili, Kk vyrobé
hydrogensifi¢itanu vapenatého, k rafinaci ropy, je meziproduktem pii vyrobé kyseliny sirové.

Oxid sirovy SOz — je pevnd, bila krystalicka latka,v plynném stavu je molekula rovinnd, v pevném
stavu vznikaji polymerni molekuly (SO3)n. Vyrabi se katalytickou oxidaci SO za zvySeného tlaku
a teploty 400 az 450°C kat., °C, tlak

250, + O »S03, AH° =-188,3 kJ.mol*
Oxid sirovy se da piipravit rovnéz dehydrataci kyseliny sirové oxidem fosporecnym
6 HSOs + P4sO19p ——» 6S0O3 + 4 H3PO4

vvvvvv

vevr

oxidacni ¢islo S vzorec nazev star§i nazev jiné
I H2S20: thiosificita nestala
II (I, VD) H2S203 thiosirova (sirnata) za normalni teploty nestala
v H.SO3 sificita stala pouze v roztoku
Vi H2S04 sirova silna kyselina
Vi H2SOs peroxosirova (kyselina Caroova) silnd, jednosytna kyselina
v H2S205 disiticita
H2S206 dithionova
H2S207 disirova pyrosirova
H2S208 peroxodisirova persirova
H2S406 tetrathionova

Kyselina siricita HoSOs - je slaba dvojsytna kyselina (pii teploté 25°C je pKi= 1,76 a pK»=7,21).
Vznika zavadénim oxidu sifi¢itého do vody. Volna kyselina sifi¢itd nema pouZiti.
Siricitany SO3® - vznikaji reakci oxidu sifi¢itého s hydroxidy. Pfechodné vznikajici
hydrogensifi¢itany krystalizaci pfechazi na disifi¢itany S20s* a v nadbytku hydroxidu se méni na
normalni sifi¢itany.
SO + NaOH ——— NaHSO3
SO, + 2NaOH — NaSO3; + H2:0

Ve vod¢ jsou rozpustné sifi€itany alkalickych kovll a hydrogensificitany. Siln€j$imi kyselinami se
rozkladaji a uvolnuje se SO2. Mezi nejpouzivané;si patii Na>SOz a Ca(HSOz) (sulfitovy louh).
Kyselina sirova H2SOs — bezbarva kapalina, neomezené¢ misitelnd s vodou. Patii mezi silné
kyseliny. Ve vod¢ prakticky upln€ disociuje. Koncentrovand a pii zvySené teploté ma oxidacni
ucinky, reaguje proto napi. s médi nebo rtuti za vzniku SO2, vody a siranu pfislusného kovu. Je
siln¢ hygroskopicka.
Vyroba kyseliny sirové je principidln€ zalozena na tiech reakcich:

1. vyroba oxidu sifi¢itého SO> (spalovani siry nebo oxidaci pyritu, viz vyse)

2. oxidace SOz na SOs,

3. reakce SOz s vodou za vzniku az 98% kyseliny sirové, piip. s konc. H2SO4 za vzniku 100% kys.
sirové nebo olea.

Pouzivaji se dva zpisoby vyroby, které se v zasad¢ 1iSi zplsobem katalyzy oxidace SOo.
Homogenni katalyza oxidy dusiku probihd pfi tzv. nitroznim postupu

SO2/g/ + H20/g/ + NO2/g/f — HSO4/lI + NO/g/
NO/g/ + % 02/g/ — NO2/g/
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Nitrézni zplisob provadény v komorach se oznacuje nazvem komorovy zpiisob, a je star$i. Novéji se
provadi ve vézich a oznacuje se jako vezovy zpiisob. Vyhodou tohoto zpiisobu je moznost pouzivat
odpadni siru obsahujici katalytické jedy. Vznikajici kyselina je vSak méné cistd, dosahuje
maximalni koncentrace 98% (koncentrovana kyselina).
Na heterogenni katalyze kovy nebo jejich oxidy (platina, oxid vanadi¢ny V20s) je zaloZzen tzv.
kontaktni postup.
2S02/g/ + O2/g/ ‘alsitor | 9505 /g/
SOsz/g/ + HO/ll — HxSO4/l/
Oxid sirovy se zavadi do absorbénich vézi, kde se pohlcuje v 98%-ni H,SO4 a vznika kyselina
100%-ni, popt. dymava kyselina sirova, tzv. oleum, tj. roztok oxidu sirového v kyselin¢ sirové.
Takto ziskany produkt je velmi Cisty.
Pouziti kyseliny sirové je velmi rozsadhlé — vyroba fosfore¢nych hnojiv, 1éCiv, barviv a pigmentt,
syntetickych vlaken a vybusnin, pfi rafinaci ropy atd.
Sirany — tvoii dvé fady: normdlni sirany SO4> a hydrogensirany HSO4 . Prvni skupina soli je ve
vod¢ rozpustna s vyjimkou BaSOs4 a PbSOs, malo rozpustné jsou SrSOs4, CaSOs4 a Ag2SOs. Do
skupiny siranti patii jeste:
kamence - jsou podvojné sirany obecného vzorce Me'Me'"((S04),.12 H,0, kde Me' je napt. Na*,
K*, Cs*, Rb*, NHs" a Me'"' je AIR*, Cr3*, Fe¥*, Ga®*, Ti®* apod.
schonity - podvojné sirany obecného vzorce Mez'Me!'(SO4)2.x H20, kde Me' je ion jednomocného
kovu (viz kamence) nebo skupina NHs", Me je napf. dvojmocny prechodny kov, udavajici
zbarveni ptisluSného schonitu.
Kyselina thiosirova (sirnatd) H2S;03 a jeji soli thiosirany (sirnatany) S;Os% patii mezi méng
znamé slouceniny siry. Kyselina sirnatd je slaba a nestald, vznik4 rozkladem sirnatant silnéjSimi
kyselinami.
S:0s% (ag) + 2H'(ag) ——>H2S:03(aq)
HxS:03(aq) —» S(s) + SO2(g) + H20(D
Vznik svétle zlutého zakalu (sira) odliSuje rozklad sific¢itanti a vyuziva se k ditkazu thiosiranti
Vv analytické chemii.
Thiosirany alkalickych kovl jsou ve vod¢ dobie rozpustné, pfipravuji se reakci siry se sificitany.
Silnymi oxida¢nimi Cinidly (napf chlorem) se thiosirany méni na sirany, plsobenim slabSich
oxidaénich ¢inidel, napt. jodu, vznikaji tetrathionany S4Og>"
S:0s> + 4Cl, + 5H,0 ——>» 2HSO, + 8H' + 8CI
25,03 + I, —»S,06% + 21
Oxidace thiosiranti jodem se pouziva v analytické chemii ke kvantitativnimu stanoveni jodu
a v jodometrii).
Vyznamnym piedstavitelem je thiosiran sodny Na2S203.5H20. Pouziva se v ¢erno-bilé fotografii
jako ustalovaé. Vyuziva se jeho schopnosti rozpoustét halogenidy stiibra AgX a odstranovat je
z exponovanych filmt nebo fotografickych papirii (princip ustalovani)
2AgX (s) + NaS:03(ag) ——— Nas[Ag(S203)2] (aq) + NaX (aq)
Ostatni slouceniny siry:
Kyselina chlorsirova (kyselina chlorsulfonova) HSO3CI - pouziva se k organickym syntézam a
jako dymotvorna latka.
Kyselina disirova (pyrosirova) H2S207 - je v podstaté oleum. Je to olejovita, silné hygroskopicka
kapalina. Vznika reakci 100%-ni kyseliny sirové s oxidem sirovym.
H.SOs + SOs z H2S,07
Soli se nazyvaji disirany. Vznikaji zahfivanim hydrogensirant.
Kyselina peroxodisirova (persirova) H2S20s - je pevna, krystalickd latka, hygroskopicka. Pouziva
se pii vyrobé peroxidu vodiku. Soli se nazyvaji peroxodisirany nebo persirany.
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Kyseliny polythionové H25,06, kde n = 3 az 6 a atomy siry jsou vazany v fetézci mezi sebou -
vznikaji zavadénim sirovodiku do vodného roztoku oxidu sifi¢itého. Zahtivanim téchto roztokt

vznika kyselina sirova, oxid sifi¢ity a sira.

Struktura aniontii nékterych oxokyselin:

2- — 2 —
SOs o- O SO« O%s /O
=
(siFicitan) (siran)
S203* O\\ _O0— S207* 0 N y O

/ S\ _S—0-=-7_
s7 S0 — 0”7/ o
(sirnatan) ) @) (disiran)

| |
2- 2-
S20s8 O Q P 0 S40e6 O N A 0]

48—0—0—8\ /S S—S S%

o’/ No 07 o
T T
(peroxodisiran) (tetrathionan)

Na;SO; +— 28— H,S0; ox » H,SO, —He > H2S0s
+S  +NaO H* + H,0 +H, elektrolyza H.0
v + P40y
NazS:0s > SQp —=>— SO; H25205
HCl
°C konc.HNO3
+ 1y FeS, HSOsClI H2S,07
°C +O2CC SFe
F
v y' +C
Na>S40s +Me™ e S > CS,
sulfidy kovii 5 H;S ——%,

Schema 8: Reakce siry a jejich sloucenin.
Analytické vlastnosti:
Siricitany SO3* se dokazuji:
1. zted. HNOs - uvoliuje se charakteristicky pachno

uci SO2,

2. roztokem jodu - odbarveni, vznikly roztok je kysely (rozdil od S203%, kdy roztok je neutralni).

Sirany SO4* se dokazuj:

1. ionty Ba2+ - vznika v kyselinach a ve vodé nerozpustny bily siran barnaty BaSO4,
2. ionty Pb2+- vznika bila srazenina siranu olovnatého PbSO4.

Sulfidy S se dokazuji:
1. ionty téZkych kovl — vznikaji zbarvené sulfidy
a) rozpustné v kyselinach (Gerny FeS, Fe2Ss, CoS

, NiS, riizovy MnS, bily ZnS)

b) nerozpustné v kyselinach (¢erny Ag.S, PbS, HgS, CusS, zluty CdS),
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2. pfidanim kyseliny se uvoliuje sirovodik, ktery se projevi charakteristickym zapachem,

3. nitroprusidem sodnym, kdy v alkalickém prostfedi vznika Cervenofialové zbarveni, které
okyselenim mizi.

4. roztokem octanu olovnatého Pb(CH3COOQ), za vzniku ¢erné srazeniny sulfidu olovnatého PbS.

V organickych sloucenindch se sira dokazuje po mineralizaci vzorku Lassaignovou zkouskou jako

sulfid.

Kvantitativné se sira v sulfidech stanovi pfevedenim sulfidu na siran a dale po vysrazeni chloridem

barnatym BaCl; jako BaSOa, ktery se vazi.

6. Nekovy VII. hlavni podskupiny (17. skupina)
Halogeny — F, Cl, Br, I.
Jsou prvky 7. hlavni podskupiny PSP. Patii zde F — fluor, Cl — chlor, Br — brom, I — jod. Posledni
prvek skupiny At — astat je radioaktivni a z chemického hlediska nema zadny vyznam. Elektronova
konfigurace valenénich elektronti je ns? np®, kde n = 2 az 5 a je totozné s &islem periody, v niz se
dany halogen nachazi.
Vyskyt: pouze ve slouceninach

fluor — kazivec CaF», kryolit Nas[AlFe], fluoroapatit 3Caz(PO4)..CaF2, dale v kostech a zubni
skloving,

chlor — stl kamenna NaCl, karnalit KC1 . MgCl. 6H20, sylvin KCl,

brom — ve formé& bromid doprovazi chlor v moiské vodé i v pevnych solich,

jod — se vyskytuje soucasné s chlorem a bromem, dale se vyskytuje v télech mofskych rostlin a
zivoCichu (fasy, haluhy, houby, koraly apod.). Jako jodi¢nan sodny NalO3z je obsazen v chilském
ledku. Jinak se nachdzi v ropnych vodach a jodovych pramenech (napt. Lazn¢ Darkov u Karving).
Vyroba: fluor — elektrolyzou bezvodé taveniny HF a KF v ocelovych nadobach. Vychozi surovinou
je kazivec, z néhoz puisobenim kyseliny sirové se za tepla ziskava flurovodik.

CaF2(s) + H2SOs(ag) — 2HF(g) + CaSOas(s)

elektrolyza:
HF — H' + F
anoda: FF — F + ¢7; 2F — F»
katoda: H* + & —> H; 2H — H;

chlor — elektrolyzou solanky tj. nasyceného roztoku chloridu sodného,
brom — z motské vody nebo z ptirodnich solnych roztokd. Bromid se oxiduje ptisobenim
chloru na volny brom, jez se oddé€li ze smési destilaci s vodni parou.
2Br + Clz —» 2CI" + Bn
jod — z jodi¢nanu
NalOs (ag) + 3 NaHSOz(ag) — Nal (aqg) + 3 NaHSOs (aq)
5Nal(aq) + NalOsz(aqg) + 6HCI — 31l2(s) + 3HO + 6 NaCl
Volny jod se odd¢li filtraci a Cisti sublimaci.
Priprava: VSechny halogeny se daji pfipravit oxidaci pfisluSnych halogenidi nebo halogenvodika
(obtizné u fluoru, proto se neprovadi)
elektrolyzou vodnych roztoki halogenidi
obecn¢: X — X + e ; 2X —» X
oxida¢nim ¢inidlem, napf. dvojchromanem draselnym, manganistanem draselnym nebo oxidem
manganicitym v kyselém prostiedi (kyselina sirova), chlorem pfi vyrob¢é bromu a jodu
16 HCI + 2KMnOy — 5Cl2 + 2MnCl; + 2KClI + 8H20
14HCI + KxCr,O; — 3Cl, + 2CrCls + 2KClI + 7H20
4HClI + MnO: — Cl; + WMnClz + 2H0
4KBr + MnO, + 2H;SO4 —Br, + 2K;SOs + MnBr, + 2H0
2Br + Clp — Br. + 2CI
2+ Clp —— I+ 2CI°
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Brom nebo chlor 1ze z vodnych roztoku vytiepat do chloroformu nebo sirouhliku.

Pouziti: Fluor — vyroba fluoridi, desinfekce vody, vyroba organickych fluorderivati (freony,
teflon).
Chlor — vyroba chlorovanych uhlovodiki (organicka rozpoustédla, insekticidy), PVC
a chloroprenového kaucuku, kyseliny chlorovodikové, k desinfekci vody, béleni Inu, baviny
a celulozy.
Brom — vyroba bromidu stfibrného AgBr (fotomaterial pro ¢ernobilou fotografii), dale
barviv, 1é¢iv, hasicich prosttedka (napt. CH2BrClI) apod.
Jod — vyroba jodidu (Agl, KI), organickych slouc¢enin (CHIz), jodové tinktury.
Radioizotop %31 se pouziva jako radioaktivni indikéator v 1ékai'stvi.
Slouceniny halogenii — prehled a pouZziti:
a) bezkyslikaté
Halogenvodiky — jsou slouceniny halogenti s vodikem obecného vzorce HX. Pripravuji se:
1. pfimou syntézou Clo + H; — 2HCI
2. zahiivanim halogenidi s konc. kyselinou sirovou
CaF, + H;SO; —<—> 2HF + CaSOs
2NaCl + H;SOs —=—> 2HCl + Na;SOs
3. hydrolyzou halogenidu fosforitych
PBrs + 3HO — 3HBr + HsPOs
Pls + 3HLO — 3HI + H3POs
Halogenvodiky jsou za standardni teploty bezbarvé ostfe zapachajici plyny, které se daji snadno
zkapalnit. Zejména fluorovodik HF v disledku velkého dipolového momentu molekuly (1,91 D)
vynikd snahou tvorby vodikovych mustkl, dochdzi ke zna¢né asociaci molekul (podobné jako
molekuly vody) a tvorbé polymernich molekul (HF)2 a (HF)s uz v plynném skupenstvi a (HF)n
Vv kapalném a zejména v pevném skupenstvi. Jeho b. v. 19,5°C je velmi vysoky vzhledem k b.v.
ostatnich halogenvodiki, které maji zaporné hodnoty.
F F

H ’ H y ’

F F 'F
Cast lomeného fetézce makromolekuly flurovodiku (vazebny uhel HFH = a ~ 120°, délka vazby
FHF = ¢= 0,25 nm).

Vsechny halogenvodiky se rozpoustéji ve vodé za soucasné disociace. Vznikajici roztoky se
nazyvaji halogenvodikové kyseliny. Prodejni preparaty téchto kyselin obsahuji asi 40% HF, 36%
HCI, 48% HBr a 57% HI. Tyto kyseliny disociuji ve vod¢ téméf uplné a jejich sila stoupa se
stoupajicim protonovym cislem halogenu.

HX + HO — H3:0" + X

Kyselina fluorovodikovd se chovéa jako slaba (pK = 3,14), ostatni patfi mezi silné kyseliny
(pPKHel = -7, pKher = -9, pKHi = -10). Pouzivaji se k pripraveé halogenidi. Kyselina flourovodikova
se pripravuje rozkladem fluoridu CaF2 kyselinou sirovou za tepla a pouziva k leptani skla (viz kap.
Kiemik). Nejznaméjsi je kyselina chlorovodikova, diive zvana kyselina solnd, nebot” chlorovodik se
ziskaval z kuchyniské soli rozkladem kyselinou sirovou za zvySené teploty. Dnes se chlorovodik
ziskava ptimou syntézou a jeho zavadénim do vody vzniké kyselina chlorovodikova. Pouziva se
k moteni a rozpousténi kovi, v laboratorni praxi apod. Je rovnéz obsazena v zalude¢nich §tavach.

Halogenidy — jsou soli halogenvodikovych kyselin. Ptipravuji se béZznymi zpisoby (viz kap. Soli).
Ve vodé jsou dobte rozpustné halogenidy vétSiny kovii. Mdlo rozpustné jsou chloridy, bromidy
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a jodidy Cu*, Ag*, TI*, Hg" a Pb?*. Nékteré halogenidy piechodnych prvka s molekulovou stavbou
krystalické miizky nebo halogenidy nekovli ve vodé hydrolyzuji, napf.

TiCl, + 2H,0 —— TiO2 + 2HCI

SbCls + H.O —— SbOClI + 2HCI

SiCly + 2H,O — SiO; + 4HCI

PCls + 3HO —— > H3PO3 + 3HCI
Vétsina halogenidii je bezbarva. Barevné jsou halogenidy piechodnych prvka. Jejich hydratované
formy se Casto barevné li§i od forem bezvodych, napi. CoCl2.6H20 je razovy, CoClz je modry,
FeCl3.6H20 je hnédozluty, FeClz je tmavohnédy. Mezi vyznamnéjsi halogenidy patii: halogenidy
stfibra, NaCl, KCl, CaCl2.6H20, BaCl..2H-0, AICls, FeCls.6H20, Hglz, CCla.
Halogenidy siry — nejvyznacnéjsi jsou fluoridy siry, které se 1iSi od ostatnich svou stabilitou.
Zname jsou:

Difluorsulfan SF; - fluorid sirnaty, je (t€kavy, reaktivni), dale SF4 — fluorid sifi€ity, je reaktivni,
hydrolyzuje na HF a SO, pouziva se jako fluora¢ni ¢inidlo, SFe — fluorid sirovy, je velmi stala
a inertni sloucenina, je bez barvy, bez chuti a zapachu, je nehotlavy a netoxicky.

Poznamka: Jiné o SFs— Viz str. 2

Aminfluoridy

@® 5]
/WMWNHB F

jsou oznacovany také jako organické fluoridy. Molekulova struktura aminfluoridi — spojeni
hydrofobni ¢asti (nepolarni, ve vodé nerozpustné) a hydrofilni ¢asti (polarni, ve vodé rozpustné) —
je podobna tenzidiim. Velmi podobné jsou i jejich vlastnosti. Ty jsou charakterizovany povrchovym
pusobenim, tj. systematicky se kumuluji na nejriznéjSich typech povrchi. Diky jejich specifickym
vlastnostem vytvari ochrannou vrstvu na zubni skloving, ktera pak chrani pted pusobenim kyselin
vyprodukovanymi bakteriemi (npf. antiglykolyticky ucinek). Podobny antibakteridlni a také
protizadnétlivy U€inek ma i fluorid cinaty SnF». Ten vSak neni schopen chrénit proti rozvoji zubniho
kazu tak jako fluorid sodny, ktery se proto pouziva daleko Castéji.
Aminfluoridy se pouzivaji zejména v zubnich pastach a Gstnich vodach, napf. EImex, Meridol,
Ajona amin-o-med, Lacalut fluor. pfip. pti vyrobé dentalnich niti.
Aminfluoridy se diky své povrchové aktivité rychlé §ifi a pokryvaji zuby homogenni vrstvou
a prenaseji fluorid tam, kde ho je potieba. Vytvareji souvislou vrstvu fluoridu vapenatého, ktera
funguje jako zasoba fluoridu na del§i dobu a brani pfed vlivem kyselin. Nejrozsifengjsi
aminfluoridy jsou Olaflur, Dectaflur.

b) kyslikaté

Oxidy halogenii
Fluor tvofi s kyslikem nékolik slou¢enin, z nichZ je nejzajimavéjsi difluorid kysliku OF2 (kyslik ma
ox. Cislo +IT !!).
Znamé oxidy tvofi hlavné chlor a brom (C120, ClO2, CIO3, Cl>07, Br20, BrO2) — nemaji vSak vétsi
vyznam, maji oxidacni schopnosti.
Za zminku stoji oxid jodi¢ny 1,0s, bily krystalicky praSek, jehoz dobrych oxida¢nich schopnosti se
vyuziva napft. pii kvantitativni oxidaci CO na CO; v analytické chemii.

Kyslikaté kyseliny halogenii a jejich soli
Vyznamné;jsi skupinu sloucenin halogenti tvoii kyseliny (zejména chloru) a hlavné soli kyselin.
Chlor tvofti tyto kyslikaté kyseliny a soli:

nazev kyseliny vzorec kyseliny nazev soli kyselinotvorny zbytek
kyselina chlorna HCIO chlornan ClO™

kyselina chlorita HCIO2 chloritan ClO2~

kyselina chlore¢na HCIO3 chlore¢nan ClOs™

kyselina chlorista HClO4 chloristan ClO4~
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S rostoucim oxida¢nim c¢islem chloru stoupa stalost a sila kyselin (pKncio = 7,47 pii 25°C,
PKHcios = -11) a klesa oxida¢ni schopnost.
Kyselina chlorna HCIO — vznika zavadénim chloru do vody

Cl, + 2H,0 —— HCIO + HO" + CI

HCIO — HCI + O
Této reakce se vyuziva pti chlorovani vody, kde vznikajici atomarni kyslik ma desinfekéni ucinky.
Kyselina chlorista HCIO4 — je nejsilngjsi kyselinou viibec. Prodava se jako 72%-ni vodny roztok, je
bezbarva, vybusna. Ptipravuje se plisobenim konc. kyseliny sirové na chloristan draselny.
Ze soli kyslikatych kyselin maji vyznam hlavné soli alkalickych kova, pfip. soli kovt alkalickych
Zzemin.
Chlornany C107- soli kys. chlorné, vznikaji zavadénim chloru do roztokd hydroxidu
Cl, + 20HF — CIOC + CI” + H20

V praxi probiha tato reakce pii elektrolyze vodnych roztokti halogenidii alkalickych kovii. Mezi
znaméj$i soli patfi chlornan sodny NaClO a chlornan vapenaty Ca(ClO)2, ktery je slozkou
chlorového vépna. Obé soli se pouzivaji jako desinfekéni prostiedky a pti Upraveé vody.
Chlorecnany ClOs™ - vznikaji disproporcionaci pfi zahiivani chlornani.

3cloc —<— Clos + 3Cr
nebo zavadénim chloru do horkych roztokt hydroxida

3Cl, + 60H —<— ClOs + 5CI + 3H.0

Dal$im zahtivanim chloristanii se uvoliiuje kyslik a chlorid

clos —< 20, + CrI
Chlore¢nany alkalickych kovii se v praxi pfipravuji elektrolyzou horkych roztok chlorida
alkalickych kovt
Chlorecnan draselny KCIOs3 je bila krystalickd latka, pouziva se jako oxidacni latka pfi vyrobé
zapalek a traskavin.

Chloristany ClIO4™ - jsou soli kyseliny chloristé a daji se ziskat zahfivanim chlore¢nand

4ClIOs —S— 3ClO&~ + CI

Chloristany jsou ve vodé vétsinou dobie rozpustné, malo rozpustny ke chloristan draselny KClOa,
rubidny, cesny a amonny. Této vlastnosti se vyuziva v analytické chemii.

Z kyslikatych kyselin bromu a jodu jsou nejvice znamé tyto: bromna HBrO, bromi¢na HBrOs
a bromista HBrOg, jodna HIO, jodi¢na HJO3, hydrogenjodista HJO4 a pentahydrogenjodista Hs1Oe.
Vlastnosti téchto kyselin a jejich soli jsou obdobné jako u analogickych sloucenin chloru.
Charakteristickym znakem halogenti je schopnost vytvaret slou¢eniny mezi sebou. Daji se rozdélit
do ¢tyi skupin o obecném vzorci XY, XY3, XYs5 a XY7, kde X je halogen s vy$§im atomovym
¢islem neZ Y, napf. fluorid chlorny CIF, chlorid jodity ICls, fluorid jodi¢ny IFs a fluorid jodisty IF7.
Vedle téchto neutrdlnich interhalogenovych sloucenin je znama 1 velkd skupina

vvvvvvvvv

vznikd pfi rozpusténi jodu v roztoku jodidu draselného
b + KI — K" + I3

Tento roztok je znam jako Lugollv roztok a pouziva se k dikazu Skrobu (za studena modré
zbarveni)

32



k. sirova

KHF2

CaF2

fluoridy kovii
, SiFs —2HF _» H,SiFs
07 interhalogenové slou¢eniny
Kr, Xe, Rn
fluoridy nekovt slouceniny vzacnych plynt
Schéma 10: Reakce fluoru a jeho sloucenin
k. HSO4
NaOCl NaCl >

chloridy kovii <———— HCI

OH
elektrolyza /
. O

NaClOs «—C— NaClOs +—z—g— Cl2 F—erov—>  chloridy nekovii
k. H,SO4 Ca(OH);
Br, [ L
P20s k. H,SO co chlorové vapno
Bro, I2
Cl207 ClO. COCl; (fosgen)
Schéma 10: Reakce chloru a jeho sloucenin
OH™
NaBrO bromidy kovii < HBr
zi. OH™ kOVT lCIQ Ho
ox. ¢
NaBrOs; < ——— Bro Fseggm—> bromidy nekovii
Br, H*

,I/ WN

P org. bromderivaty

Schéma 11: Reakce bromu a jeho sloucenin.

1205 NazSs06 + Nal jodidy kovi
+ 0, (OC) TN&25203 kov
MnO, (k HzSO4)
HIO; «—XHNG: T, + Hy

m

0X. C. HI
°C, k. OHZ
" (H) nekov

org. sloucenmy jodu jodidy nekovii

Schema 12: Reakce jodu a jeho sloucenin.

Analytické vlastnosti:
Jednoduchy kvalitativni diikaz halogenidi 1ze provést reakci
e s roztokem dusi¢nanu stiibrného AgNO3

chloridy — vznika bily chlorid stfibrny AgCl, nerozp. v H20, dobfe rozp. v amoniaku
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bromidy — vznika nazloutly bromid stiibrny AgBr, nerozp. v H20, méné rozp. v NHs,
jodidy — vznika Zluta srazenina jodid stiibrny Agl, nerozp. v H2O ani v NHa.

¢ sroztokem dusi¢nanu olovnatého Pb(NO3)

chloridy — vznika bily chlorid olovnaty PbClz, rozpustny v horké vode¢,

jodidy — vznika Zluty jodid olovnaty, po zahtati ve vodé nerozpustny.

e s chlorovou vodou nebo chloraminem T se bromidy oxiduji na brom a jodidy na jod. Roztok se
zbarvi podle koncentrace vzniklého halogenu od svétlé Zlutého az po Sedocerné zbarveni.
Vyttepanim halogenu do chloroformu se brom zbarvi hnédocervené a jod ¢ervenofialové.

Kvantitativné 1ze halogenidy stanovit:

e gravimetricky jako halogenidy stiibrné,

e potenciometrickou titraci - je mozné stanovit halogenidy vedle sebe.
7. Vodik H — hydrogenium.
Elektronova konfigurace: 1s'. Z diivodu uvedené elektronové konfigurace byl vodik zafazen do
I. hlavni podskupiny
Vyskyt: volny - ve vesmiru (atmosféra Slunce, stalic, mlhoviny),

vazany - ve slouceninach (voda, amoniak, sulfan, organické slouceniny).

Vyroba: 1. chemicky zpiisob — ze zemniho plynu (obsahuje 60 — 97 obj. % metanu) a z plynt
unikajicich pti krakovéni ropnych frakci (metan a vyssi uhlovodiky)

a) oxidaci metanu a vysSich uhlovodikt kyslikem za zvySené teploty
2CHs(g) + O2(g) — 2CO(g) + 4H2(0)

CHy(g) + 7202(9) —> xCO(9) + Y2H2(9)

b) reakci uhlovodikii s vodni parou za vysoké teploty (az 1400°C) a katalytického Géinku Ni

CHs(g) + H:O0(@ —> CO(g) + 3H2(0)

CxHy(g) + xHO0(@@ —> xCO(@) + *YhH»
Smés oxidu uhelnatého a vodiku (CO + Hz) proménlivého sloZeni se oznacuje jako vodni plyn, ptip.
syntézni plyn. Pouziva se k dalSimu zpracovani napi. vyroba metanolu, nebo po oddéleni CO
K vyrobé amoniaku, pii hydrogenacich v chemickém, petrochemickém a potravinaiském prumyslu
apod.

2. fyzikalni zpusob — z kokséarenského plynu se vodik ziskdva postupnou kondenzaci
jednotlivych plynnych frakei pii stale nizsich teplotdch a docisténim vodikové frakce vypirdnim
kapalnym dusikem. Metan, pfip. dal§i uhlovodiky lze zpracovat vySe uvedenym chemickym
zpusobem. Koksarensky plyn obsahuje pramérné 56 — 58 obj. % H2 a 20 — 25 obj. % CHa.

3. elektrochemicky zpiisob — je zaloZen na elektrolyze roztoku KOH o konc. 25 — 30 %.
Katody jsou Zelezné, anody jsou poniklované. Jako elektrolyt se pouziva nékdy roztok NaCl.
Elektrolyticky vodik je mimotéadné Cisty a pouZiva se v potravindiském pramyslu.

4. reakci vodni pary s rozzhavenym uhlikem (koks) nebo Zelezem.

Pti reakci s uhlikem vznikd smés CO a Hz (vodni plyn). Vodik lze oddé€lit od oxidu uhelnatého jeho
kondenzaci pii ochlazeni smési, nebo dalsi reakci smeési s vodni parou za ptitomnosti katalyzatoru
(oxidy Zeleza nebo niklu). Tento zptisob se oznacuje jako konverze vodniho plynu (rovnice *)

C() + HO(@ ——> CO(@ + H2(9)

CO(Q) + H(@ + HO(@) —8> COr(g) + 2Ha (@
Vznikajici oxid uhli€ity se odstrani pohlcenim ve vod¢ za zvySeného tlaku.
Pti reakci vodni pary s praSkovym Zelezem vznik opét velmi €isty vodik
4H,0(g) + 3Fe(s) — > Fes04(s) + 4H2(Q)
FesOa se zpét regeneruje vodnim nebo generatorovym plynem za vzniku Zeleza a COs.
Priprava: v laboratofi lze vodik pfipravit redukci nékterych jeho sloucenin (vody, kyselin,
hydroxidil) kovy se znacnymi redukénimi schopnostmi (zinek, sodik apod.). Napt.:
H.SOs + Zn —— ZnSOs4 + H:
NaOH + Al + 3H,0 — Na[AI(OH)s] + 3L H;
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HO + Na — NaOH + %2 H:
Vlastnosti:

Izotopy vodiku — jsou t¥i: 11H (protium), %H = D (deuterium) a 3H (tritium). Jejich pomérmé
zastoupeni v pfirodé je 11H : 2H = 1 : 6000 a 1H : %H = 1 : 10Y. Deuterium se ziskava z tézké
vody D0, tritium Ize pfipravit ostfelovanim lithia neutrony

LI + fn — 3H + “%He
Oba tézké izotopy se pouzivaji pfi znaceni sloucenin.

Atomarni a molekulovy vodik — atomarni vodik neboli ,,vodik ve stavu zrodu (in statu nascendi)

vznika v prvni fazi pti redukci H* v roztocich

nHO* + Me ———» nH + Me™ + nH0
(Me je napt. Zn, Fe, Al, Ca, Na apod.)
Atomarni vodik je velmi nestaly a snadno vytvaii dvouatomové molekuly

2H(@ — H2(g); AH = - 436 kJ/mol

Atomovy vodik je chemicky mnohem reaktivnéjsi nez molekulovy. Uz za studena reaguje napf.
S fluorem a chlorem, dale s fosforem, arsenem, cinem. Pfi vysSich teplotach se slucuje se sirou
a dusikem, redukuje mnohé oxidy (CuO, PbO, HgO), halogenidy nebo sulfidy. Vodik tvorti
slouGeniny s Getnymi kovy i nekovy. Cisty hofi na vodu. Smés vodiku a kysliku tvoii vybusnou
smes.
Ortovodik a paravodik — jsou dvé modifikace molekulového vodiku, odliSujici se vyslednym
jadernym spinem a v disledku toho 1 magnetickym momentem. Ortovodik ma stejny spin obou
atomovych jader a hodnota magnetického momentu je rovna dvojnasobku magnetického momentu
protonu. Paravodik méa opaény spin atomovych jader a tudiz magneticky moment je nulovy.
Chemicky jsou obé modifikace rovnocenné.
Pouziti: je velmi Siroké — syntéza chlorovodiku, amoniaku, vyroba n¢kterych kovii (Mo, W, Ni),
vyroba metanolu, vyuziti pro hydrogenacni procesy v organickych syntézach (ztuzovani oleja),
K plnéni meteorologickych sond, svafovani kovu, jako raketové palivo, perspektivné i palivo do
spalovacich automobilovych motori.
Slouceniny — prehled a pouZiti:

vvvvvvvvv

iontové a molekulové.
lontové hydridy tvoti vodik skovy alkalickymi a skovy alkalickych zemin (prvky znaéné
elektropozitivni). Vodik zde vystupuje jako zdporné nabity anion H™. Iontové hydridy se vyznacuji
znacnymi redukénimi schopnostmi a vodou se snadno rozklddaji na hydroxid kovu a molekulovy
vodik.
H™(s) + HO(0) ——> OH (aq) + Hz2(9)

Vyznamnéjsi hydridy této skupiny jsou:

hydrid Zithny LiH — s AICIl3 dava tetrahydridohlinitan lithny Li[AlH4], pouzivany jako reduk¢ni
¢inidlo v organickych reakcich,

hydrid vapenaty CaH; — silné reduk¢ni ¢inidlo
Molekulové hydridy jsou slouceniny vodiku s nekovy (C, Si, N, O, P, halogeny, sira a dalsi). Vazby
mezi vodikem a nekovem maji kovalentni charakter. Hydridy této skupiny jsou vice ¢i méné¢ tékave,
jejich stalost se zmensuje ve skuping s rostoucim protonovym ¢islem prvku a stoupa v periodé zleva
doprava. Hydridy prvkl z nejniz§im protonovym ¢islem V. az VII. hlavni podskupiny PSP — NHs,
H20 a HF — maji oproti dal$im hydridiim v odpovidajici skupiné vyrazné vyssi body varu. Ptic¢inou
jsou silné polarizované kovalentni vazby vodik — nekov a vznik asociovanych molekul, v nichz
jednotlivé molekuly jsou mezi sebou vazany vodikovymi vazbami (mistky). Pevnost téchto
soudrznych sil, stejné jako bod varu hydrida 2. periody stoupa v fadé CHa, NH3, HF a H2O (b.v.
CHs =-164°C, b.v. NH3z = -33,35°C, b.v. HF = 19,54°C a b.v. H20 = 100°C).
Vyznamnéj$imi ptedstaviteli této skupiny hydrida jsou:
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voda H20, sulfan H2S, amoniak NHs, halogenvodiky, metan a dal$i uhlovodiky. O nich a dalsich
je blize pojednano v kapitolach u jednotlivych prvka.

CxHy NH3 H.S
- CO™ H0 (kat) T+N2 st
+C0.300°C 0, >
CH3OH < : H: s > H0
red. ¢. (C, Fe)
~C=
/ l/+kag\
|
iontové hydridy —Cl:—(l:— HX (halogenvodik)
Schéma 13: Reakce vodiku a jeho sloucenin.
Schémata reakci nekovi a jejich sloucenin
°C, Cly NaH
» BCl3 » Na[BH4]
°C, F»
— > BFs HBF4
+ H,0
B4C
‘& +HF
+H;0 +Hz0 HC
Boridy <+~ Bl xzduch, B,0; &= HBO2 T=H:BO; «—— NazB4O7. 10 H20
spalovani °C 175°C H>S04
S l+ OH
+ OH (taveni)
T, > boritany
B2Ss

Reakce boru a jeho sloucenin.

CO(NH>). karbonyly koyy COCl;
kov +Cly
°C °C, uhlik tdy kovi

H2CO3 4_ COZ ~ horeni > CO HCOONa

+ HZO *04 \ +H*
H,0 —H:0 + NaOH °C

CaCOs (co +Hy) *pam—— |C HCOOH - H,
°C sira
CCly Clz Na2,C04 <—
Ca(HCOs): cs; i \CH4|
°C, sira

Reakce uhliku a jeho sloucenin.
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LiAIH,

SiF4 SiCly » SiH4
WH.
0 °C red. Zn, Na I, alkylhalogensilany
HF HF c+cCl H0
v red. H, Mg, Al
H.SiFs <*—r SIO:2
hoteni
Fe,0s, tavenina C, el. pec
NaOH °C °C,H Ikal. OH~  +NaOH,/ZH, nad 2200 °C
v
Na,SiFe ferosilicium Na>SiOs SiC

Reakce kiremiku a jeho sloucenin.

CaCNz NHa"soli
NH4NO- +H20 NO3~
oC H
CaC nitridy °C, NaOH konc.
T /k»;/' \%‘ / OH" || H2S04
+H; 02, H,0 smés °C, - NO
N2 Haber@v proces MNHsfvar—> HNO; » HNOs
°C l"‘Oz 500°
M _______________________________
NO CcQ Me™ Na, °C
NaOH, H20\\ - H.0
CO(NH2)2 °C [Me(NHa),]™ NaNH;
NH;OH NH>—NH:
Reakce dusiku a amoniaku
HCl °C NOs~
N2O HNQO, «—— NQO; «—— lehkého kovu
-02 té€zkého ko,
°C onc. R —NO,
NH4NO3 °C N204 °C kov
202
+HNO3 chlazl °C
+02 v 102 %+ H0, °C, -NO
NHs — > NO .——— NO2 > [HNOs|—" glycerinu
+Cl2 nad 150°C PoOs__—= ™ (e s
l 4%(; celul(')zXA dusi¢nanyi
NOCI N2Os celulozy |

Reakce kyseliny dusicné a dusicnani.
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316°C 220°C

%
P4010 (HPO3)n TH,0 H4P207 W H3PO4
konc. H,SO4 H,O
H,S04
H3PO; superfosfat €—— Cas(POa4)2
hotent, dost. O konc. HNOs POCIs
SiOy, N
O H.0
Cl
20 NaHPO; NaOH P = > PCls — > PCls
hoteni, nedost / Mg
P4Os MgsP2 T PHs
Reakce fosforu a jeho sloucenin
. SO, CuO
S C
C/ OC, 02
H.O % U/’/Na’/> Na,O, —— NaO:
P NH3
NO « O2 K . KO,
el. vybej lT (Ba+ 0,)
20 W0y |0 Ba0, 2594 H,0,
Pbs — O3
PbSO4 ‘/S/c=c aldehydy, ketony
Cc=C H2
ozonidy — H0 aldehydy, karb. kyseliny
Reakce kysliku a jeho sloucenin.
Na;SO; 28— H,S0, ox » H,SO, —H0 5 H,S0s
+S  +NaO H* + H,0 +Hy elektrolyza THZO
v it O + P40
t., O,
Na:$:0; — 5> SQ ———> SOs SON_ ™ H2S:0s
°C (+konc.HNO3
+1; FeS, HSO3CI H2S207
°C + SFs

v

+C
Na:S40¢ Me™ e S >CS:
sulfidy kovt — H.S /

H
+ SO,

Reakce siry a jejich sloucenin.
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zéasady
KHF, *——— HF «

< CaF2
°C
koy H> | Jelektrolyza

fluoridy kovii F2

|2, Bl’z, I,
4/HQ/
o)) y/ Kr, Xe, i

interhalogenové slouceniny

k. sirova

SiO;

SiF, —2HE—» H,SiFs

fluoridy nekovii slou¢eniny vzacnych plynt

Reakce fluoru a jeho sloucenin.

k. H2SO4
NaOClI NaCl chloridy kovii :

+«———— HCI

OH
elektrolyza
°C kov
O
NaClOs «—¢— NaClO3 +—=——~+

*+—Cc % omr | Cl —mekov—> Chloridy nekovii
K. H2S04 Ca(OH),
P20s k. H,SO Br.J o chlorové vapno
Bro, I2
Cl207 ClO. COCl; (fosgen)

Reakce chloru a jeho sloucenin

OH™
NaBrO bromidy kovii < HBr
zi. OH™ kovT lClz H>
ox. ¢
NaBrOz < A O Bro VFssgge—> bromidy nekovii
Br-, H*

,I_/ W

I2 org. bromderivaty

Reakce bromu a jeho sloucenin.

1,05 NazSs06 + Nal jodidy kovi
+ 0, (OC) TN&zSzOg kov
MnO; (k HZSO4)
HIO; <«— k. HNO3

| b S
\

0OX. C. HI
°C, k. OHZ
" (H) nekov

org. sloucenmy jodu jodidy nekovii

Reakce jodu a jeho sloucenin.
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CxHy NH3 HZS

-CO + H,0 (kat.) T+N2 sira
+ 0. 300°C + 0, >
CH3OH < : H: | = H0
red. €. (C, Fe)
NA~A_~7
l/C_C\
+katal + Xo

|
iontové hydridy —Cl:—cl:— HX (halogenvodik)

Reakce vodiku a jeho sloucenin.

Dodatek ke str. 6 (modifikace uhliku).

Fullereny — molekuly budoucnosti

Molekula fullerenu, zvlastni forma ¢istého uhliku, byla poprvé objevena v roce 1985. Fullerent
muze byt fada typi, které se lis$i poctem uhlikovych atomti. Ty pak vytvafi spletité prostorové
(nano)konstrukce, které natolik pfipominaji kopule, jaké navrhoval americky architekt Buckminster
Fuller, Ze po némz ziskaly i své jméno. VéEtSinou jsou uméle syntetizovany za vysokych teplot
Vv laboratofich (tzv. pyrolyzou). Fyzikélni vlastnosti fullerenii zavisi v prvni fad¢ na poctu atomil,
které cela konstrukce obsahuje. Nejstabilnéjsi a nejlépe probadanou molekulou je fulleren
obsahujici 60 uhlikovych atomt (Ceo), ktery svym tvarem ptipomina fotbalovy mi¢ (proto byl pro
fullereny v ceském néazvoslovi navrzen odpovidajici nazev fotbaleny; neujal se). Specialni
valcovitou formou fullerenti jsou i uhlikovd nanovldkna, kterd méfi v priméru jen nékolik
nanometrii. Vynikaji pevnosti, odolnosti vici teplu a zejména vysokou elektrickou vodivosti.
Vroce 1993 bylo dokadzano, Zze fullereny lze nalézt i v pfirodé v sazich po uderu blesku.

(Revue objevu, védy, techniky a lidi 21 stoleti, leden 2009)
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